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Ce manuel de chimie est conforme 2 la lettre et & I'esprit des nou-
veaux programmes de la classe de Terminale S entrant en vigueur a
la rentrée de septembre 2002 (BO hors série n® 4 du 30 aofit 2001).
Le projet mis en ceuvre est différent de ceux de Seconde et de Pre-

B Une rubrique Découvrir et Réfléchir

Elle présente les phénomenes, décrit 1'évolution historique des
connaissances, conduit 2 une recherche sur Internet, propose
quelques activités expérimentales simples...

B Un cours simple mais complet

Dans la rédaction de ce manuel, les auteurs se sont «concen-
trés » sur les contenus du programme et ils ont présenté toutes
les notions nécessaires aux compétences et savoir-faire exi-
gibles.

Tout le programme est donc traité, mais sans dépasser les notions
qui peuvent étre exigées.

W Un livre a caractére expérimental

A chaque fois que cela est possible, les notions fondamentales du
cours sont introduites & partir d'une Expérience (expérience de
cours qui pourra étre réalisée par le professeur ou expérience déli-
cate & mener présentée sous forme de photographies). L'étude de

» Une page d’ouverture avec photo d'appel, destinée a éveiller la
curiosité, la liste des objectifs et le plan du chapitre.

« Une ou deux pages de la rubrique Découvrir et réfléchir servant
d’introduction au chapitre.

« Un cours simple et concis se terminant par la rubrique L’essen-
tiel qui regroupe en une page les résultats fondamentaux exigibles.
« Une page Activité expérimentale présentant des réflexions préa-
lables et un protocole pour les manipulations a réaliser ainsi que
des questions d’analyse et de synthése.

+ Une ou deux pages d’Etude de documents présentant des
articles historiques ou d’actualité, 1a encore, pour éveiller la curio-
sité. Une série de questions peut étre utilisée pour contrbler la com-
préhension du texte.

» Une page Exercice résolu et commenté comportant, souvent, une
Méthode, destinée & faire acquérir les modes de réflexion et de
résolution des Sciences Physiques.

» Des exercices nombreux, classés par difficulté : - n ou B
et répartis en quatre catégories :

— Contrdle des connaissances : exercices simples essentiellement
destinés A I"éléve pour le contrdle immédiat de ses connaissances ;
— Application des connaissances : exercices en relation directe
avec le cours pouvant étre utilisés comme exercices en classe ou
exercices a chercher  la maison ;

miére S : « En classe de Terminale, les transformations chimiques
sont abordées dans leur généralité. Dans toute application pratique
de la chimie (...), la question de I'état final d’une transformation et
du temps caractéristique d’accés a cet état final est cruciale ».

cette expérience doit amener les éléves a mettre en évidence les
paramétres & considérer ou les relations qui les lient...

Le travail expérimental des éléves a été largement pris en compte ;
chaque chapitre comporte au moins une page d’Activité expéri-
mentale ol sont présentées des manipulations originales et
d’autres plus classiques, sous une forme directement utilisable par
les éléves en séance de TP.

M Un livre pour I'éléve

Ce livre a été congu pour apporter & 1'éléve de Terminale S une
aide dans son travail de préparation au baccalauréat,

[1 y trouvera un cours simple et structuré lui permettant de faire le
point sur les connaissances 2 acquérir, Il pourra s’aider des Exer-
cices résolus placés dans le cours ou avant les pages Exercices
qui sont congus pour lui apprendre les méthodes de raisonnement
et de calcul utilisées en chimie.

Enfin, 1'éléve dispose, pour s’entrainer, d’un large choix d’exer-
cices dont il trouvera les résultats en fin d’ouvrage pour une sélec-
tion de ceux qui ont une difficulté moyenne.

— Problémes de synthése : problemes plus complexes nécessitant
une bonne connaissance du cours et des qualités de réflexion. Les
problémes posés au baccalauréat ou de type baccalauréat sont indi-
qués par un logo.

— Pour aller plus loin : problémes nécessitant une réflexion plus
élaborée.

B Outils complémentaires

» Les résultats des exercices de la premigre rubrique figurent dans
le manuel, & la fin du livre, ainsi que les résultats des exercices de
la deuxi@me rubrique marqués d’un numéro sur fond vert.

+ Des pages de Savoir-faire expérimental, présentent, 4 la fin du
livre, un bilan 2 propos de notions fondamentales utilisées dans
une partie ou dans la totalité du livre.

+» Un Lexique permet de retrouver rapidement la signification des
Mots-Clés.

Nous souhaitons que ce livre, congu pour I’éléve de Terminale S,
constitue également un outil de travail efficace pour nos collégues
professeurs. Les remarques et critiques que ceux-ci voudront nous
faire parvenir seront toujours accueillies avec intérét.

LES AUTEURS
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Programme officiél de Terminale $

D’aprés le BO Hors Série n® 4 du 30 aoiit 2001

« Inventorier les activités du chimiste et les enjeux de la
chimie dans la société.

(I HCE)*

» Dégager quelques questions qui se posent au chimiste
dans ses activités professionnelles.

1. Transformations lentes et rapides

» Mise en évidence expérimentale de transformations
lentes et rapides.

* Mise en évidence expérimentale des facteurs ciné-
tiques : température et concentration des réactifs.

« Rappels sur les couples oxydant/réducteur et sur I’écri-
ture des équations de réactions d’oxydoréduction.

2. Suivi temporel d’'une transformation

» Tracé des courbes d’évolution de quantité de matiére ou de
concentration d’une espéce et de ’avancement de la réaction
au cours du temps : utilisation du tableau descriptif d’évolu-
tion du systéme chimique, exploitation des expériences.

* Vitesse de réaction :

Définition de la vitesse volumique de réaction exprimée
en unité de quantité de matiére par unité de temps et de

volume.

v= lV % ou x est I’'avancement de la réaction

et V le volume de la solution.

Evolution de la vitesse de réaction au cours du temps.

ﬁ

(2 TP, 9 HCE)

* Temps de demi-réaction noté 1, :

Définition et méthodes de détermination.

Choix d’une méthode de suivi de la transformation selon
la valeur de 7, ,.

* Une nouvelle technique d’analyse, la spectrophotométrie :
I'absorbance A, grandeur mesurée par le spectrophoto-
meétre.

Relation entre 1’absorbance et la concentration effective
d’une espéce colorée en solution, pour une longueur
d’onde donnée et pour une longueur de solution traver-
sée donnée.

Suivi de la cinétique d’une transformation chimique par
spectrophotométrie.

3. Quelle interprétation
donner au niveau microscopique ?

« Interprétation de la réaction chimique en termes de
chocs efficaces.

« Interprétation de I'influence de la concentration des
entités réactives et de la température sur le nombre de
chocs et de chocs efficaces par unité de temps.



1. Une transformation chimique n’est pas toujours
totale et la réaction a lieu dans les deux sens

« Introduction du pH et de sa mesure.

* Mise en évidence expérimentale sur une transformation
chimique donnée, d’un avancement final différent de
I’avancement maximal.

* Symbolisme d’écriture de 1’équation de la réaction : le
signe égal =.

» Etat d’équilibre d’un systéme chimique.

« Taux d’avancement final d’une réaction :

1 = xfinal/xmaximal.

« Interprétation a I'échelle microscopique de 1'état d’équi-
libre en termes de cinétique :

chocs efficaces entre entités réactives d’une part et entités
produites d’autre part.

2. Etat d’équilibre d’un systéme

* Quotient de réaction, Q, :
expression littérale en fonction des concentrations
molaires des espéces dissoutes pour un état donné du
systéme.

» Généralisation a divers exemples en solution aqueuse
homogene ou hétérogeéne (présence de solides).

« Détermination de la valeur du quotient de réaction dans
1’état d’équilibre du systéme, noté Q

rég"

(4 TP, 9 HCE)

» Constante d’équilibre K associée a 1’équation d’une
réaction, 2 une température donnée.
« Influence de 1'état initial d'un syst®me sur le taux
d’avancement final d’une réaction.

3. Transformations associées a des réactions
acido-basiques en solution aqueuse

* Autoprotolyse de 1'eau; constante d’équilibre appelée
produit ionique de I’eau, notée K, et pK..

» Echelle de pH : solution acide, basique et neutre.

* Constante d’acidité, notée K, et pK,,.

» Comparaison du comportement en solution, a concentra-
tion identique, des acides entre eux et des bases entre elles.
» Constante d’équilibre associée a une réaction acido-
basique.

* Diagrammes de prédominance et de distribution
d’especes acides et basiques en solution.

* Zone de virage d’un indicateur coloré acido-basique.
* Titrage pH-métrique d’un acide ou d’une base dans
I’eau en vue de déterminer le volume versé a I'équiva-
lence et de choisir un indicateur coloré acido-basique
pour un titrage.

« Qu’en est-il des transformations totales ?
Détermination du taux d’avancement final d’une réaction
sur un exemple de titrage acido-basique.

1. Un systéme chimique évolue spontanément
vers I'état d’équilibre

* Quotient de réaction, Q, : expression littérale (rappel) et
calcul de sa valeur pour un état quelconque donné d’un
systéme.

* Au cours du temps, la valeur du quotient de réaction Q,
tend vers la constante d’équilibre K (critére d’évolution
spontanée).

« [llustration de ce critere sur des réactions acido-
basiques et des réactions d’oxydoréduction.

2. Les piles, dispositifs mettant en jeu

des transformations spontanées permettant

de récupérer de I'énergie

*» Transferts spontanés d’électrons entre des espéces
chimiques (mélangées ou séparées) de deux cou-
ples oxydant/réducteur du type ion métallique/métal,
M™/M(s).

« Constitution et fonctionnement d’une pile : observation
du sens de circulation du courant électrique, mouvement
des porteurs de charge, role du pont salin, réactions aux
électrodes.

(3 TP, 9 HCE)

La pile, systéme hors équilibre au cours de son fonction-
nement en générateur.

Lors de 1'évolution spontanée, la valeur du quotient de
réaction tend vers la constante d'équilibre. La pile a
I’équilibre « pile usée » : quantité d’électricité maximale
débitée dans un circuit.

* Force électromotrice d'une pile (fém) E : mesure, pola-
rité des électrodes, sens de circulation du courant (en lien
avec le cours de physique).

» Exemple de pile usuelle.

3. Exemples de transformations forcées

* Mise en évidence expérimentale de la possibilité, dans
certains cas, de changer le sens d’évolution d’un systéme
en imposant un courant de sens inverse a celui observé
lorsque le systéme évolue spontanément (transformation
forcée).
* Réactions aux électrodes. anode et cathode.
* Application a 1’électrolyse : principe et exemples
d’applications courantes et industrielles.

¥



1. Les réactions d’estérification et d’hydrolyse

* Formation d'un ester & partir d'un acide et d’un alcool,
écriture de 1'équation de la réaction correspondante,
appelée réaction d’estérification.

* Hydrolyse d’un ester, écriture de I'équation de la réac-
tion correspondante.

* Mise en évidence expérimentale d’un état d’équilibre
lors des transformations faisant intervenir des réactions
d’estérification et d’hydrolyse.

« Définition du rendement d’une transformation.

« Définition d’un catalyseur.

» Controle de la vitesse de réaction : température et catalyseur.
« Controle de I'état final d’un systéme : exces d’un réactif
ou élimination d’un produit.

(4 TP, 7 HCE)

2. Des exemples de contrdle de I'évolution
de systémes chimiques pris dans l'industrie
chimique et dans les sciences de la vie

* Changement d'un réactif.

Synthése d’un ester a partir d'un anhydride d’acide et
d'un alcool.

Hydrolyse basique des esters : applications a la saponifi-
cation des corps gras (préparations et propriétés des
savons, relations structure-propriétés).

« Utilisation de la catalyse.

Catalyse homogéne, hétérogéne, enzymatique : sélecti-
vité des catalyseurs.



Les questions
qui se posent au chimiste

CHAPITRE

OBIECTIFS

@ Inventorier les activités du
chimiste et les enjeux de la
chimie dans la société.

® Dégager les questions qui
se posent au chimiste dans
ses activités professionnelles.

PLAN DU COURS

ﬂ Les activités du chimiste

E Les préoccupations
du chimiste

crylate de méthyle (PMMA)

1 ccorde a
hn, Prix de Chimie).

P A quelles questions le chimiste est-il confronté dans son activité quotidienne ?
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Qu’est-ce que la chimie ? une science et un art pour
Jean-Marie Lehn, mais aussi un difficile travail de recherche.

ACTIVITE 1

La chimie, un art!

« La chimie joue un réle cen-
tral, tant par sa place au sein
des sciences de la nature et de
la connaissance que par son
importance économique et son °
omniprésence dans notre vie
quotidienne, Elle ne se donne
pas en spectacle, mais sans elle,
les réalisations que 1’on §’ac-
corde & trouver spectaculaires
ne pourraient voir le jour,
exploits thérapeutiques, proues-
ses spatiales, merveilles de la

Fig. 1 Jean-Marie Lehn,
Prix Nobel de Chimie en

Elle contribue de facon déterminante aux besoins de

" I’humanité en nourriture et médicaments, en vétements et

habitations, en énergie et matiéres premiéres, en transports
et communications. Elle fournit des matériaux a la phy-
sique et a I'industrie, des modeles et des substrats i la bio-
logie et & la pharmacologie, des propriétés et des procédés
aux sciences et aux techniques. Comme I'artiste, le chi-
miste imprime dans la matiére les produits de son imagi-
nation créatrice. La pierre, les sons et les mots ne contien-
nent pas I’ceuvre que le sculpteur, le compositeur, 1'écri-
vain en modelent. De la méme maniére, le chimiste crée
molécules originales, matériaux nouveaux et propriétés

inédites a partir des éléments que la nature lui fournit. »
Liaison, 2 novembre 2000. Extrait d'un discours de
Jean-Marie Lehn, Prix Nobel de Chimie.

P Donner des exemples d'activités dans lesquelles le
chimiste intervient en tant que scientifique et en tant
qu’artiste.

technique, ete, 1987.
ACTIVITE 2
L’histoire d’une synthése

Fie. 2 F. Haber (& gauche) et C. Bosch (a droite),
Prix Nobel de Chimie en 1919.

Fritz Haber (1868-1934) et Carl Bosch (1874-1940)
mirent au point la synthése de I'ammoniac. en 1913,
pour la société BASE.
L’équation de la synthése s'écrit :

N, (g) + 3 H, (g) = 2 NH, (g)

Mais, a 25 °C et sous une pression de | bar, leurs essais
expérimentaux furent vains. Un probléme se posait : le
diazote réagissait trop lentement avec le dihydrogéne ;
I"'ammoniac n’apparaissait pas.

Ils penserent a élever la température ; la transformation
se faisait plus rapidement mais un probléeme de rende-
ment se posait: dans I'état final, la quantité d’ammo-
niac effectivement obtenue était trés inférieure a celle
que laissait espérer une transformation totale ; la trans-
formation était limitée.

Ils pensérent alors a augmenter la pression (les réactifs sont
des gaz). Le résultat fut concluant sur 1’amélioration du
rendement mais il fallait atteindre des pressions de plus de
600 bars. Ils proposerent alors un compromis : une tem-
pérature et une pression raisonnables (400 °C, 200 bars)
et I'emploi d’un catalyseur qui accélérait la transforma-
tion, sans améliorer toutefois son rendement.

P Quels sont les paramétres qui, dans la synthése de
I'ammoniac, influent sur ;

- la vitesse de réaction ?
- le rendement de la synthése ?

CHIMIE ET VOCABULAIRE

® Synthése 1. f Préparation d'un composé a partir des
éléments constituants (synthése totale) ou de composés
de formule plus simple (hémisynthése).

®m Précipité n. m. Solide apparaissant dans un liquide
lors d'une transformation chimique.

L’ENIGME
DU CHAPITRE

La galénique est une partie de
la pharmacie qui étudie la forme et
la composition des médicaments.

Quelle est 'origine de ce nom ?



L-."i‘é lh Les activités du chimiste

BEER o travaillent-ils ?

Une société hautement industrialisée comme la notre doit faire appel a un
grand nombre de chimistes pour satisfaire ses besoins dans de multiples
domaines.

Environ 250 000 salariés travaillent en France dans quatre secteurs.

La chimie lourde

Elle fabrique des produits de base, 2 faible valeur ajoutée et en gros ton-
nages, A partir de matieres premiéres facilement accessibles. Cette élabora-
tion nécessite peu d’étapes de réactions mais des installations de grande
capacité (acide sulfurique, dichlore, soude, éthyléne, propéne, éthanol...)

[fig. 11.

La chimie fine

Elle fabrique, & partir des produits de la chimie lourde et aussi d’extraits de
végétaux et d’animaux, des molécules complexes a haute valeur ajoutée, en
un grand nombre d’étapes de réactions et en tonnages plus restreints (prin-
cipes actifs des médicaments, colorants, aromes...) [fig. 2].

La parachimie

Elle part des produits de la chimie fine et leur fait subir divers traitements
physiques, des mélanges et des conditionnements permettant d’obtenir des
produits ayant des fonctions bien déterminées : savons et détergents, pro-
duits de beauté, produits ménagers, peintures, laques, vernis...

La pharmacie

Elle part des principes actifs élaborés par la chimie fine, les formule pour les
rendre assimilables 2 I’homme et les conditionne sous forme de médicaments.

Quelles sont leurs activités ?

Elles se classent en plusieurs catégories.

La création

L’industrie chimique est une industrie jeune (un produit sur deux n’'a pas
plus de dix ans d’4ge) qui crée des molécules de plus en plus complexes afin
de répondre a des besoins de plus en plus spécifiques (fig. 3).

La synthése

La synthése des produits chimiques répond 2 une logique économique : elle
permet d’obtenir des substances a moindre cofit et & des tonnages importants
pour satisfaire aux besoins.
L’ammoniac, par exemple, est a la base de I'industrie des engrais, il s’obtient
par synthése directe entre le diazote (extrait de I'air) et le dihydrogéne (pré-
paré a partir du pétrole).
L’équation de la réaction s’écrit :

N, (g) +3 H, (g) > 2NH, (g)
1,5 million de tonnes d’ammoniac sont produites en France par an.

CHAPITRE 1

Fie. 1 Une raffinerie de pétrole traite de 6 a
8 millions de tonnes de pétrole brut par an
afin de fournir les produits de base (carbu-
rants, éthyléne, propene...).

Fig. 2 L'aniline C;H.-NH, est & la base des
colorants synthétiques largement utilisés
dans l'industrie textile.

Fic. 3 Le méthacrylate de méthyle (modéles
éclaté et compact) conduit par polymérisa-
tion au polyméthacrylate de méthyle (Plexi-
glass® ou Altuglass®) utilisé, entre autres,
pour fabriquer des cristallins artificiels.

— LES QUESTIONS QUI SE POSENT AU CHIMISTE
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Par réaction avec 1’acide nitrique (fabriqué a partir d’ammoniac), I’ammo-
niac engendre le nitrate d’ammonium NH,NO,, qui est I’engrais le plus uti-
lisé en France (commercialisé sous le nom d'ammonitrate) [fig. 4] :

NH, (g) + HNO, (ag) - NH,NO; (s)

La séparation
Les techniques different suivant I’état physique des espéces a séparer.

* La filtration
Elle consiste a séparer les particules solides d’un liquide.
C’est une méthode souvent utilisée pour éliminer les composés polluants
présents dans les eaux : les impuretés sont converties en un composé inso-
luble en ajoutant un précipitant ; par exemple, on élimine les ions métal-
liques M”* (aqg) en précipitant les hydroxydes M(OH), (s) :

M (aq) + n HO- (ag) — M(OH), (s)
En fin de synthése, une filtration permet d’isoler un produit précipité d’une
solution.
Au laboratoire, la filtration peut étre simple ou sous pression réduite (fig. 5).

Fia. 5 Deux types de filtration.
a. Filtration simple : le liquide traverse le filtre tandis que les particules solides sont arrétées.

b. Filtration sous pression réduite : filtration sur biichner

¢ L’extraction par solvant

L'espeéce a séparer, peu soluble dans
I"eau, est dissoute dans un solvant orga-
nique non miscible a ’eau dans lequel
elle est trés soluble. On sépare la phase
aqueuse de la phase organique dans une
ampoule a décanter (fig. 6).

» La distillation

Elle sépare des produits de températures
d’ébullition différentes. Premicre étape
du raffinage du pétrole, elle sépare ses
constituants en différentes coupes (fig. 7).
Elle sert a extraire le dioxygene et le
diazote de I'air.

Au laboratoire, la distillation s’effectue
dans une colonne Vigreux.

* La chromatographie
Les produits sont entrainés a vitesses

Fic. & Le nitrate d'ammonium (de nom
commercial ammonitrate) est I'engrais le
plus utilisé en France.

Fie. 6 Extraction par le cyclohexane de
'acétate de linalyle, huile essentielle extraite
de la lavande. La phase organique moins
dense est au-dessus de la phase aqueuse.

p Voir exercice n° 7, page 21

Fic. 8 Chromatogramme obtenu apres révé-
lation.

différentes par une phase mobile
(éluant) sur phase fixe (colonne ou
plaque) [fig. 8].

Fie. 7 Une tour de distillation du
pétrole; elle fournit des coupes de
pétrole.

- Voir exercices n™ 8 et 9, pages 21 et 22



B La purification

C’est une activité essentielle dont dépend la qualité des produits finis.

* En métallurgie, 1'électrolyse dite a anode soluble (étudiée au chap. 13)
permet d’obtenir des métaux trés purs : le cuivre est ainsi obtenu 4 99,99 %.
* En synthése organique, la recristallisation permet souvent de purifier le
produit que 1’on a synthétisé.

3 L’identification

Un produit pur posséde des constantes physiques permettant de I'identifier :
températures de changement d’état, indice de réfraction, rapport frontal en
chromatographie...

ﬂ L’analyse

Elle assure le contrdle de la qualité de 1'eau, de 1'air, des aliments, des pro-
duits issus des synthéses, le dépistage de maladies...

Les techniques sont variées et appropriées : titrages par des méthodes des-
tructives (titrages d’oxydoréduction, acido-basiques) [fig. 9] ou non des-
tructives faisant appel a une grandeur physique (conductimétrie, spectro-
photométrie, réfractométrie, chromatographie...).

Fic. 9 Mesure de la teneur en ions phosphate dans une station d'épuration des eaux.

I8 La formulation

Elle consiste & rendre « présentables et consommables » les produits indus-
triels en particulier dans le domaine de la pharmacie.

E Le recyclage

Les matiéres premiéres ne sont pas inépuisables ; la récupération et le recyclage

Fic. 10 Une vie trop longue et une trop faible biodégradabilité rendent nécessaire la col-
lecte des bouteilles en plastique.

CHAPITRE 1

— LES QUESTIONS QUI SE POSENT AU CHIMISTE
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2 Les préoc'cupatlons du chimiste

La fabrication d’un produit consiste a réaliser la transformation d’un sys-
téme chimique : des réactifs participent a une ou plusieurs réactions aboutis-
sant & des produits parmi lesquels se trouve le produit désiré.

Le chimiste doit s’interroger sur cette transformation.
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La transformation est-elle rapide ?

La quantité de produit que 1’on peut obtenir par unité de temps est
une donnée industrielle importante, Cette notion est liée aux aspects
cinétiques concernant les transformations chimiques, c’est-a-dire a
leur vitesse.

Or, de nombreuses transformations sont lentes, voire méme si lentes
qu’elles semblent impossibles.

m EXEMPLES
» La préparation d’esters utilisés comme solvants (fig. 11), parfums, ardmes
a partir d’acides carboxyliques et d’alcools.

C’est le cas de 1'éthanoate d’éthyle, obtenu a partir d’acide éthanoique et
d’éthanol : '

CH,—COOH (f) + C,H.—OH () — CH,~COOC,H; (f) + H,0 (f)
A 15 °C, la transformation ne parvient  son terme qu’au bout de dix ans !
» La synthése de I’'ammoniac & partir de diazote et de dihydrogene :

N, (g) +3 H, (g) > 2NH, (g)

A 25 °C et sous une pression de 1 bar, la transformation ne démarre pas.
Dans ces conditions, ces transformations sont inutilisables par I'industrie.

L’Oﬁ?AL

| JEESET

!
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FiG. 11 L'éthanoate d'éthyle est présent dans
de nombreux dissolvants, vernis (ou colles).

La transformation est-elle totale ?

I} Transformation totale et transformation limitée

« Une transformation est totale lorsque, dans I’état final, le réactif
limitant est entiérement consommé : I’avancement final est alors
égal a I'avancement maximal : x,=x_ .

* Lorsque I’avancement final est inférieur a I’avancement maximal,
la transformation n’est pas totale ; elle est dite limitée : Xp<Xpane

B Quelques exemples

* Synthese de I’éthanoate d’éthyle
Etudions la transformation d’un mélange équimolaire d’acide éthanoique et
d’éthanol. Le tableau d’évolution est le suivant.

Equation CH,~COOH (£) + C;H-OH (f) = CH,~COOC,H; (£) + H,0 (1)

Fiat Avancement | Quantitéde | Quantitéde | Quantitéde | Quantité de
x(mol) | CH~-COOH | C,H~OH |CH~COOC,H, H,0

{Fﬁ:}?ﬁﬁal %=0 | | 0 0

Au cours de la

transformation X 1-x l-x X x

(mol) l

ﬁ;’o‘nﬁ““‘ x=23 13 13 2”3 0
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Si la transformation était totale, I'avancement maximal serait x, . tel que
1-x,,=0,soitx = 1mol

Or x;=2/3 mol done x, < x.,,.

La transformation est limitée.
« De trés nombreuses synthéses industrielles sont limitées :
— celle de I’'ammoniac, qui est d’ailleurs d’autant plus limitée que la tempé-
rature est plus élevée ;
— celle de I'éthanol par hydratation de I’éthyléne :
CH, = CH, (g) + H,0 (g) — CH;-CH,-OH (g)
Dans le cas d’'un mélange en proportions stcechiométriques, soit une mole
d’éthylene et une mole d’eau, 0,05 mole seulement est transformée en éthanol :

Xmax = 1 mol et x,= 0,05 mol
3 Rendement de la synthése d’un produit

Le rendement de la synthése d’un produit est le quotient de la
quantité de matiére du produit effectivement obtenue par la quan-
tité de matiére maximale qui serait obtenue si la transformation
était totale.

C’est une grandeur sans unité, comprise entre 0 et |, qui s’exprime souvent en %.
Si la synthése est une transformation totale, le rendement est de 1, soit 100 %.

Si elle est limitée, il est inférieur a 1. P Voir axorcice ™10, page 23

m EXEMPLES

» Synthése de I’éthanoate d’éthyle dans les conditions du paragraphe 2.2 B
Si la transformation était totale, n_, serait égal 4 1 mol.

Or, la quantité de matiere d’éthanoate d’éthyle effectivement obtenue vaut :
n. = 2/3 mol.

Rendement: n = 2—;3 =0,67 =67 %.

= Synthése de I’éthanol dans les conditions du paragraphe 2.2 B

Si la transformation était totale, n_,, serait égal a 1 mol.

Or, la quantité de matiere d’éthanol effectivement obtenue vaut: n_ = 0,05
mol.

Rendement: n = 0’—?5 =0,05=5%.

m REMARQUE

De nombreuses synthéses, bien qu’elles soient des transformations totales,
ont un rendement inférieur & 1.

Les causes sont diverses ; par exemple :

— les transformations sont lentes et on n’attend pas que I’avancement maxi-
mal soit atteint ;

— lors des processus de séparation et de purification, une partie du produit
synthétisé est perdu.

Les transformations limitées ne sont pas rentables d’un point de vue indus-
triel puisque les quantités de matieére de produits obtenus sont inférieures a
celles que I’on pourrait espérer en cas de transformations totales.

_ Quelles solutions ?

En chimie industrielle, il faut produire vite et au moindre cofit. Le chimiste
doit donc optimiser les processus de fabrication ; il doit chercher a accélérer
une transformation lente, améliorer le rendement afin d’obtenir un avance-
ment final le plus proche possible de 1’avancement maximal.

CHAPITRE 1 — LES QUESTIONS QUI SE POSENT AU CHIMISTE ts
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Comment accélérer une transformation ?

On a recours a divers facteurs parmi lesquels :

= une élévation de température

La température est un facteur physique qui influe de maniére considérable
sur la vitesse d’une transformation : une élévation de température provogue
une augmentation de la vitesse.

— Dans le cas de la préparation de I’éthanoate d’éthyle, a partir d’un mélange
équimolaire, il ne faut plus qu’une journée a 200 °C pour parvenir au terme
de la transformation.

— Dans la synthése de 1'ammoniac, en élevant la température, I'ammoniac se
forme, mais cette élévation est préjudiciable au rendement.

* les catalyseurs

Ils permettent d'éviter une trop forte élévation de température pouvant
dégrader les produits, étre dangereuse ou nuire a la limite de la transforma-
tion (fig. 12). )

— Dans le cas de la synthése de 1’éthanoate d’éthyle, le catalyseur est I'ion
oxonium H,O* ; partant d'un mélange équimolaire, quelques gouttes d’acide
sulfurique permettent d’atteindre la limite en une heure environ, a 100 °C.
— Dans le cas de I’'ammoniac, un catalyseur a base de fer permet de réaliser
efficacement la synthése a 400 °C.

Un catalyseur est une substance qui accélére une transformation en
restant inaltéré, du point de vue chimique, a la fin de celle-ci.

* les concentrations

Les procédés industriels mettent en jeu les concentrations les plus €levées
dans le but d’accélérer les transformations. Ainsi lors d'une synthése a partir
de réactifs gazeux, comme celle de I'ammoniac, on a recours a une €léva-
tion de la pression : 200 bars.

Une élévation de température, I’emploi d’un catalyseur, une aug-
mentation de la concentration des réactifs permettent d’accélérer
une transformation chimique.

EJ Comment améliorer le rendement
d’une transformation non totale ?

« Utiliser un excés de réactifs
Dans la synthése de I’éthanoate d’éthyle, le rendement est amélioré avec un
exces soit d’acide éthanoique, soit d’éthanol.

Mélange initial a b ¢
Quantité d’acide | , 5
éthanoique (mol) *
Q'nant‘rté | | |
d’éthanol (mol)

Quantité d’éthanoate ' .
d"éthyle finale (mo) 0.67 0,85 | 0,95

(= | Mol pour chaque mélange; on constate que du mélange a au
mélange c, x, se rapproche de 1 mol.

Les rendements passent de 67 % a 95 %.

+ Eliminer I’un des produits du milieu réactionnel

Dans le cas de la synthése des esters, I'un des produits étant I'eau, il suffit
d’introduire un déshydratant dans le milieu réactionnel (acide sulfurique
concentré, par exemple) ou de piéger I’eau avec un appareil nommé Dean et
Stark ; on peut aussi par divers procédés (distillation) éliminer Iester (ces
questions seront développées au chapitre 15).

X

Fic. 12 Quelques aspects des catalyseurs.




» Remplacer un réactif par une espéce plus réactive
Certains dérivés d’acides carboxyliques (les anhydrides d’acide par
exemple) permettent de synthétiser de facon totale et rapide des esters.

Un exces de réactif, I’élimination d’un produit, utiliser une espéce
plus réactive... permettent d’améliorer le rendement d’une trans-
formation limitée.

La sécurité

Les impératifs économiques ne doivent pas faire oublier la sécurité aux chi-
mistes.

L’augmentation de la température peut faire s’emballer une réaction allant
méme jusqu’a I’explosion ou au déclenchement d’une réaction parasite dan-
gereuse.

Un contrdle strict des températures permet de prévenir des anomalies de
fonctionnement. Dans les raffineries, ce sont parfois plus de 150 thermo-
couples, répartis autour de Iinstallation, qui mesurent les températures et
permettent la conduite des réactions en toute sécurité.

Dans le cas de réactions en phase gazeuse, les pressions souvent €levées
sont en permanence surveillées et les installations sont équipées de disposi-
tifs permettant de faire face rapidement a une surpression (soupapes de
sécurité, par exemple).

La protection de I'environnement

Les chimistes sont conscients de la source de pollution que représentent
leurs activités.

Des équipements curatifs (stations d’épuration, filtres...) sont installés a la
sortie de chaque unité de production (fig. 13).

La tendance actuelle est dagir en amont : éviter les technologies généra-
trices de déchets, la diffusion de produits trop polluants au niveau de leur
utilisation ou de leur rejet, le gaspillage...

Fie. 13 Cette usine de traitement dépollue les eaux usées avant de les rejeter a la riviére.

CHAPITRE 1

— LES QUESTIONS QUI SE POSENT AU CHIMISTE
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L'ESSENTIEL

1 Les activités du chimiste

Les préoccupations
du chimiste

‘2.:

m Une société hautement industrialisée doit faire appel a
un grand nombre de chimistes pour satisfaire ses besoins.
Ils se répartissent dans quatre secteurs :

» |a chimie lourde (ou chimie de base) : gros tonnages de
produits a faible valeur ajoutée,

* la chimie fine : faibles tonnages de produits a forte
valeur ajoutée,

* la parachimie : traitement et conditionnement des pro-
duits de la chimie fine,

* la pharmacie : formulation et conditionnement des
médicaments.

B Leurs activités sont multiples :

« créer des molécules nouvelles

« effectuer la synthése des produits commerciaux

» séparer les produits d’une transformation chimique

» purifier des produits fabriqués

« analyser des mélanges et identifier des produits

« recycler les matériaux pour économiser les matieres
premieres...

Industrie pétro-chimique a Anvers.

® La chimie industrielle doit s’adapter aux impératifs
économiques et technologiques, a la sécurité et a 'envi-
ronnement.

La fabrication d’un produit consiste & réaliser la transfor-
mation d’un systéme chimique ; le chimiste doit s’interro-
gersur:

* la rapidité de cette transformation

* son caractére total ou limité.

® Une transformation est totale si I’avancement final est
€gal a I'avancement maximal : X, =X,

Une transformation est limitée si 1’avancement final est
inférieur & 1’avancement maximal : x, < X,

® Le rendement de la synthése d'un produit est le quo-
tient de la quantité de matiere de produit effectivement
obtenue par la quantité maximale qui serait obtenue si la
transformation était totale.

C’est une grandeur sans unité comprise entre 0 et 1 et qui
s’exprime souvent en %.

m Pour optimiser le processus de fabrication d’un pro-
duit, le chimiste doit trouver les solutions pour :

= accélérer une transformation si elle est trop lente

« s’approcher le plus possible de I’avancement maximal
si la transformation est limitée, en veillant en permanence
a la sécurité.

11 joue sur la température, la pression, les concentrations,
la nature des réactifs, la composition du mélange réac-
tionnel...

m Les sources d’énergie et de matieres premiéres n’étant
pas inépuisables et I'environnement devant étre protégé,
le chimiste doit recycler et découvrir de nouveaux pro-
duits moins néfastes pour I'environnement.

| . Synthese « Identification |
« Filtration « Transformation totale

= Extraction « Transformation
par solvant limitée :

= Rendement
= Catalyseur

» Chromatographie
« Distillation

p Voir lexique page 348



La dioxine et les directives SEVESO

Sandoz a Bale, de la raffinerie de Fezin... ont sensibilisé les autorités aux risques
liés a certaines activités industrielles (chimie, agro-alimentaire...) et les ont incitées

QI Les catastrophes de Seveso, Bhopal, Tchernobyl... et de Toulouse, les accidents de

a mettre en place des directives pour se rapprocher le plus possible du risque zéro.

poc

Seveso et la dioxine

Le 2,4,5-trichlorophénol, dérivé chioré du phénol
C¢H,—OH, est un antiseptique utilisé dans I'industrie
pharmaceutique et un intermédiaire dans la fabrication de
pesticides. Sa production se fait a partir du 1,2,4,5-tétra-
chlorobenzéne, a une température de 160 °C, selon les
réactions d‘équation :

160 °C H30*
NaOH

1,2,4,5-tétrachlorobenzéne 2,4,5-trichlorophénol

Cependant, si la température augmente et atteint 220 °C, un
autre produit se forme, la 2,3,7,8-TCDD, soit 2,3,7,8-tétra-
chlorodibenzoparadioxine, appelée plus simplement dio-
xine, extrémement toxique :

Q e m m + 250l

2,378 -TCDD
ou dioxine

C’est ce qui s’est passé le 10 juillet 1976, dans la cuve
d’un réacteur de |'usine ICMESA & Seveso (ltalie) ol
I’on fabriquait le 2,4,5-trichlorophénol ; une augmenta-
tion brutale de la température a provoqué 1’ apparition de
dioxine. La surpression qui suivit provoqua la rupture de
la goupille de la valve de sécurité du réacteur et laissa
s’échapper la dioxine dans 1’air. Presque personne ne
remarqua le nuage blanc poussé par un vent léger au-des-
sus de la commune de Seveso.

Moins de vingt-quatre heures plus tard, les hirondelles
moururent les premiéres, puis ce fut le tour des poules,
des lapins, des chats, des chiens. Cing jours apres, les
enfants commencerent a avoir des signes d’inflammation
de la peau (chloracnée). La population fut évacuée de la
zone contaminée. Le nuage transportait 2,5 kg de
dioxine, ce qui correspondrait & 500 000 doses mortelles
pour I’homme si I'ensemble de cette quantité était absor-
bée, ce qui heureusement n’a pas été le cas.

» QUESTION

La fabrication du 2,4,5-trichlorophénol a partir du
1,2,4,5-tétrachlorobenzéne consiste a passer d'un
groupe caractéristique a un autre; quels sont ces
groupes ?

La directive SEVESO 2

L’ émotion suscitée par le rejet accidentel de dioxine a
incité les Etats européens 2 se doter d'une politique com-
mune en matiére de prévention des risques industriels
majeurs. Le 3 février 1999, la directive, dite Seveso 2,
demande aux Etats et aux entreprises d'identifier les
risques associés a certaines activités industrielles dange-
reuses et de prendre les mesures nécessaires pour y faire
face. On y prend en compte de multiples facteurs :

— la mise en ceuvre de substances dangereuses dans un
procédé de fabrication

— les activités de stockage

— «1'effet domino », c'est-a-dire les conséquences d'un
accident d’une installation sur une installation voisine

— une maitrise de 1'urbanisation au voisinage des sites
industriels

— le droit a I'information du public sur les risques...

La carte ci-dessous localise les établissements classés
SEVESO 2 sur le territoire frangais.

Nombre d'établissements classés SEVESO 2

par région en France /{.

@MS

En nombre
d'établissements ;
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La synthése de I'éthanol consiste en I'hydratation de
P'éthyléne : les conditions optimales correspondent a une
température comprise entre 270 et 280 °C, une pression
de 70 bars et 'emploi d’'un catalyseur a base d'acide
orthophosphorique.

L'eau est le réactif en excés et I’éthanol est le seul pro-
duit de cette transformation.

Dans ces conditions optimales, le rendement n'est que

1. Ecrire I'équation de la réaction.
2. Quel volume minimal d'éthylene doit-on utiliser dans les
conditions de la synthése (la température sera choisie égale a
275 °C) pour obtenir, aprés un premier passage sur le cataly-
seur, 200 litres d'éthanol liquide ?

DonNEES
« Masse volumique de I'éthanol : p=10,79 g - mL™!
« Masse molaire de I'éthanol : M= 46,0 g - mol™

de 5,0 % (aussi le recyclage des réactifs n"ayant pas été -R=8318
transformés s’avére indispensable). « 1 bar= 105 Pa.
[L-F Ste, N

_Mémnones _____J~

Utiliser la masse volumique (ou la densité) d'un liquide
* La formule de définition :
p= =
permet de calculer :
— lamasse: m=pV

— le volume:: V=%

Veiller a étre cohérent avec les unités,

o La densité d est numériquement égale a la masse volu-
mique exprimée en g - mL~" ou kg - L.

N e——— === = )

h |

Calculer le rendement d’une transformation

* Le rendement est le quotient de la quénﬁté de matiere
de produit effectivement obtenue par la quantite de
matiére de ce produit que I'on obtiendrait si la réaction
était totale :

Xef

TI=X

max

* On détermine x,,, grace a I'équation de la réaction en
considérant que le réactif limitant est totalement
consomme.

‘ -

CH, = CH, (g) + H,0 (g) — CH,-CH,0H (g)
2. Calcul de la quantité de matiére d'éthanol effectivement obtenue :

a_goza;ﬂzmunzs i

_m_nM
4 v
V 3
Soit: n= Eﬁ = 078X 20010 = 3,4 x 10° mol.
46,0 Attention aux unités : p esten g -mL"'
Dressons le tableau d'évolution : L e
Etat initial (mol) x=0 D eyiseie Myp 0
aum' de i X 1 tytane = X Myp =X X
Appliquer la définition du rendement.

Etat final (mal) X=X M gpine = Xy Myo =X X

si la transformation était totale serait telle que :
—005="et_
n=005= 2

max
soit 1, = 3,4 x 103/ 0,06 = 6,8 x 10* mol.
Or nmax N xfﬂ&!'

Nigpyiene = Xmax =0 MOl SOt Mg jene = Xinay = 6,8 X 10° mol.

_70

Le rendement étant de 5,0 9%, la quantité de matiére maximale d'éthanol obtenue

La quantité de matiére initiale minimale d'éthyléne doit donc étre telle que:

L'éthylene étant gazeus, le volume a utiliser se calcule a partir de I'équation d'état

des gaz parfaits :
PV=nRT
. V= nR T‘
soit —~P
AN V= 6,8 x 10* x 8,31 x (273 + 275) ~ 45 m?

Attention aux unités dans I'équation d'état
des gaz parfaits; on obtient Ven m.



n Trouver les mots manquants

a. Une transformation chimique est totale si I'avance-
ment ... est ... a 'avancement ... .

b. Une transformation est limitée si I'avancement ... est
.. al'avancement ... .

c. Le rendement de la synthése d’un produit est le quo-

tient de la quantité de matiére de produit ... obtenue

par la quantité de matiére qui serait obtenue si la trans-

formation était ... .

d. On peut accélérer une transformation chimique par
.., par I'emploi de ... ou en augmentant les ... .

e. Pour améliorer le rendement d’'une transformation

limitée, on peut utiliser un excés de ... , éliminerun ...,

utiliser une espéece plus ... .

E3 vrai ou faux?

a. Lors d'une extraction par solvant, il faut que le sol-
vant organique soit non miscible a I'eau.

b. Une distillation permet de séparer des espéces de
températures d'ébullition différentes.

c. Une chromatographie permet a la fois de séparer et
d'identifier une espéce.

d. Le rendement d'une synthése peut étre supérieur a 1.
e. On peut accélérer une transformation chimique par
chauffage.

El acm

a. Dans I'extraction par solvant, le solvant utilisé doit étre :
[[] miscible a I'eau; ] non miscible & I'eau.
b. Dans une extraction par solvant, le solvant doit étre :
[ plus dense que I'eau; [ moins dense que 'eau;
[] cela n'a pas d'importance.

c. Dans une chromatographie, I'éluant est :
[] la phase fixe; [] la phase mobile.

d. Dans une distillation fractionnée, le produit le plus
volatil est séparé du mélange :

[J en premier; [1 en dernier.
e. Le rendement d'une transformation chimique
s'exprime en :

L1 mol; [l sans unité.

n Apprendre a rédiger

Expliquer en quelques lignes les questions que doivent
se poser les chimistes afin d'optimiser les synthéses
industrielles.

B Savoir-faire expérimental

Proposer les diverses étapes a suivre pour extraire
I'huile essentielle de lavande et mettre en évidence la
présence d'acétate de linalyle dans celle-ci.

B- Activités du chimiste

Le tableau ci-dessous fournit quelques données sur des
produits de la chimie lourde en France.

Les chiffres correspondent a des productions mensuelles
moyennes de I'année 2000 en kilotonnes (kt).

acide chlorhydrique 225

hydroxyde de sodium (soude) 140,2
ammoniac 1273
polychlorure de vinyle 1041

a. Quelles sont les principales utilisations de ces composés
justifiant les tonnages importants produits ?

b. Rechercher dans votre environnement des produits
usuels qui les renferment.

Techniques de laboratoire

ﬂﬂ Extraction par solvant : faire le bon choix

Le benzaldéhyde est une molécule a odeur caractéristique
d’amandes améres dont on sait faire la synthése au labora-
toire. A défaut d’extrait d'amandes ameéres, plus colteux, il
est souvent utilisé pour aromatiser les patisseries et cer-
taines boissons, comme le sirop d'orgeat.

On se propose d'extraire par solvant le benzaldéhyde d'une
boisson.

Données
Benzaldéhyde | {,=178°C | soluble | trés soluble | trés soluble
CHO t;=-56 °C
d=1,04

Eau peu L= 100 °C | peu miscibles
H,0 miscibles | {=0°C miscibles | en toutes

d=1,00 proportions
Ether éthylique| miscibles non t,=35°C miscibles
CH,,0 miscibles | =-116°C

d=0,71

Ethanol miscibles | miscibles miscibles | {,=78°C
CH0 en toutes L=-114°C

proportions d=10,80

a. Déduire du tableau de données le solvant approprié pour
extraire le benzaldéhyde. _

b. On préléeve 10 mL de boisson que I'on verse dans une
ampoule a décanter; on y ajoute 5,0 mL de solvant; on agite
et on laisse reposer.

Faire le schéma de I'ampoule a décanter en précisant dans
quelle phase se trouve le benzaldéhyde.

ﬂ - Identification par chromatographie

On se propose d'identifier par chromatographie le benzaldé-
hyde extrait d'une boisson (selon le procédé de I'exercice 7).
L'éluant est I'éther éthylique.
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Sur une plaque de chromatographie sur couche mince
(CCM), on dépose des microgouttes de :

A : benzaldéhyde de synthése

B essence d'amandes ameres

C: boisson étudiée

La plaque est ensuite introduite dans la cuve; aprés repé-
rage du front de solvant et séchage, on révéle aux rayons
ultraviolets.

On obtient le chromatogramme ci-dessous.

0
® o o
@
0
e T e

a. Montrer que le chromatogramme révele la présence de
benzaldéhyde dans la boisson.

b. La boisson est-elle parfumée a I'ardbme de synthése ou a
I'extrait naturel ?

Eﬂ Hydrodistillation des feuilles d’estragon

w- L'estragole existe dans les essences d'estragon (70

a 75 %), de basilic (70 & 75 %), d’'anis et de fenouil ;
I'anéthole existe dans les essences d'anis et de fenouil.
L'essence d'estragon est obtenue par hydrodistillation des
feuilles d'estragon.

1. Hydrodistillation des feuilles d’estragon

Mode opératoire

Dans un ballon de 500 mL, on introduit 200 mL d'eau distil-
lée, des feuilles finement découpées d'estragon frais et
quelques grains de pierre ponce (ou des billes de verre).
On réalise le montage d'hydrodistillation représenté ci-dessous
et on porte a ébullition le mélange contenu dans le ballon.

On laisse se poursuivre la distillation jusqu'a obtenir environ
50 mL de distillat; le distillat est trouble car-il est composé
d'un mélange hétérogéne, la phase aqueuse et la phase
huileuse (contenant I'estragole), mal séparées.

On ajoute au distillat 5,0 g de chlorure de sodium, que I'on dis-
sout par agitation. On verse ensuite le distillat dans une
ampoule a décanter et on introduit 10 mL de dichlorométhane.
Aprés agitation et décantation, on récupére la phase
organique.

On ajoute ensuite du sulfate de magnésium anhydre ; aprés
filtration, on obtient une solution H (« huile essentielle »).

Questions

1. Quel est le role de I'eau introduite dans le ballon ?

2. Dans le schéma du montage d’hydrodistillation, nommer
les différentes parties numérotées de 1 a 5 et préciser la
fonction des tubulures latérales du dispositif 4.

3. Justifier I'ajout du chlorure de sodium au distillat en utili-
sant les données.

4, a. Faire le schéma de I'ampoule a décanter, aprés agita-
tion et décantation.

Préciser les positions de la phase aqueuse et de la phase
organique.

Justifier a partir des données.

b. Quelle précaution liée & la sécurité doit-on prendre lors
de I'agitation de I'ampoule a décanter?

c. Pourquoi, aprés décantation, récupere-t-on la phase
organique plutét que la phase aqueuse ?

5. Quel est le réle du sulfate de magnésium anhydre ?

DonnEes

Substance | estragole |dichlorométhane| eau | eausalée
Densité 096 1,34 1,00 = 1,10

I'ol:;ola trés soluble soplﬁgle u‘ssfu‘l):?:

2. Chromatographie sur couche mince (CCM)

On se propose de vérifier la présence d'estragole dans
I'essence d'estragon obtenue par hydrodistillation, ainsi que
dans des essences d'estragon, de basilic et d'anis vert du
commerce. On souhaite vérifier simultanément la présence
d’anéthole dans I'essence d'anis.

Mode opératoire

On réalise les six solutions suivantes, dans le cyclohexane :
- une d'estragole pur: E

- une d'anéthole pur: A

- une de la solution H

- une d'essence d'estragon du commerce : C

- une d'essence de basilic du commerce: B

- une d'essence d'anis vert du commerce : V.

Sur une plaque de silice sensible au rayonnement ultravio-
let, on effectue les dépéts de chacune de ces six solutions.
L'éluant est un mélange de cyclohexane & 97,5 % et d'étha-
noate d'éthyle a 2,5% en volume. La plaque est révélée avec
une lampe émettant des radiations ultraviolettes. Le chro-
matogramme est reproduit ci-apreés.



Le chromatogramme permet-il toutes les vérifications atten-
dues ? Justifier.

- front de
® @ I'éluant
e @ o o
(] (]
-] -] -]
-] (<] (]
ligne de
E A H C B V dépot

mﬂ Le rendement

Le paracétamol est un antipyrétique et un analgésique. I|
remplace de plus en plus l'aspirine car il présente moins de
contre-indications.

Il ne présente cependant pas ses propriétés anti-inflamma-
toires.

La synthése du paracétamol est réalisée a partir d'anhydride
éthanoique et de paraaminophénol suivant la réaction
d'équation :

(CH,-C0),0 + HO-C;H,~-NH, —
anhydride paraaminophénol
éthanoique

CH,-CO-NH-C4H,~OH + CH,-CO,H
paracétamol acide éthanoique
Le rendement de cette synthése est de 79,7 %.
Un comprimé d'Efferalgan contient 0,33 g de paracétamol;
il y a 20 comprimés par boite.

a. Calculer la quantité de matiére de paracétamol contenue
dans une boite d'Efferalgan.

b. Calculer le volume minimal d’anhydride éthanoique a uti-
liser pour préparer le paracétamol contenu dans les 20
comprimés de la boite.

Donne
* Densité de I'anhydride éthanoique : 1,08,

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

On a extrait une huile essentielle des feuilles d'eucalyptus.
La solution aqueuse obtenue contient de I'eucalyptol que
I'on désire extraire.

On dispose de deux solvants :

- I'alcool (densité : 0,80) qui est miscible a I'eau en toutes
proportions et dans lequel I'eucalyptol est trés soluble.

- le cyclohexane (densité : 0,78) qui est non miscible a I'eau
et dans lequel I'eucalyptol est trés soluble.

a. Quel solvant faut-il choisir ?
b. Ou se situe la phrase contenant I'eucalyptol dans I'am-
poule a décanter ?

Solution annotée d'un éléve

Q. O‘»WM ik miﬂf‘cnslzﬂ;.pbt‘
Y “EWJ wuzu
b. L ot dans b phase alcodigue

cy«zw&-ﬂwmm

E H Synthése du 2-chloro-2-méthylpropane
Le 2-chloro-2-méthylpropane est un halogénoalcane
obtenu par réaction entre I'acide chlorhydrique concentré et
le 2-méthylpropan-2-ol.
L'équation de la réaction associée a la transformation chi-
mique envisagée est :
CH,
I I
H,L-C-CH; + H* + CF — H,C-C-CH; + H,0

I
OH cl

CH,

Mode opératoire

Dans un erlenmeyer de 250 mL, introduire environ 8,0 g de
chlorure de calcium anhydre; sous la hotte, ajouter 25 mL
de 2-méthylpropan-2-ol, 60 mL d'acide chlorhydrique
commercial et un barreau magnétique. Adapter un réfrigé-
rant & air et placer sous agitation sous la hotte pendant une
vingtaine de minutes.
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Transvaser le mélange réactionnel dans une ampoule &
décanter; aprés décantation, deux phases se séparent: la
phase inférieure aqueuse et la phase supérieure organigue.
Eliminer la phase aqueuse; ajouter a la phase organique
une solution d’hydrogénocarbonate de sodium saturée.
Procéder a des dégazages réguliers.

Laisser décanter et éliminer de nouveau la phase aqueuse.
Transvaser la phase organique dans un bécher et la sécher
en y ajoutant du sulfate de magnésium anhydre. Filtrer et
transvaser le filtrat dans un ballon.

Procéder a la distillation fractionnée du filtrat; recueillir
dans un second erlenmeyer, préalablement taré, la fraction
passant entre 49 °C et 51 °C.

Peser I'erlenmeyer et son distillat.

Questions

1. A propos du mélange réactionnel

a. Calculer les quantités de matiére initiales d'ions H*, d'ions
CI” et de 2-méthylpropan-2-ol introduites dans I'erlenmeyer.
b. Quel est le réactif limitant?

c. En déduire la quantité de matiére de 2-chloro-2-méthyl-
propane que |'on peut espérer obtenir.

2. A propos du mode opératoire

a. Sachant que la transformation chimique est limitée, mais
devient totale en éliminant I'un des produits de la réaction au
fur et 4 mesure de sa formation, quel est le réle du chlorure
de calcium anhydre ajouté au mélange réactionnel initial ?

b. Faire le schéma de I'erlenmeyer surmonté du réfrigérant a
air. Pourquoi chauffer ? Pourquoi adapter un réfrigérant a air ?
¢. Pourquoi ne conserver que la phase organique dans
I'ampoule & décanter? Pourquoi est-elle au-dessus de la
phase aqueuse ?

d. Quel est le role de I'ajout d’hydrogénocarbonate de sodium
dans I'ampoule a décanter ? Justifier la nécessité de dégazer.
e. Lors de la distillation fractionnée, pourquoi ne recueille-t-
on que la fraction comprise entre 49 et 51 °C?

f. La masse du distillat recueilli dans I'erlenmeyer final est
de 20 g.

Calculer le rendement de cette synthése ; conclure.

DoNNEES
Composé 2-méthylpropan-2-ol | 2-chloro-2-méthylpropane
Masse molaire
(g - mol-") 74,1 92,6
t, CC)
1,013 bar 82,8 50,9
3:::"",'::“ grande faible
Densité 079 0,84

« La concentration de I'acide chlorhydrique commercial est de 11,3 mol - L.
« Le chlorure de calcium anhydre et le sulfate de magnésium sont des
desséchants. L'ion hydrogénocarbonate HCO; (aq) appartient au couple
acide/base CO,, H,0 / HCOj; (aq).

EB Synthése et analyse d’'un médicament :
le paracétamol

Mode opératoire

On introduit dans un erlenmeyer 6,0 g de paraaminophénol,
50 mL d'eau et 4,0 mL d'acide éthanoique pur. Le mélange
est placé sous agitation dans un bain-marie a 80 °C pen-

dant 10 minutes. Le paraaminophénol est alors dissous. La
solution est ramenée a la température ambiante en plon-
geant 'erlenmeyer dans un bain d'eau froide.

On ajoute alors, millilitre par millilitre, un volume de 8,0 mL
d'anhydride éthanoique. On refroidit et on attend la cristalli-
sation totale. On filtre sur blichner et on séche les cristaux
sur papier-filtre. Une mesure du point de fusion des cristaux
obtenus donne 166 °C.

Les cristaux précédents sont alors introduits dans un erlen-
meyer et dissous dans 40 mL d'eau a ébullition. La solution
obtenue est placée dans un bain d'eau glacée pendant
20 minutes. Les cristaux obtenus sont filtrés sur blichner et
séchés. La masse obtenue par pesée est de 5,1 g et la
mesure du point de fusion donne 168 °C.

Questions

a. Calculer la composition en quantité de matiére du mélange
réactionnel initial. Y a-t-il un réactif en exceés?

b. Quelle quantité de matiere maximale de paracétamol
peut-on espérer obtenir?

c. En déduire le rendement de la synthése.

d. Pourquoi la température de fusion relevée a la fin de la
premiére filtration n'est-elle que de 166 °C?

e. La technique de purification utilisée dans ce mode opé-
ratoire s'appelle « purification par recristallisation ». Justifier
cette appellation.

DonnEes

« La synthése du paracétamol est réalisée a partir d’anhydride éthanoique
et de paraaminophénol suivant 'équation :

(CH,-C0),0 + HO-C;H,~-NH, — CH,-CO-NH-CgH,-OH + CH;-CO,H
anhydride paraaminophénol paracétamol acide
éthanoigue éthanoique
« Température de fusion du paracétamol : 168 °C.

« Densité de I'anhydride éthanoique :1,08; M=102,9 g - mol-'.

Mparaamlnophennl Eay 109']3 g . mol-l_
parociamal — 151,0 g - mol-.

mH Synthése de 'acide benzoique

L'acide benzoique C,H,~COOH se prépare par oxydation de
I'alcool benzylique par I'ion permanganate en milieu
basique. L'équation de la réaction s'écrit :

3 C;H,-CH,0OH (aq) + 4 MnO; (aq) —

3 C,H4-COO0- (ag) + 4 Mn0, (s) + HO- (aq) + 4 H,0 (9]
Dans ce milieu réactionnel basique, c'est I'ion benzoate qui
est obtenu ; il sera transformé en acide benzoique par acidi-
fication de la solution aprés réaction.

Mode opératoire

Introduire dans un ballon environ 2,0 g de carbonate de
sodium, 100 mL d'eau distillée, 4,5 g de permanganate de
potassium et 2,5 mL d'alcool benzylique. Ajouter quelques
grains de pierre ponce.

Chauffer & reflux le mélange réactionnel pendant une ving-
taine de minutes.

Un précipité brun de dioxyde de manganése apparait dans
le ballon.

Apres avoir refroidi le ballon, filtrer son contenu sous pres-
sion réduite a I'aide d'un btichner et d'une fiole & vide reliée
4 une trompe a eau. Rincer a I'eau distillée.



Verser le filtrat dans une ampoule a décanter ; ajouter envi-
ron 40 mL de dichlorométhane ; agiter et dégazer plusieurs
fois. Recueillir la phase aqueuse dans un erlenmeyer
refroidi par un mélange d'eau et de glace. Ajouter progres-
sivement de I'acide chlorhydrique jusqu'a ce qu'il ne se
forme plus de cristaux. Filtrer a nouveau sur biichner. Esso-
rer. Recueillir les cristaux sur une coupelle préalablement
tarée : mettre & sécher dans une étuve et finalement peser.

Questions

1. A propos du mélange réactionnel

a. Déterminer la composition en quantité de matiére du
mélange réactionnel initial.

b. Y a-t-il un réactif limitant? Lequel ?

c. Quelle quantité de matiére théorique maximale d'acide
benzoique peut-on espérer obtenir?

2. A propos du mode opératoire

a. Pourquoi a-t-on recours au chauffage a reflux?

b. Quel est le role du carbonate de sodium?

c. Pourquoi conserve-t-on le filtrat lors de la filtration a
I'aide du biichner?

d. Pourquoi ne conserve-t-on que la phase aqueuse dans
I'ampoule a décanter?

e. Lors de I'ajout d'acide chlorhydrique, quelle réaction chi-
mique se produit dans le bécher aboutissant & une cristalli-
sation ?

3. Le rendement de la synthése
La pesée finale aboutit a 1,52 g d'acide benzoique. Quel est
le rendement de cette synthése ?

DoNNEES

« Pour I'acide benzoique

- Formule C;H,-COOH.

- Masse molaire : 122 g - mol-.

- Conservateur alimentaire ; son code est E 210,

- Solide blanc qui fond a 122 °C.

- Trés peu soluble dans l'eau.

A 25 °C, sa solubilité est de 2,4 g - L' ; elle baisse 81,5 g - L', 810 °C.
- Assez soluble dans les solvants organiques comme le dichlorométhane
de densité 1,32

- Base conjuguée de lion benzoate C;H,-COO- (aq).

Le benzoate est trés soluble dans l'eau.

« Pour I'alcool benzylique

- Formule C;H;-CH,0OH.

— Masse molaire : 108 g - mol-'.

- Température d'ébullition : 2047 °C ; de fusion : 15 °C.

- Densite : 1,04.

- Trés peu soluble dans l'eau, mais trés soluble dans le dichlorométhane.
« Pour l'ion carbonate CO3%- (aq)

- Base conjuguée de lion hydrogénocarbonate; ils forment le couple
acide/base : HCO; (aq) / CO%- (ag).

« Pour le permanganate de potassium

- Solide eristallisé ionique de formule KMnO, ;

- Masse molaire : 158,03 g - mal-".

EH Essence d’amande amére

L'essence d'amande amére a une odeur bien caractéris-
tique, qu'elle donne au sirop d'orgeat, au kirsch fantaisie ou
encore aux patisseries a la frangipane. Cette odeur est celle

du benzaldéhyde :
0
/:\ :'-:..
ek 3

On se propose d'extraire cet arome et de vérifier sa pre-
sence, grace a une chromatographie.

A. Extraction a I'éther
Le benzaldéhyde est trés peu soluble dans I'eau alors quil
est totalement miscible a I'éther.
On réalise I'expérience suivante. On dispose de quatre
tubes & essais contenant :
« tube n° 1 : 2,0 mL d'éther et quelques gouttes de benzal-
déhyde pur ;
« tube n° 2 : 2,0 mL d'éther et 1,0 mL d'essence d'amande
amére du commerce ;
« tube n° 3 : 2,0 mL d'éther et 7,0 mL de kirsch fantaisie ;
- tube n° 4 : 2,0 mL d'éther et 7,0 mL de sirop d'orgeat.
Aprés agitation vigoureuse, on laisse reposer, et on obtient
les différents aspects pour les tubes (figure suivante).

0) @

® @)
Interpréter.

B. Chromatographie révélée aux ultraviolets

Le benzaldéhyde est incolore. Pour repérer sa présence, on
utilise une plaque a chromatographie sensible aux ultravio-
lets. La plaque, placée sous une lampe & ultraviolets, pré-
sente une fluorescence verte.

Une tache d'une solution contenant un composé organique
qui comporte un cycle benzénique, apparait brune sur une
telle plaque lorsqu'elle est soumise aux ultraviolets, car le
composé organique absorbe les radiations.

Sur une plaque sensible aux ultraviolets, on réalise une
chromatographie des phases éthérées des quatre tubes a
essais, ainsi que d'une solution d'acide benzoique. L'éluant
est un mélange acétone-cyclohexane. Le chromatogramme
obtenu lorsque I'on place la plaque sous la lampe a ultravio-
lets aprés élution est donné par la figure ci-dessous.

® ® ® o

| —@—e—©® @ - solution d'acide
benzoique

tuben®1 2 3 4

a. Que représentent les traits en haut et en bas du chroma-
togramme ?

b. Que peut-on déduire du chromatogramme fourni ?

c. Calculer, avec I'éluant et le support utilisé, le rapport
frontal R, pour le benzaldéhyde et I'acide benzoique.

d. L'acide benzoique se forme & partir de I'aldéhyde ben-
zoique. Quel réactif peut-on faire entrer en réaction ? Ecrire
I'équation-bilan de la réaction correspondante.

CHAPITRE 1 — LES QUESTIONS QUI SE POSENT AU CHIMISTE
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Complexe chimique prés de Strasbourg.

L'industrie chimique fabrique une multitude de produits utilisés dans tous les domaines de I'activité humaine :
engrais, carburants et combustibles, caoutchouc, savons et détergents, parfums et produits de beauté, peintures
et vernis, médicaments...
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LES ACQUIS

SAVOIRS

m L'équation d'état des gaz parfaits est PV =n RT
avec P pression en pascals (Pa), Vvolume en m3, n quan-
tité de matiére en moles (mol), Ttempérature absolue en
kelvins (K).
m La concentration n;rolaire d'une solution d'un soluté S
est définie par: ¢ =T:—

n, : quantité de matiere de soluté (en mol)

I/: volume de la solution (en L)

¢ : concentration molaire (en mol-L-")
m La concentration molaire d'une espéce chimique X en

solution est définie par : [X] =

n, : quantité de matiére de X (en mol)

V: volume de la solution (en L)

[X] : concentration molaire (en mol-L-")
® L'avancement x d'une transformation, exprimé en mol,
permet de décrire I'évolution de la transformation.
Au cours d'une réaction totale, I'avancement maximal
Xnax COrrespond a la disparition complete du réactif limi-
tant.
m La conductance G d'une solution électrolytique est

X

: /
défi :G=—
inie par: G U

/: intensité du courant électrique (en A)

U : tension (en V)

G : conductance (en S) S
m La conductance s’exprime par: G=6 x —

L
S : surface de la cellule (en m2)
{: distance entre les deux plaques (en m)

SAVOIR-FAIRE

G : conductance de la solution (en S)

o : conductivité de la solution (en S-m-1)
Elle est proportionnelle & la concentration ¢ de la solution.
m La conductivité ¢ d’une solution d'un composé ionique MX
de concentration ¢ est donnée par : 6 = Ay + Ay ) X €

A : conductivité molaire ionique (en S-m2-mol-1)

¢ : concentration de la solution en (mol-m-3)

o : conductivité de la solution (en S-m-1)

u Couple oxydant/réducteur
- Oxydant : espéce chimique capable de capter un ou
plusieurs électrons.
- Réducteur : espece chimique capable de céder un ou
plusieurs électrons.
- Un couple oxydant/réducteur est constitué de deux
espéces chimiques conjuguées qui échangent des électrons
selon la demi-équation d'oxydoréduction : Ox + n e- = Red.
- Une réaction d'oxydoréduction est une réaction entre
I'oxydant d'un couple et le réducteur d'un autre couple.
La réaction consiste en un transfert d'électrons du réduc-
teur vers I'oxydant :
Red,=0x, + n, e
Ox, + n, e =Red,
n, Red, + n, Ox, — n, Ox, + n, Red,

xny)
(xn)

m Titrage

- Titrer une espéce chimique dans une solution, c'est
déterminer sa concentration molaire dans la solution.

- A I'équivalence d'un titrage, le réactif titrant et le réactif
titré ont entierement réagi.

e ... — ]

EXPERIMENTAUX I

® Réaliser la dilution d'une solution aqueuse.

® Realiser un titrage d'oxydoréduction et conductimé-
trique.

@ Utiliser un capteur de pression.

@ Utiliser un conductimétre.

THEORIQUES

® Trouver I'équation d'une réaction d'oxydoréduction
connaissant les couples oxydant/réducteur qui inter-
viennent.

® Dresser le tableau permettant de suivre I'évolution
d'une transformation chimique grace a I'avancement x.

® Calculer I'avancement x,, & I'équivalence d'un titrage

d'oxydoréduction et en déduire la concentration incon-
nue de la solution a titrer.

® Calculer la conductivité d'une solution a partir de la
conductance.

@ Calculer la concentration d’'une solution a partir de la
conductivité de la solution.
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Feu d'artifice
Les transformations chimic
réactions d'oxydoréduction

p Qu'est-ce qu'une transformation lente ? une transformation rapide ?

CHAPITRE

__OBJECTIFS

® Ecrire I'équation de la réac-
tion associée a une transfor-
mation d’oxydoréduction.

@ Mettre en évidence expéri-
mentalement des transforma-
tions lentes et rapides.

@ Montrer, a partir de résul-
tats expérimentaux, linflu-
ence des facteurs cinétiques
sur la vitesse de réaction.

PLAN DU COURS

ﬂ Rappels sur les couples
oxydant/réducteur

E Transformations rapides
et lentes

E Facteurs cinétigues
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Certaines transformations d’oxydoréduction

peuvent étre lentes, d'autres rapides.
On peut mettre en évidence deux facteurs cinétiques.

ACTIVITE 1

Expérience
de la bouteille bleue

® Dans un ballon de 1 L, mettre 600 mL d'eau, 10 g
d’hydroxyde de sodium en pastilles, 15 g de glucose et
quelques gouttes de bleu de méthyléne. Boucher. Lais-
ser reposer (fig. 1).

Qu’observe-t-on ?

= Agiter énergiquement (fig. 2), qu’observe-t-on ?
Laisser reposer de nouveau et recommencer (fig. 3 et 4).

» 1. Le contenu de la boutellle se colore-t-Il aussi rapi-
dement qu'il se décolore ?

» 2. Quel est le nouveau paramatre & prendre en
compte ?

ACTIVITE 2

Premitre expérience

= Dans un ballon, verser le
réactif de Tollens et ajouter
5,0 g de glucose.

= Placer le ballon dans un
bain-marie 4 une tempéra-
ture d’environ 60 °C,

= Agiter de temps en temps le
liquide dans le ballon (fig. 5).
Qu’observe-t-on ?

Fia. 8 Caractérisation d'un aldé-
hyde par formation d'un miroir
d'argent.

‘en le plongeant dans la

CHIMIE ET VOCABULAIRE

u Cindtique 1. f et adj. (grec kindtikos, mobile). Relatif au
mouvement, en particulier a la vitesse.

N. f cHim. La cinétique chimique est I'étude de la vitesse
des réactions chimiques.

Adj. pHys. L'énergie cinétique est |'énergie que posséde
un corps du fait de sa vitesse mvZ /2 pour un solide en
mouvement de translation).

Fio. 1 Couleur foncée. Fia. 2 Couleur plus péle.

Fia. 3 Incolore. Fa. & Couleur foncée.

g m solution d'io-
dure de potassium, ajou-
ter de I'eau oxygénée
Qu'observe-t-on ?

u Refroidir I'erlenmeyer

glace (fig. 6). On pourra
ainsi titrer le diiode
formé & une date 1.

Fie. 8 Formation de diiode en
oxydant une solution d'iodure
I (aq) par de I'eau oxygénée.

> 'l.mm‘judlulﬂm opposés recherchés

bl-nudunmmmmv

L'ENIGME
DU CHAPITRE

Pourquol ne peut-on pas obtenir un
ceuf dur en le cuisant dans I'eau bouillante
au sommet du Mont-Blanc ?



ﬁ Rappels sur les couples oxydant/réducteur

m Définitions

Un oxydant est une espéce chimique capable de capter un ou plu-
sieurs électrons.

L’espece obtenue est un réducteur.
oxydant + n e~ = réducteur

Dans une telle transformation, I'oxydant est réduit.

Un réducteur est une espéce chimique capable de céder un ou plu-
sieurs électrons.

L’espéce obtenue est un oxydant.
réducteur = n e~ + oxydant

Dans une telle transformation, le réducteur est oxydé.

Un couple oxydant/réducteur est I’ensemble d’un oxydant et d'un
réducteur qui se correspondent dans les réactions d’oxydoréduction.

11 est caractérisé par une demi-équation d’oxydoréduction
oxydant + n e~ = réducteur

Dans une demi-équation d’oxydoréduction figure le signe = ; elle peut étre
écrite dans un sens ou dans 1'autre.

Une réaction d’oxydoréduction met en jeu deux couples
oxydant/réducteur : il y a transfert d’électrons du réducteur de I'un
des couples & I’oxydant de I’autre couple.

Soient les deux couples :
Ox, /Red, : Ox, + n, e~ =Red, et Ox, / Red, : Ox, + n, e~ = Red,
L’équation de la réaction d’oxydoréduction entre Ox, et Red, s’écrit en

multipliant les demi-équations par n, et n, de maniére & éliminer les
électrons :

Ox,+n,e = Red, (x ny)
Red, Ox,+me (xn))
n, Ox, + n, Red, = n, Red, +n, Ox,
Dans 1’équation de la réaction, on utilise le signe — qui indique le sens
d’évolution du systéme.

BN Exemples

] Réaction entre le zinc métal
et une solution d’ions cuivre (II)

Cette transformation met en jeu les couples oxydant/réducteur (fig. 1) :

= ion cuivre (II) / cuivre : Cu2* (ag) / Cu (s)

« ion zinc / zinc métal : Zn2* (aq) / Zn (s).

Les demi-équations d’oxydoréduction relatives a chaque couple s'écrivent :
* Cu* (ag) +2 e =Cu(s)

*Zn* (ag) + 2 e =Zn (s)

Fic. 1 La réaction entre le zinc métal et les

ions cuivre (1) Cu?* (aq) produit un dépot
rouge (ou noirdtre), constitué de fines parti-
cules de cuivre.

CHAPITRE 2 — TRANSFORMATIONS LENTES ET RAPIDES. FACTEURS CINETIQUES
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L’équation de la réaction d’oxydoréduction entre les ions Cu?* (ag) et le
zinc (s) s"écrit, en combinant les demi-équations :
Cu*t (ag) +2 e Cu (s)
Zn (s) Zn** (ag) +2 e
Cu?* (ag) + Zn (s) — Cu (s) + Zn* (aq)

] Réaction entre les ions permanganate
et les ions fer (II) en milieu acide

En milieu acide, cette transformation met en jeu les couples oxydant/
réducteur (fig. 2):
* ion permanganate / ion manganese (II) : MnO, (ag) / Mn** (aq)
» jon fer (IIT) / ion fer (1) : Fe3* (ag) / Fe** (aq).
Les demi-équations d’oxydoréduction relatives a chaque couple s’écrivent :
* MnO; (ag) + 8 H* (ag) + 5 e = Mn?* (ag) + 4 H,O ()
* Fe’* (aq) + e = Fe** (aq)
L’équation de la réaction d’oxydoréduction entre les ions MnO, (ag) et |
Fe** (ag) s’écrit :

MnO; (ag) + 8 H* (ag) + 5 e~ = Mn?* (ag) + 4 H,0 ()

Fe?t (aq) = Fe** (aq) + e~ [x5]

MnOj (aq) + 5 Fe* (ag) + 8 H* (ag) — Mn?* (ag) + 5 Fe** (ag) + 4 H,O ([)

Le passage de I'état initial a I’état final d’un systéme chimique se fait-il ins-

4 9
lantanemfenl ; ! ’ ) FiG. 2 Décoloration immédiate de la solu-
Les réactifs mettent-ils une durée plus ou moins longue pour former les pro- | tion de permanganate de potassium en pré-
duits ? sence d'une solution de sulfate de fer (II).

Est-il possible d*accélérer ou de ralentir une transformation chimique ?

- Transformations
. 2' rapides et lentes

Transformations rapides

Une transformation rapide se fait en une durée trop courte pour

que nous puissions en suivre I’évolution a I’@il ou avec nos instru- Fig. 3 Les explosifs sont utilisés pour détruire
ments de mesure. des immeubles; la réaction chimique de

décomposition est pratiquement instantanée.

® EXEMPLES
* La décomposition d'un explosif (fig. 3).
* Les réactions de précipitation, comme la précipitation du chlorure d’argent
(fig. 4) et de I'hydroxyde de cuivre (II).
Des la mise en contact des réactifs, les précipités apparaissent :

Ag* (aq) + CI- (aq) — AgCl ()

Cu?* (aq) + 2 HO- (aq) — Cu(OH), (s)

* Les réactions acido-basiques :

H,0* + HO (ag) — 2 H,0 ([)
* Certaines réactions d’oxydoréduction, comme la réaction entre les ions
permanganate MnO} (aq) et les ions fer (II) Fe** (ag) en milieu acide, | g o |2 réaction entre les ions Ag* (aq) et
étudiée au paragraphe 1.2 B : la décoloration des ions MnO (aq) est immé- | ¢ (ag) est immédiate et forme un précipité
diate en présence d’ions Fe?* (aq). blanc de chlorure d'argent.




— Transformations lentes

Une transformation lente peut étre suivie a I’®il ou par nos instru-
ments de mesure pendant plusieurs minutes, plusieurs heures...

Transformation lente suivie a I'ceil

Effectuons 1'oxydation des ions iodure I- (ag) par I'eau oxygénée en milieu
acide ; ’eau oxygénée est une solution aqueuse de peroxyde d’hydrogeéne
H,0, (ag).

* Dans un bécher contenant
50 mL d’une solution d’iodure
de potassium de concentration
molaire 0,20 mol-L-!, verser
50 mL d’eau oxygénée de concen-
tration molaire 0,010 mol-L-" aci-
difiée par quelques gouttes d’acide
sulfurique concentré (fig. 5).

e
-'.p
N
i

50 mL d'eau 50 mL de solution Fic. 5 Evolution du mélange réactionnel au cours du temps. La coloration jaune :
d'iodure a. apparait

acidiﬁée de potassium b. devient plus intense
| ¢ évolue progressivement vers le brun.

OBSERVATION
1 apparait du diiode I, (aq) qui colore progressivement le milieu réactionnel
en jaune puis en brun.

INTERPRETATION
Les couples oxydant/réducteur mis en jeu sont :
— eau oxygénée / eau : H,0, (ag) / H,0 ()
H,0, (ag) +2 H* (ag) + 2 ¢ =2 H,0 ([)
— diiode / ion iodure : 1, (ag) / I (aq)
L(ag)+2e =21 (aq)
L’équation de la réaction d’oxydoréduction s’écrit :
H,0, (ag) + 2 H* (aq) + 2 ¢ =2 H,0 ([)
2T (ag)=1,(aq) +2 e
H,0, (ag) + 2 I (ag) + 2 H* (aq) — 1, (aq) +2 H,0 (£) » Voir exercices n™ 14 et 16, pages 44 et 45

De tous les réactifs et produits, seul le diiode I, est coloré.

En solution, il apparait jaune aux faibles concentrations et brun aux concen-
trations plus importantes. L’observation de la couleur permet donc de suivre
I’évolution de la transformation. Il est également possible d’effectuer des
mesures quantitatives, par exemple, en effectuant un titrage du diiode
apparu [titrage d’oxydoréduction par les ions thiosulfate S,03 (ag)].

CHAPITRE 2 — TRANSFORMATIONS LENTES ET RAPIDES. FACTEURS CINETIQUES @



] Réaction lente suivie avec un instrument de mesure

¢ Dans un ballon de 1 L contenant 30 mL d’eau distillée, |
introduire un comprimé d’aspirine effervescente ; aussi-
tot fermer le ballon avec un bouchon traversé par un
tuyau de verre relié a un capteur de pression (fig. 6).

« Relever la pression toutes les 15 secondes. Tracer la
représentation graphique de 1'évolution de la pression
en fonction du temps (fig. 7).

capteur
de pression

ballon de 1 L

30 mL d'eau

g:;g'l;?m'; . Fie. 8 Placé dans I'eau, le comprimé d'aspirine effervescente
d'aspirine engendre du dioxyde de carbone CO, (g).

effervescente

Le dégagement de dioxyde de carbone fait augmenter pro- I
gressivement la pression a I'intérieur du ballon (fig. 7). p———"

INTERPRETATION - ra
Le comprimé contient de I'aspirine, ou acide acétylsalicy- #
lique, et de I'hydrogénocarbonate de sodium. En solution | «}- ;
aqueuse, une réaction acido-basique se produit entre 1’aspi- | A
rine, acide que 1'on note HA (agq) et I'ion hydrogénocarbo- 1 '
nate HCO; (ag), base du couple CO,, H,0 / HCO; (aq) :

HA (ag) + HCO; (aq) — A~ (ag) + H,0 + CO, (g) ; = - P - >

A Ilems)

Fia. 7 Relevé informatique des variations de la pression Pen fonc-
I3 Autres exemples de transformations lentes  tion du temps.

« La réaction d’oxydoréduction entre le zinc métal et les » Voir exercice n* 18, page 46
ions cuivre (II) étudiée au paragraphe 1.2 A.

* La formation de la rouille.

« La fermentation alcoolique. |
|

« La réaction d’estérification qui sera étudiée ultérieurement. 3
(@) e (b) explosion
= REMARQUE ﬂ % \pﬂ‘
Certaines transformations sont tellement lentes qu’il a:(’;:m ") g‘p v
semble qu’elles ne puissent pas se produire. On dit plastiq )
qu’elles sont cinétiquement bloquées. Exemples :
« la syntheése de I'eau (fig. 8): .
2H,(g)+0,(g »2H,0(P)
¢ la décomposition de I'eau oxygénée :
Cette transformation est trés lente mais, étant favorisée | (2 volumes) (1 volumeJ (2 volumes) (1 volume)
par la lumiére, I’eau oxygénée est vendue dans des fla-
cons colorés. Fie. 8 Etat de blocage cinétique (a) et réaction (b).



Facteurs cinétiques

- La température

Un facteur cinétique est une grandeur qui influe sur la durée d’une
transformation chimique.

Mise en évidence expérimentale

L’un des tests spécifiques des aldéhydes consiste a les faire réagir avec la
liqueur de Fehling.

» Dans un tube a essais, verser 10 mL de liqueur de
Fehling et 2,0 mL de solution de glucose de concentra-
tion 50 gL [
» Faire deux parts de cette solution.

» Chauffer I'une des deux parts avec précaution (fig. 9).

liqueur de Fehling
+ glucose

Fio. 8 Evolution du mélange réactionnel.
a. A la température ordinaire.
b. A chaud.

OBSERVATION
On n’observe aucune évolution dans le tube laissé a la température de la
salle (fig. 9a). En revanche, un précipité rouge apparait rapidement dans le
tube chauffé.

INTERPRETATION
A froid, la transformation est trés lente. Il est nécessaire de chauffer pour
faire apparaitre le précipité rouge brique d’oxyde de cuivre (I) Cu,O ().

Plus la température du milieu réactionnel est élevée, plus la durée
de la transformation est courte.

[ Applications

Elles sont nombreuses et de deux types :
» accélérer ou méme déclencher une transformation lente ou bloquée,
« ralentir on méme bloquer une transformation génante ou dangereuse.

Accélération ou déclenchement d’une transformation

* De nombreuses synthéses industrielles sont des transformations lentes a
température ordinaire ; les contraintes économiques obligent 2 les réaliser 2
températures élevées.

CHAPITRE 2 — TRANSFORMATIONS LENTES ET RAPIDES. FACTEURS CINETIQUES 35
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® EXEMPLES
Synthése de I’'ammoniac NH,, du trioxyde de soufre SO,, réduction des
oxydes de fer dans les hauts fourneaux (fig. 10), synthéses organiques.

OURS

* On accélere la cuisson des aliments dans un autocuiseur oul la température
de cuisson est voisine de 110 °C.

* Dans un moteur a explosion, la combustion du mélange air-essence est
amorcée par I'étincelle jaillissant de la bougie.

St
Eai:
.

Ralentissement ou blocage d’une transformation
» Conservation des aliments Fia. 10 Coulée de fonte.La réaction de
Les aliments subissent, sous I’action de microorganismes, des réactions de '{ég;';t::r; ggg Eéydes do for: 3 efiectiie catee
dégradation altérant leur goiit et pouvant conduire a des toxines graves pour ;

la santé. Ils sont donc conservés au réfrigérateur (4 °C environ) et au congé-
lateur (—18 °C environ).

* Les cellules biologiques (spermatozoides, ovules, embryons) sont mainte-
nues dans I’azote liquide a —196 °C pour stopper les réactions biologiques et
la division cellulaire (fig. 11).

* La trempe consiste 2 refroidir brutalement un mélange réactionnel afin de
bloquer la transformation a une date donnée. Le systéme garde ainsi la com-
position qu’il avait a la date du refroidissement.

* Un controle strict de la température permet dans I’industrie d’éviter que
des transformations exothermiques s’emballent ou que des transformations
parasites dangereuses se produisent.

Fic. 11 Matériel biologique conservé dans
La concentration initiale des réactifs Cancie fpide:

ﬂ Mise en évidence expérimentale

On étudie la dismutation de 1’ion thiosulfate S,03" (ag) en milieu acide.

» Dessiner une croix noire sous deux béchers.

* Dans le premier bécher, verser 20 mL de solution
de thiosulfate de sodium de concentration molaire
0,10 mol -L-1,

* Dans le second bécher, verser 20 mL de solution
de thiosulfate de sodium de concentration molaire
0,05 mol -L-1.

* Placer les deux béchers sur la plaque d’un rétropro-
jecteur et y verser simultanément 20 mL d’acide chlo-

rhydrique de concentration molaire 1,0 mol-L-". | A >
* Observer le contenu des béchers et I'écran (fig. 12). '

Fis. 12 Dismutation des ions

thiosulfate.

a. { = 0: le mélange est lim-
pide;

s b. t = 30 s: le soufre apparait

! sous forme colloidale donnant
. béchers un aspect blanc laiteux a la
g0 14 reaction | zull:uun:] min: le soufre se
¥ | - = .

Sefiectio écran dépose sous forme d'un préci-
pité jaune. La solution est

devenue opaque.
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OBSERVATION

Dans les deux béchers, il apparait un solide blanc puis jaune. Le premier
bécher s’opacifie plus vite que le second (fig. 12).

Sur Iécran, les croix disparaissent progressivement. Celle qui correspond au
premier bécher disparait avant celle qui correspond au second.

INTERPRETATION
Les couples oxydant / réducteur mis en jeu sont :

« ion thiosulfate / soufre : S,03™ (aq) / S (s)
S,0%2" (aq) + 6 H* (ag) + 4 e~ =28 (s) + 3 H,0 (0)
+ dioxyde de soufre / ion thiosulfate : SO, (ag) / $,05" (ag)
2 S0, (aq) + 2 H* (aq) + 4 e = S,03 (ag) + H,0 ()
L’équation de la réaction d’oxydoréduction s’écrit :
S,02" (ag) + 6 H# (ag) + 4 e =2 S (s) + 3H,0 ()
S,0% (ag) + H,0.(0) =2 SO, (ag) + 2 H* (ag) + 4 &

S,0% (ag) + 2 H* (ag) = S (s) + SO, (aq) + H,0 ([)

La réaction observée est une dismutation car I'ion thiosulfate y joue a la

fois le role de réducteur et celui d’oxydant.

Dans les deux béchers, il y a formation de soufre qui apparait d"abord sous

forme colloidale (aspect blanc laiteux), puis sous forme d’un précipité

jaune. Le soufre formé opacifie le milieu réactionnel et, au bout d’une cer-

taine durée, la croix noire devient invisible.

Les deux réactifs sont : S,03" (aq) et H* (aqg).

Dans le premier bécher, la concentration des ions thiosulfate [8303‘ (aq)]

est deux fois plus importante que dans le premier ; on constate que I’opaci-

fication y est plus rapide et donc que le soufre apparait plus vite. p Voir exercice n° 15, page 45

= REMARQUE

Dans chaque bécher, on avait la méme concentration initiale d’ions H* (aq):
on aurait pu changer cette concentration en gardant la méme concentration ini-
tiale d’ions thiosulfate. La conclusion aurait été la méme : en augmentant la
concentration des ions H* (ag), I'opacification aurait ét€ plus rapide.

Conclusion

Plus la concentration initiale des réactifs est grande, plus la durée
de la transformation est courte.

Il existe d’autres facteurs cinétiques que la température et la concentration
initiale des réactifs : I’emploi de catalyseurs (qui fera I’objet d’une étude
ultérieure), la lumidre, le solvant dans lequel la réaction s’effectue. Dans le
cas ol I'un des réactifs est un solide, son état plus ou moins divisé (plaque,
poudre...) ¢’est-a-dire la surface de contact entre les réactifs...

CHAPITRE 2 — TRANSFORMATIONS LENTES ET RAPIDES. FACTEURS CINETIQUES 3’
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Rappels sur les couples
oxydant/réducteur

P

® Un oxydant est une espéce chimique capable de cap-
ter un ou plusieurs électrons.
® Un réducteur est une espéce chimique capable de
céder un ou plusieurs électrons.
® Un couple oxydant/réducteur est 1'ensemble d’un
oxydant et d'un réducteur qui se correspondent dans les
réactions d’oxydoréduction.
11 est caractérisé par une demi-équation d’oxydoréduction :
oxydant + n e~ = réducteur

B Une réaction d’oxydoréduction met en jeu deux
couples oxydant/réducteur; il y a transfert d’électrons du
réducteur de 1'un des couples & 1’oxydant de I'autre couple :

Ox, +n, e =Red, (x ny)

Red, =0x, +n, e (xn,)
n, Ox, + n, Red, = n, Red, + n, Ox,

Transformations
rapides et lentes

W La cinétique chimique étudie la durée d'évolution
d’un systéme chimique de I’état initial a 1’état final et les
facteurs intervenant sur cette durée.

B Une transformation rapide se fait en une durée trop
courte pour que nous puissions en suivre 1'évolution a
I'eeil ou avec nos instruments de mesure.

Exemples

— les réactions de précipitation

— les réactions acido-basiques

- la réaction des ions permanganate MnOj] (ag) avec les
ions fer (IT) Fe?* (aq)...

B Une transformation lente peut étre suivie & I'ceil ou
par nos instruments de mesure pendant plusieurs minutes,
plusieurs heures...

Exemples
~L’oxydation des ions iodure I~ (ag) par I’eau oxygénée :

H,0, (ag) + 2 H* (ag) + 2 I (ag) = 1, (aq) + 2 H,0 (0)

On suit la réaction grice & 1’apparition de diiode I, qui est
coloré.
— La réaction produite par la mise dans 1'eau d'un com-
primé d’aspirine effervescente :

HA (ag) + HCO; (ag) = A~ (ag) + H,0 + CO, (g)

La transformation produit du dioxyde de carbone CO, et
la pression du systéme augmente (2 volume constant).

SRR
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Facteurs cinétiques

W Un facteur cinétique est une grandeur qui influe sur
la durée d’une transformation.

B La température est un facteur cinétique.

Plus la température du milieu réactionnel est élevée, plus
la durée de la transformation est courte.

® La concentration initiale des réactifs est un deuxiéme
facteur cinétique ; plus la concentration initiale des réactifs
est élevée, plus la durée de la transformation est courte.
B Une transformation est d’autant plus rapide qu’elle est
réalisée 4 plus haute température et avec des concentra-
tions initiales de réactifs plus grandes.

. » Oxydant * Demi-équation i
l. Réducteur d’'oxydoréduction 1
* Couple * Facteur cinétique
oxydant/réducteur  * Réactif

g
!._
p Voir lexique page 348 |

e e =R
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Un facteur cinétique :

la concentration initiale d’un réactif

Dire que la concentration initiale d’un réactif est un facteur cinétique, c’est dire que
si 'on augmente cette concentration, la durée de la transformation diminue.

IMMATERIEL

= Ballon de 1 L muni d'un bouchon & un trou.

= Tube & dégagement terminé par un raccord en caout-
chouc.

» Agitateur magnétique, barreau aimanté.

« Capteur de pression, balance électronique, papier-filtre.
« Eprouvettes graduées de 100 mL et 500 mL.

» Fiole jaugée de 100 mL, pipette jaugée de 50 mL, poire
a pipeter.

» Hydrogénocarbonate de sodium solide.

= Solution d'acide éthanoique de concentration molaire
2,0 mol-L-".

« Eau distillée, chronométre, thermometre.

REFLEXIONS PREALABLES
» La transformation chimique étudiée est la réaction
entre une solution d'acide éthanoique CH,-COOH (aq) et
I'ion hydrogénocarbonate HCO; (ag).
L'équation de cette réaction s'écrit :
CH,-COOH (aq) + HCO; (aq)

— CH,-C00- (ag) + CO, (g) + H,0 (O
« || se dégage du dioxyde de carbone. On se propose de
mettre en évidence l'influence de la concentration en
acide éthanoique sur la durée de dégagement de ce gaz.

DiSPOSITIF EXPERIMENTAL

La réaction s'effectue dans le ballon ou la pression augmente avant
de se stabiliser.

OsJECTIF : Suivre I'évolution de la pression en fonc-
tion du temps (la réaction a lieu & volume constant).

m Peser 1,25 g d'hydrogénocarbonate de sodium dans un
papier-filtre ; fermer le papier.

m Avec l'éprouvette de 100 mL, mesurer 60 mL de
solution d'acide éthanoique de concentration molaire
2,0 mol-L-" ; les introduire dans le ballon avec le barreau
aimanté.

Placer sur |'agitateur magnétique.

m Relier le tube & dégagement au capteur de pression.

m Introduire rapidement le papier dans le ballon; fermer
hermétiquement ; déclencher simultanément un chrono-
métre.

® Relever la pression toutes les 15 secondes jusqu'a sta-
bilisation de celle-ci.

m Tracer le graphique représentant I'évolution de la pres-
sion en fonction du temps.

OsiecTiF: Mettre en évidence l'influence de la
concentration molaire de I'acide éthanoique sur la
durée d’évolution du mélange.

m Préparer 100 mL d'une solution d'acide éthanoique de
concentration molaire 1,0 mol-L-' & partir de la solution &
2,0 mol-L-".

m Recommencer |'expérience décrite dans la manipula-
tion 1 avec la méme quantité d'hydrogénocarbonate de
sodium mais en utilisant un volume de 60 mL de solution
d'acide éthanoique de concentration molaire 1,0 mol-L-".

m Relever la valeur de la température.

m Mesurer le volume du ballon (en le remplissant d'eau
et en mesurant le volume d'eau a l'aide d'une éprouvette
graduée de 500 mL).

m Tracer les deux courbes représentant I'évolution de la
pression en fonction du temps sur le méme graphique.

P QUESTIONS

1. Dans les deux manipulations, montrer que le réactif en
défaut est I'ion hydrogénocarbonate HCO; (aq).

2. Comparer aux mémes dates les pressions au cours des
deux manipulations. Conclure.

3. Dresser le tableau d'évolution de la transformation. En
déduire I'avancement maximal si celle-ci est totale.

&, Calculer la pression finale théorique du dioxyde de
carbone dans le ballon pour les deux expériences.

5. Comparer avec les mesures.
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Deux facteurs cinétiques : la concentration
initiale des réactifs et la température |

Grace a des réactions d’oxydoréduction, vous allez montrer expérimentalement que
la concentration initiale des réactifs et la température sont des facteurs cinétiques.

MATERIEL

* Bécher de 50 mL.

* Agitateur magnétique.

» Deux éprouvettes graduées de 10 mL.

» Solution d'iodure de potassium Kl de concentration
2,0 x 107" mol-L-".

= Solution de thiosulfate de sodium de concentration
2,0 x 10-2 mol-L-.

= Solution de peroxodisulfate de potassium de concen-
tration 2,0 x 10-" mol-L-".

* Eau distillée.

» Chronométre.

* Cristallisoir.

REFLEXIONS PREALABLES
» La transformation étudiée est I'oxydation des ions
iodure I- (aq) par les ions peroxodisulfate S,03" (aqg).
L'équation de la réaction d'oxydoréduction s'écrit :
S,0%" (aq) + 2 I- (ag) — 2 SOZ~ (aq) + |, (ag)
» Elle produit lentement du diiode. Pour étudier les fac-
teurs influant sur la durée d'évolution du systeme, on réduit
le diiode formé par les ions thiosulfate selon I'équation :
25,02 (aq) + 1, (ag) — S,02" (aq) + 2 I~ (aq)
Cette réaction est instantanée.
» L'empois d'amidon (ou le thiodéne) sert d'indicateur.
En présence de diiode, il est bleu-noir trés foncé (voir
photo ci-dessous) sinon il est incolore.

Mamipulation 1

OgiecTiF : Montrer que la concentration initiale des
réactifs est un facteur cinétique.

B Dans le bécher, verser les volumes V, (mL) de solution
d'iodure de potassium, V, (mL) de solution de thiosulfate
de sodium et V, (mL) d’eau conformément au tableau ci-
aprés. Y ajouter quelques gouttes d'empois d'amidon (ou
de thiodene).

B Placer le bécher sur I'agitateur magnétique.

B Mesurer a I'éprouvette 10 mL de solution de peroxodi-
sulfate de potassium.

W Verser la solution de peroxodisulfate de potassium dans
le bécher en déclenchant simultanément le chronométre.
® Mesurer la durée nécessaire pour observer I'apparition
d'une coloration bleue.

® Compléter le tableau ci-dessous.

Mélange | V,(mb) | V,(mb) | V,(ml) | Durée(s)
1 10 20 0
2 8,0 20 20
3 6,0 20 4,0
4 4,0 20 6,0
5 20 20 8,0
P QUESTIONS

1. Retrouver les couples oxydant/réducteur mis en jeu
dans chaque réaction.

Ecrire leur demi-équation d’oxydoréduction.

Retrouver les équations d'oxydoréduction données.

2. Expliquer 'apparition de la coloration bleue.

3. Interpréter I'évolution de la durée d’apparition de cette
coloration du mélange 1 au mélange 5.

OsiecTiF : Montrer que la température est un fac-
teur cinétique.

B Préparer, dans le bécher, le mélange 4 et I'éprouvette
contenant les 10 mL de solution de peroxodisulfate.

B Verser de I'eau chaude dans le cristallisoir; y réchauf-
fer a la fois le bécher et I'éprouvette.

B Mettre le bécher sur l'agitateur et y verser la solution
de peroxodisulfate de potassium en déclenchant simulta-
nément le chronométre.

M Mesurer la durée d'apparition de la coloration bleue.

P QUESTIONS

1. Comparer la durée d’apparition de la coloration dans le
mélange 4 au cours de la premiére série d'expériences et
dans la seconde.

2. Interpréter I'évolution de la durée.



REACTION D’OXYDOREDUCTION

Soient les couples oxydant/réducteur suivants :

« diiode / ion iodure : 1, (ag) / I~ (aqg)

« eau oxygénée / eau : H,0, (aq) / H,0 ()

On mélange 10 mL d’eau oxygénée de concentration
molaire 0,50 mol-L-' et 20 mL d'une solution d’iodure de
potassium acidifiée de concentration molaire 1,0 mol-L-".
La température du milieu réactionnel est de 20 °C.

1. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction qui se pro-
duit dans le mélange.

2. Quel changement de couleur observe-t-on ?

3. Montrer que I'eau oxygénée est le réactif limitant.

&. Dresser le tableau d'évolution du systéme; en déduire la
quantité de diiode apparue si la transformation est supposée
totale.

5. On recommence la méme expérience a 20 °C, mais cette
fois en versant 20 mL d'iodure de potassium de concentration
molaire 0,50 mol-L-".

Montrer que la quantité de diiode apparue en fin d'expérience
est la méme que dans le cas précédent. Y aura-t-il une diffé-
rence d'intensité de couleur finale dans les milieux réaction-
nels en fin d'expérience ? Que va-t-on remarquer ?

6. Que se passe-t-il si, 8 un moment donné, on place l'un des
mélanges dans la glace ?

*
IMETHODES }

Ecrire I'équation d'une réaction d’oxydoréduction

e Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction des deux cou-

ples dans les sens correspondant 4 la transformation effec-

tive.

* Multiplier chaque demi-équation par un nombre tel qu'il y

ait autant d'électrons échangés par chacune d'elles.

¢ Faire leur somme.

SoLUTION )

Trouver le réactif limitant
* Pour trouver le réactif limitant, calculer les quantités de
matiére initiale n’ de chaque réactif. :
i
o Caleuler pour chaque réactif le nombre k=

(a : nombre staechiométrique du réactif 7.
Le réactif limitant correspond a la plus etite

: valeur de k.

1. H,0, (@ag) + 2 H* (aq) + 2 e-=2H,0 ()

21-(aq) =1, (aq) + 2 e~

Ne pas oublier les ions H* (ag) pour ajuster
les nombres steechiométriques.

passe donc de l'incolore au jaune, puis au brun.

3. Quantité initiale de H,0, (ag) :

nHO o = [H,0, (ag)] x V= 10,50 x 10 x 10-*= 5,0 x 10-3 mol
Quantlté initiale de |- (aq) :

- = [ (ag)] x V=1,0x 20 x 103 = 2,0 x 102 mol

103
“Heoz=—*—5'uxl . =5,0 x 10-* mol
0% 10-2
k,-=-20—X2——=l.{]x10-2mol

K0, < K-, H,0, est le réactif limitant.

H,0, (aq) + 2 I- (aq) + 2 H* (aq) — |, (aq) + 2 H,0 (1)

2. Le diiode |, est de couleur jaune ou brune en solution aqueuse. La solution

Calcul des quantités initiales de réactifs en
appliquant la formule :
=XV

Attention : V/ doit étre en litres.

Suivre la méthode.
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SOLUTION ) |

&. Le tableau d'évolution, en désignant par x I'avancement, est:

HO (6 + 2@ +2H(@)- |G + 2HO(D

e ]

O SR,

B _ " [ i st d |

x=0 5,0x 102 2,0x 102 excés 0 exces
Au cours
dela X 50x10%~-x.|20x102-2x| exces X excés
réaction
Etat x= 50x10°-x . [20x102-2
final Hmax Honax Xowx|  €XCES Ko exces

Dans I'état final: 50x10°~-x,. 20

20X 102 -2 Xy, 2 0} =5 Xee = 5,0 X 10 mol

d'ol N, (o) = Xmax = 50 % 10-2 mol.

5. Ny, o =50 % 10~ mol; ko, = 5,0 x 10~ mol

N (aq = 0,50 X 20 x 10-%=1,0 x 10-2 mol; k.- = 5,0 x 10-* mol

ky0, = k- : les réactifs sont dans les proportions stcechiométriques.
Xnax = 5,0 X 10-% mol.

Xnax @ la méme valeur qu'a la question 4., donc la quantité de matiére de diiode
formé est la méme.

La couleur finale sera la méme car, dans les deux cas, le volume est le méme et la
quantité de matiére de diiode est la méme (méme concentration).

L'apparition de la couleur brune sera plus lente.

6. En plongeant le mélange dans la glace, la solution se colore moins vite.

COMMENTAIRES )

Le réactif limitant disparait entisrement
(%ax = K du réactif limitant).

Quand les nombres k sont les mémes pour
les réactifs, ils sont dans les proportions stee-
chiométriques.

La couleur d'une solution dépend de la concen-
tration du soluté.

La transformation est plus lente quand la
concentration initiale des réactifs diminue.

La transformation est plus lente quand la tem-
pérature diminue.



n Trouver les mots manquants

a. Un couple oxydant/réducteur, noté Ox/Red, est
caractérisé par une ... - ... d'oxydoréduction qui s'écrit

b. Une réaction d'oxydoréduction met en jeu ... couples
oxydant/réducteur; il y a transfert d' ... du réducteur de
I'un des couples & I'oxydant de |'autre couple.

c. Plus la température du milieu réactionnel est élevée,
plus la transformation est ... .

d. Plus la concentration initiale des ... est élevée, plus
la transformation est de courte durée.

E Vral ou faux ?

a. L'ion Ag* (ag) pouvant capter un électron est un
réducteur.
b. Le fer Fe (s) pouvant céder deux électrons est un
réducteur.
c. La demi-équation d'oxydoréduction du couple
Cu?* (ag) / Cu (s) s'écrit:

Cu?* (ag) +2 e- — Cu (8)
d. Dans la réaction d'oxydoréduction d'équation :
H,0, (ag) + 2 H* (aq) + 2 I (ag) = 2 H,0 (£) + |, (aq)
H,0, (aq) est le réducteur.
e. Dans la réaction du d., le milleu réactionnel se colore
d'autant plus vite en brun que la température est plus
élevée.

El acm
a. La demi-équation d'oxydoréduction du couple
oxydant/réducteur |, (ag) / |- (aq) s'écrit :

OL@Q+2e =21l (aq);

02 (ag) +2 e~ =1, (aq).
b. Pour équilibrer la demi-équation du couple
MnO; (ag) / Mn2* (aq), il faut:

[ 2 électrons ; (] 3 électrons ; [ 5 électrons.
¢. Pour ralentir la transformation d'oxydoréduction :
H,0, (ag) + 2 H* (aq) + 2 I (ag) — 2 H,0 ({) + |, (ag)
il faut :

O diminuer [H,0, (ag)]: CJ augmenter [I (aq)].

n Apprendre a rédiger

Définir:

a. une transformation lente, une transformation rapide ;
b. un facteur cinétique.

E] savoir-faire expérimental

On dispose d'acide chlorhydrique de concentration
1,0 mol-L-', d'une solution de thiosulfate de sodium
de concentration 0,10 mol:-L-! et d'eau distillée.

Proposer deux mélanges de compasition différente,
mais de volume identique 10 mL, permettant de mettre
en édvidence le role de la concentration initiale d'un
réactif dans la durée d'évolution d'un systéme chimique.
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Couples oxydant/réducteur

ﬂ . Demi-équations

Soient les couples oxydant/réducteur:
Ag* (aq) / Ag (s); Cu?* (aq) / Cu (s); Zn?* (aq) / Zn (s);
H* (aq) / H, (@) ; Cl, (aq) / CI- (aq): I, (aq) / I- (aq).

Ecrire la demi-équation d'oxydoréduction relative & chaque
couple.

ﬂl Demi-équations

Soient les couples oxydant/réducteur suivants :

MnO; (aq) / Mn2* (aq); Cr,0%" (aq) / Cr** (aq);

8,0§" (aq) / S,03" (aq): 8,05 (aq) / SO~ (aq):

H,0, (a9) / H,0 (£); 0, (g) / H,0, (D).

a. Rechercher le nom de I'oxydant et du réducteur de
chaque couple.

b. Ecrire la demi-équation d'oxydoréduction relative & cha-
cun d'eux.

Réactions d’oxydoréduction

(8. | Equations de réactions

Soient les couples oxydant/réducteur suivants :
Zn?* (aq) / Zn (8); H* (aq) / H, (@)
MnO; (aq) / Mn?* (aq); O, (g) / H,0, (aq);
l, (aq) / I (aq); S,02 (aq) / SO~ (aq).
a. Ecrire I'équation d'oxydoréduction entre les espéces :
Zn (s) et H* (ag)
b. Méme question pour les espgces MnO; (ag) et H,0, (ag).
c. Méme question pour les espéces I- (aq) et S,02" (aq).

(9] Equations de réactions

Soient les couples oxydant/
réducteur:

* ion peroxodisulfate/ion sul-
fate: 5,02 (ag) / SOZ- (aq);
* jon tétrathionate/ion thiosul-
fate: $,0" (ag) / S,03" (aq);
« dilode/ion iodure :

l, (aq) / I (aq).

a. On verse une solution de
diiode dans une solution de |
thiosulfate de sodium (fig. 1).
Ecrire I'équation de la réaction
d'oxydoréduction qui s'effec-
tue. Expliquer la décoloration.
b. On verse une solution de
peroxodisulfate de potas-
sium dans une solution
d'lodure de potassium (fig. 2).
Qu'observe-t-on ?

Ecrire I'équation de la réaction
d'oxydoréduction qui s'effec-
tue. Expliquer la coloration.




mﬂ La bouteille bleue

L'expérience de la bouteille bleue est décrite dans la
rubrique « Découvrir et réfléchir», page 30. Le bleu de
méthyléne peut exister sous deux formes: 'une BM* bleue,
l'autre BMH incolore. Ces deux formes constituent un
couple oxydant/réducteur.

a. Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction relative a ce
couple. Bien que la réaction se fasse en milieu basique, on
équilibrera avec les ions H* (ag). Préciser l'oxydant et le
réducteur.

b. Le glucose C;H,,0, est le réducteur conjugué de ['ion
gluconate CgH,,07 (ag).

Ecrire la demi-équation d'oxydoréduction relative a ce couple.
c. L'eau est le réducteur du couple O, (ag) / H,0 (0).

Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction correspondante.
d. Une premiére réaction d'oxydoréduction a lieu entre ['ion
BM* et le glucose.

Ecrire I'équation de cette réaction et donner le changement
de couleur qui I'accompagne.

e. Une seconde réaction d'oxydoréduction a lieu entre BMH
et le dioxygéne dissous dans |'eau.

Ecrire I'équation de celle-ci et donner le changement de
couleur qui 'accompagne.

f. De ces deux transformations, quelle est la transformation
lente, la transformation rapide ?

mﬂ L’eau oxygénée

L'eau oxygénée est une solution aqueuse de peroxyde
d’hydrogéne H,0,. Elle participe a deux couples oxydant/
réducteur :

H,0, (ag) / H,0 () et O, (g)/ H,0, (aq)
a. Ecrire les demi-équations d'oxydation relatives a chaque
couple.
b. Ecrire I'équation de la réaction d’oxydoréduction de I'eau
oxygénée (réducteur) par I'eau oxygénée (oxydant); une
telle réaction s'appelle une dismutation.
c. Soit le couple MnO;, (ag) / Mn?* (aq).
Quand on verse une solution
acidifiée de permanganate
de potassium dans de l'eau
oxygénée, on observe un
dégagement gazeux (figure
ci-contre); la solution se
décolore.
Quel est ce gaz? Ecrire
I'équation de la réaction d'oxy-
doréduction qui s'effectue.

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

Soient les couples oxydant/réducteur suivants :

« ion dichromate / ion chrome (Ill) : Cr,05~ (aq) / Cr* (aq)

« eau oxygénée / eau : H,0, (ag) / H,0 ()

« dioxygéne / eau oxygénée : 0, (g) / H,0, (aq).

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction possible
entre I'eau oxygénée et |'ion dichromate.

Solution annotée d’'un éléve

Ot_;o;(q)+4L"H(q)+6 s )36; (aq)+7‘Hz.0
Hgoch o Og{e}+-3“ (q)a--ze

zof (a4) + HaOj e + R H f«n )

Cq, (a4) +0.u’] - ?H-ZO (&)
Igm ya. /f..ﬂu A EocThons Adans

jef‘aﬁwdwydam

Facteurs cinétiques

Eﬂ Réaction entre les ions iodure |- (aq) et
les ions peroxodisulfate S,0%- (aq)

On étudie la réaction d’oxydation des ions iodure I- (ag) par
les ions peroxodisulfate S,03" (aq).

A cette fin, on réalise des mélanges ol les concentrations
ont les valeurs répertoriées dans le tableau ci-dessous

1 2 3
10 20 10
20 40 20
18 18 33

a. Soient les couples oxydant/réducteur :

« ion peroxodisulfate / ion sulfate : S,0%" (ag) / SO}~ (aq)

« diiode / ion iodure: |, (aq) / I- (aq).

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction entre les
ions iodure I- (ag) et les ions peroxodisulfate $,03~ (aq).
Quel changement de couleur observe-t-on?

b. A une méme date depuis le début des expériences, que
peut-on prévoir sur la coloration observée dans les béchers
1 et 2 d'une part, 1 et 3 d'autre part? Justifier la réponse.

mE Réaction entre les ions iodure I- (aq)

et 'eau oxygénée H,0, (aq)

On dispose d'une solution d'iodure de potassium de
concentration molaire 0,20 mol-L-" et d'une solution d'acide
sulfurique de concentration molaire 0,50 mol-L-".

Dans trois béchers numérotés 1, 2, 3, on réalise les
mélanges de composition ci-dessous dans lesquels v,
désigne le volume de solution d'iodure de potassium, v, le
volume d'acide sulfurique et v, le volume d'eau ajoutée.

1 2 3
10 20 30
10 10 10
30 20 10




A une méme date, on verse dans chaque bécher un méme
volume V = 50 mL d'eau oxygénée de concentration
1,0 x 10-2 mol-L-".

Au bout de deux minutes, on observe une coloration jaune
de plus en plus foncée du bécher 1 au bécher 3 (figure ci-
dessous).

a. Soient les couples oxydant/réducteur :

+ diiode / ion iodure : |, (ag) / I (aq)

* eau oxygénée / eau : H,0, (ag) / H,0 (0).

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction qui se
produit dans le bécher. Justifier I'apparition de la couleur
jaune.

b. Quels sont les réactifs? Calculer leur concentration
molaire volumique dans les trois mélanges.

c. Justifier les colorations de plus en plus foncées du
bécher 1 au bécher 3.

d. Montrer que, quel que soit le mélange, le réactif en
défaut est I'eau oxygénée. En déduire la quantité de
matiére, puis la concentration du diiode dans chaque
mélange réactionnel, lorsque la réaction est terminée. Sub-
siste-t-il alors une différence d'intensité de coloration d'un
bécher a un autre ?

EH La dismutation de I'ion thiosulfate

L'ion thiosulfate participe & deux couples oxydant/
réducteur :

« ion tétrathionate / ion thiosulfate : S,0% (ag) / S,0% (aq)
« ion thiosulfate / soufre : S,02" (aq) / S (s).

1. L'ion thiosulfate se dismute : il réagit sur lui-méme en
tant qu'oxydant d'une part, et de réducteur, d'autre part;
écrire |'équation d'oxydoréduction de cette dismutation.

2. La réaction de dismutation est lente; elle peut étre suivie
a I'ceil par I'apparition de soufre d’aspect laiteux d'abord
(soufre colloidal) suivi d’'un précipité jaune. Le milieu réac-
tionnel s'opacifie ainsi progressivement.

Afin d'étudier cette réaction, on procéde a la série d'expé-
riences suivantes.

On dispose de solutions de thiosulfate de sodium de concen-
tration 0,25 mol-L-', d'acide chlorhydrique de concentration
1,00 mol-L-! et d'eau distillée.

On prépare successivement les mélanges précisés dans le
tableau ci-aprés. On verse dans un bécher, sous le fond
duquel on a tracé une croix noire, un volume v, de solution
de thiosulfate de sodium puis un volume v, d'eau; on
déclenche un chronométre a la date précise ol un volume v,
d'acide chlorhydrique est ajouté. On regarde au-dessus du
bécher et on note la durée au bout de laquelle la croix n'est
plus visible en raison de |'opacification du mélange.

Mélange | v (ML) | v, (ml) | v, (ml) | Durée(s)
1 10 40 5 125
2 20 30 5 87
3 30 20 5 58
4 40 10 5 25

a. Pourquoi ajoute-t-on un volume v, d'eau ?

b. Calculer la concentration des réactifs dans chaque
mélange.

c. Justifier I'évolution de la durée d'opacification du
mélange 1 au mélange 4.

d. Pour chaque mélange, calculer la masse de soufre appa-
rue en fin de réaction. Y aura-t-il une différence d'opacifica-
tion dans les béchers en fin d'expérience ?

DonNEE
* Masse molaire atomique du soufre : Mg =32 g-mol-'.

mﬂ L’horloge a iode

Soient les couples oxydant/réducteur :

« diiode / ion iodure : 1, (aqg) / I- (aq)

* ion tétrathionate / ion thiosulfate : S,02" (ag) / S,02" (aq)

* eau oxygénée / eau : H,0, (ag) / H,0 (£).

Dans un bécher de 500 mL, on verse :

- 20 mL d'une solution d'iodure de potassium de concentra-
tion molaire 1,0 mol-L-' et quelques gouttes d'empois
d’amidon (ou de thiodéne),

- 10 mL d'acide sulfurique de concentration molaire
0,50 mol-L-1,

- 250 mL d'eau distillée,

- 1,0 mL de solution de thiosulfate de sodium de concentra-
tion molaire 0,20 mol-L-".

L'empois d'amidon est un réactif du diiode : il est bleu-noir
trés foncé en sa présence, incolore en son absence.

La température est de 25 °C.

a. Y a-t-il possibilité de réactions d'oxydoréduction dans le
mélange réactionnel ? Quelle est la couleur du milieu ?

b. On verse alors rapidement tout en déclenchant un chro-
nométre 20 mL d'eau oxygénée de concentration molaire
0,18 mol-L-".

Quelles sont les deux réactions d'oxydoréduction possibles ?
c. L'eau oxygénée oxyde lentement les ions iodure, mais
pratiquement pas les ions thiosulfate, qui, en revanche, sont
rapidement oxydés par le diiode.

Au bout de 40 secondes, un changement est observé dans
le milieu réactionnel. Lequel ? Expliquer.

d. La méme expérience est réalisée désormais a 50 °C.

Que va-t-on remarquer ?

e. On change la composition du milieu réactionnel :

- 30 mL d'une solution d'iodure de potassium de concentra-
tion 1,0 mol-L-' et quelques gouttes d'empois d’amidon (ou
de thiodéne);

- 10 mL d'acide sulfurique de concentration molaire
0,50 mol-L-1;

- 240 mL d'eau distillée;

- 1,0 mL de solution de thiosulfate de sodium de concentra-
tion 0,20 mol-L-".

On verse le méme volume d'eau oxygénée a la méme
concentration. Que va-t-on remarquer ?

CHAPITRE 2 — TRANSFORMATIONS LENTES ET RAPIDES. FACTEURS CINETIQUES




B Variation de volume a pression constante

Dans un ballon de 250 mL, on verse 10 mL de solution
d'acide chlorhydrique de concentration molaire 1,0 mol-L-"'
et 20 mL d'eau.

On remplit & ras bord une éprouvette graduée de 50 mL
que I'on retourne sur un cristallisoir.

tube & dégagement

On introduit rapidement, tout en déclenchant un chrono-
matre, 3 cm d'un ruban de magnésium dans le ballon. On le
ferme hermétiquement & I'aide d'un bouchon muni d'un
tube & dégagement, raccordé a un tuyau en caoutchouc
arrivant au bas de I'éprouvette.

On reléve toutes les minutes le volume v de gaz dégageé
dans I'éprouvette.

Les résultats sont regroupés dans le tableau ci-dessous.

t(min)| 0 | 10| 20|30|40|50|60|70[80|80| 10
w(mb)| 0 | 0 |29 (55|82 (108| 13 |158|185)/215|24,8
emin)| 11 [ 1213|1415 | 18|17 18
v(mL) | 26,8(28,5/29,5/30,1|31,0{31,6(31,6(31,8

a. Ecrire 'équation de la réaction d'oxydoréduction entre le
magnésium métal Mg (s) et les ions H* (ag).

b. Tracer la représentation graphique de I'évolution du
volume de gaz dégagé en fonction du temps.

A partir de quelle date peut-on considérer la réaction
comme terminée ?

c. La transformation est-elle lente ou rapide ?

d. A partir du graphique, calculer la quantité de matiére de
dihydrogeéne en fin d'expérience sachant que la tempéra-
ture était de 20 °C et la pression de 101 300 Pa,

e. Calculer les quantités de matiére de magnésium Mg (s)
et des ions H* (aq) en début d'expérience. Quel est le réac-
tif limitant ?

f. Dresser le tableau permettant de suivre |'évolution de la
transformation en fonction de I'avancement x.

g. Déterminer I'état final du systéme. Comparer avec les
résultats expérimentaux.

h. On recommence la méme expérience avec la méme lon-
gueur de ruban mais on verse dans le ballon 10 mL d'acide
chlorhydrique de concentration 2,0 mol-L-'. On y ajoute tou-
jours 20 mL d'eau distillée.

Quelle est I'allure de la courbe obtenue ? Justifier la réponse.

DonnEes

* Masse linéique du ruban de magnésium :1 g-m-!

* Masse molaire atomique du magnésium : My, = 24,3 g-mol-!
*R=8,318 8l

EEE Variation de pression a volume constant

Dans un ballon d'environ 1 L, on verse 60 mL d'une solution
d'acide éthanoique de concentration 1,0 mol:L-'. Ony intro-
duit rapidement 1,25 g d'hydrogénocarbonate de sodium.
On ferme hermétiquement le ballon a I'aide d'un bouchon
muni d'un tube & dégagement relié & un capteur de pres-
sion différentiel.
L'acide éthanoique réagit avec I'ion hydrogénocarbonate
suivant I'équation :
CH,-COOH (aq) + HCO; (aq)

— CH,-COO0- (aq) + CO, (g) + H,0 (O
On reléve la pression du dioxyde de carbone dégagé dans
le ballon en fonction du temps. On obtient la représentation
graphique ci-dessous,

a. La transformation est-elle lente ou rapide ?

b. La température étant de 25 °C, le volume du ballon de
1,35 L, déterminer & partir de la représentation graphique la
quantité de matiére de dioxyde de carbone dégagé en fin
d'expérience.

c. Déterminer les quantités initiales des réactifs. Quel est le
réactif limitant ? Sur le graphique, on lit:

« en abscisses : le temps en secondes

« en ordonnées : la pression en kilopascals.

d. Dresser le tableau d'évolution de la réaction. Calculer
|'avancement maximal. En déduire la quantité de matiére
théorique de dioxyde de carbone libéré. Comparer avec le
résultat expérimental. Conclure.

e. Quelle serait I'allure de la courbe si I'expérience avait été
réalisée avec de |'acide éthanoique & 2,0 mol-L-' ?

Donnée
*R=8,318l
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CHAPITRE

OBJECTIFS

® Définir I'équivalence lors d'un
titrage, en déduire la quantité
de matiere de réactif titré.

® Représenter les variations
des quantités de matiere d'un
réactif ou d'un produit et de
I'avancement de la réaction.

® Connaitre la définition de la
vitesse volumique de réaction
et savoir qu'elle augmente
avec la concentration des
réactifs et la température,

@ Connaitre la déflinition du
temps de demi-réaction et
savoir le déterminer,

PLAN DU COURS

ﬂ Quelgques notions
importantes

E Etude cinélique d'une
transformation ehimique

B Vitesse volumique de
réaction

Le toit de I'Opéra de Paris est en cuivre ; du fait de la corrosion, il s'est progressivement recou- u T
vert d'une couche de vert de gris trés esthétique. Temps de demi-réaction

P Comment suivre I'évolution d'une transformation chimique ?

D Meéthodes utilisées en
cinétigue chimique




L’observation visuelle permet souvent de suivre I'évolution
d’un systéme chimique, siége d’une transformation.

-

= —

ABTIV]TE p 1. Ecrire 'équation de la réaction d’oxydation des ions thiosulfate par le
diiode.

P 2. Cette transformation est-elle lente ou rapide ?

-

m Premiére expérience

-
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Fia. 1 Dans un tube a essais, introduire Fic. 2 Dans un second tube & essais, Fis. 3 Verser le contenu du premier
50 mL de solution de diiode |, de placer 10 mL de thiosulfate de sodium tube dans le second.
concentration molaire 0,1 mol-L-". Na,S,0, de concentration 0,1 mol-L-". Observer.

Fig. & Dans un tube a essais, intro- . Fia. 5 Dans un second tube 2 essais, pla- Fia. 8 Verser le contenu du premier
duire 10 mL d'iodure de potassium Kl cer 50 mL de peroxodisulfate de sodium tube dans le second. Observer pendant
de concentration molaire 0,1 mol-L-". Na,S,0, de concentration 0,1 mol-L-", plusieurs minutes.

p 1. Ecrire I'équation de la réaction d’oxydation des
ions iodure par les ions peroxodisulfate.

P 2. Interpréter les observations.
La transformation est-elle lente ou rapide ?

L’eau oxygénée H,0, (aqg) se décom-
pose spontanément :

CHIMIE ET VOCABULAIRE 2 H,0, (aq) > 2H,0 (1) +0, (g)
» Temporel adj. Relatif au temps; situé dans le temps. On parvient cependant a conserver
= Avancement n. m. Action de progresser. I'eau oxygénée. Pourquoi?

48



- rlq Quelques notions importantes

_ Systeme chimique

Un systéme chimique est I’ensemble des corps auxquels on s’intéresse.

Certains sont susceptibles de réagir entre eux. Le systéme est délimité dans enveloppe
I'espace par une surface (I’enveloppe du bécher dans lequel a lieu la trans- A\
formation, par exemple).

Tout ce qui n'appartient pas au systeme chimique est le milieu extérieur. systéme chimique

Le systéme est fermé s’il n’échange pas de matiére avec I'extérieur; dans ce
cas, sa masse est constante (fig. 1). Dans ce chapitre, nous nous placerons

dans le cas d’un systeme fermé dont la température reste constante.
milieu extérieur

“ Avancement d’une réaction chimique Fie. 1 Systéme fermé et milieu extérieur.

Définition
Soit la réaction chimique d’équation: a A+bB - cC+dD.

La composition initiale du mélange est n'y moles de A et n'y moles de B.
A la date ¢ (aprés le début de la réaction), il reste n, moles de A, ny moles de
B et il est apparu n moles de C et n, moles de D. On peut dresser le tableau :

Etat ‘Quantité de A | Quantité de B | Quantité de C | Quantité de D
dusysttme | (en mol) (en mol) (en mol) (en mol)

Date ¢ ny ny ' Ne np

Il a donc disparu ni, —n, moles de A et n'y — ny moles de B.

En tenant compte des nombres steechiométriques de 1’équation de la réac-
n,—n, ng-ng N Ny

tion, on peut remarquer que : = =t = .
AP gaery a b ¢ d

La valeur commune de ces rapports s’appelle I’avancement x de la réaction
a la date . On aura donc :

ni,-n, nig-ng n ng . i
ﬁa A=—“b “=-;§-=—D ol1 x est exprimé en moles.

d

=

Relation entre avancement et concentrations molaires

Dans le cas particulier d’une réaction en solution, au cours de laquelle le
volume V de la solution reste constant, il est possible de faire apparaitre la
concentration molaire des especes en solution.

La concentration [X] d’une espéce en solution est définie par :

n [X] : concentration molaire (en mol-L-')
—Vl n, : quantité de matiére de X en solution (en mol)
V : volume de la solution (en L)

[X] =

D’oil, en reprenant la relation de définition de I’avancement et en divisant
par V:

_ [A},-[A] _ [B},-[B] _[C]_[D]

X
v a b c d
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2 Etude cinétique d’une transformation chimique

Les conditions d’étude nécessitent que la transformation ne soit ni trop
lente, ni trop rapide. Nous allons suivre I'évolution d’un mélange de deux
solutions, I’'une contenant des ions iodure I~ (ag), I’autre des ions peroxodi-
sulfate S,0¢" (aq).

Equation de la réaction

L’ion iodure incolore est le réducteur conjugué du diiode I, [couple 1, (ag) /
I- (ag)]. L'ion peroxodisulfate est un oxydant puissant, dont le réducteur
conjugué est I'ion sulfate SO?~ [couple S,0;" (ag) / SO}~ (aq)].

L’oxydant S,03 (aq) peut réagir avec le réducteur I- (ag) :

2T (ag) =1, (ag) +2 e-
S,0% (aq) +2 e-=2S0; (aq)

21-(aqg) + S,0% (aq) = L, (ag) + 2 SO~ (aq)

Evolution du milieu réactionnel
au cours du temps

L’ajout de 50 mL d’une solution incolore d’iodure de potassium a 50 mL
d’une solution incolore de peroxodisulfate de sodium (solutions de concen-
trations voisines) conduit & 1’apparition d’une coloration jaune clair évo-
luant vers le brun. Cette coloration est due a la formation de diiode en solu-
tion aqueuse (fig. 2).

L’évolution peu rapide de la couleur permet de conclure que la réaction est
lente et permet de suivre son déroulement.

L’étude quantitative de cette réaction nécessite de connaitre a différentes
dates, les quantités de matiére soit des produits formés, soit des réactifs dis-
parus. Le plus simple ici est de déterminer la quantité de matiere de diiode
formé. On fait pour cela appel a des titrages d’oxydoréduction.

Titrage du diiode

I} Rappels sur les titrages

« Lors du titrage, il s’effectue une réaction chimique entre le réactif titré et le
réactif titrant, appelée réaction de titrage.

» Pour qu'une réaction chimique puisse étre utilisée comme réaction de
titrage, il faut que la transformation associée soit : univoque, c’est-a-dire
non perturbée par une autre réaction ayant les mémes réactifs mais des pro-
duits différents; totale, c’est-a-dire que la réaction fasse disparaitre au
moins I'un des deux réactifs mis en présence ; rapide, c’est-a-dire qu’elle
parvienne a son terme soit de maniére instantanée, soit dans un temps bref.

« A I’équivalence, le réactif titré et le réactif titrant ont été entiérement
consommés. L’avancement x atteint alors sa valeur maximale, notée x,.

* Au cours d’un titrage, I’objectif principal est de repérer I'équivalence. Il
existe de nombreuses possibilités ; I'équivalence peut étre repérée par :

—un changement de couleur du milieu réactionnel (fréquent dans les titrages
d’oxydoréduction) ;

— un changement de couleur d’un indicateur coloré que I’on a introduit dans
le milieu réactionnel ;

— le tracé d’une courbe...

Fic. 2 Evolution de la couleur du mélange
au cours de la réaction.

a. au bout de 10 s.

b. au bout de 30 s.

c. au bout de 60 s.



] Réaction de titrage

Le diiode, appartenant au couple 1, (ag) / I (ag), peut réagir avec I'ion thio-
sulfate S,02" (ag), réducteur conjugué de 1'ion tétrathionate S,07 (aq)
[couple S,02" (aq) / S,05 (aq)] selon la réaction d’équation :
28,03 (ag) =S,0} (ag) +2e-
L (ag) +2e =21 (aq)
25,02 (aq) +1, (ag) > S,0¢ ™ (aq) + 2 I (ag)
On utilise donc I’ion thiosulfate pour effectuer le titrage du diiode formé.

[ Relation a I’équivalence

Titrons un prélévement de volume v, (en mL) du mélange réactionnel par
une solution de thiosulfate de sodium de concentration c¢,. Le volume versé
est v, (en mL) et a I'équivalence, il est v,,,. Dressons le tableau d’évolution
de la réaction de titrage. '

Equation 28,03 (aq) + L (ag) —S,0¢ (ag)+ 2T (aq)
Etat initial x=0 ey x 107 {ng=[Lyx 107 0 0
3:3““‘5 X oy X107 -2x ny— X X 2x
A Péquivalence 2 OV X107 -2x,)  my—x, Xjq 2x,,

A I'équivalence, S,03 (ag) et 1, (ag) ont entiérement disparu, donc :
{c,vm x 10 -2x,,=0

ny—Xg=0

€ Vigg X 107
2

T AT e -—
d'od  x,=n,=

m Composition

du mélange réactionnel a la date ¢

] Quantité de matidre de diiode formé

« Verser dans un bécher 100 mL d’une solution d’iodure de potassium de
concentration molaire 0,400 mol-L-'.

« Y ajouter 100 mL d’une solution de peroxodisulfate de potassium de concen-
tration molaire 0,036 mol-L-! et déclencher le chronométre au méme instant.

« Dés que le mélange est préparé, en prélever 10 mL et les verser dans un
bécher.

* A la date ¢,, ajouter au contenu de ce bécher 50 mL d’eau glacée. Cette
opération s’appelle une trempe. Son but est d’arréter la réaction grace a une
dilution et un refroidissement simultanés.

» Refaire les mémes opérations pour d’autres dates.

« Titrer chacun des prélévements par une solution de thiosulfate de sodium
de concentration molaire 0,020 mol-L-! (fig. 3).

Fie. 3 Titrage du diiode présent dans I'échantillon.
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OBSERVATION
La quantité de matiére de diiode formé, calculée apres titrage, est indiquée
dans le tableau ci-dessous :

f (en min) 0 3 6 9 12 {16 | 20 | 30 | 40 | 50 | 60

My (€0 10=mol) ) 00 | 05 10| 14| 1,7|21]23|283132]|33

INTERPRETATION

Le tableau d’évolution de la réaction étudiée est :

Equation S,03 (ag) + 2F(ag) —2SO0% (agq)+ 1,(ag)
i (mol) |

Etat initial 1y s

(r=0) "-,'—0 evx 107 |

Aladatet X cvx 107 —x |eV'x109-2x  2x x=n g |

Ce tableau montre que la quantité de matiere de diiode formé & la date ¢ est
égale a I’avancement de la réaction étudiée a cet instant :

"l: (aq) =t

Le titrage (par les ions thiosulfate) permet donc d’obtenir les valeurs de
I"avancement x en fonction du temps .

Le graphique représentant 1'évolution de |'avancement x en fonction du
temps est donné a la figure 4 ci-dessous.

‘_u—rl ® fam mal )
a5 i
<108 |
|
258
«2m
75,08 (@)™
=159 : L
6,00
118 -
5,00
05 4,00
_ INSTANT enmin_ ! B0
« L +HLIB « 3000 &2 W +30.m 5. 2.,00
Fic. & Tracé informatique de I'évolution de 'avancement x en fonction du temps. [ [57.00
Autres quantités de matiére a la date ¢ 10 20 30 40 50 ; grﬂin]

A partir du tableau précédent, on peut calculer les quantités de matiére des
autres constituants du mélange a la date 1 :

i 3 _ =V =iz - =AX
=cvx 103 -x Mg =€V X107 -2x M50t (ag) = 2 X

:::].p: Evolution de N5 07 s €N fonction du
15,02 (ag)
D’ou, par exemple, la représentation graphique donnant les variations de la |
quantité de matiére d’ions peroxodisulfate ng -, en fonction du temps |

(fig. 5). !

11 est possible de calculer I’avancement de la réaction a la date ¢ si
I’on connait la quantité de matiere de un des produits formés ou
de I’'un des réactifs restant a cette date. |




a

3 Vitesse volumique de réaction

Définition
La vitesse volumique de réaction, exprimée en unité de quantité de matiére
5 : R : : . x (mol)
par unité de temps et de volume, est définie, dans le systéme international. par :
tangente
v : vitesse volumique de réaction (en mol-m-3-s1) a la courbe.
o Lx dx  V:volume de la solution (en m?®)
V dr  dx: variation de ’avancement (en mol) o

dr : durée de la variation (en s)

m REMARQUES
+ Le plus souvent le volume V de la solution est exprimé en litres; v est 0
alors exprimée en mol-L--s71.
* Pour une‘transformation trés lente, la durée peut étre exprimée en o & Ereluaiiceie ey sesmualir i
minutes voire en heures. La vitesse v aura alors comme unité : reaotlend 16 vitosed o aropoctionnelle & 18
mol:L-'-min-! ou mol-L-1-h-.. valeur du coefficient directeur de la tangente.

s - et

- = - - = - { X Vv
Détermination de la vitesse de réaction (min) | (10 mol) (104 mol-L-1 min-1)
Principe i = =
P 3 0,5 8.0
11 faut avoir acces i la courbe x = f (f), ou a un tableau de mesures qui per- 6 1.0 70
met de tracer la courbe précédente, ou qui peut étre traité grice a un tableur. 9 14 6.0
s 1 dv dx . Lo - .
Dans la définition v = v X TG représente la valeur de la dérivée par 12 17 5.0
!
dx 16 2,1 4,0
rapport au temps de I’avancement x. La valeur — est obtenue en évaluant 20 1713 30
7 2 2,3 {
le coefficient directeur de la tangente a la courbe x = f (1) a la date 1. 30 28 2,0
40 3.1 1.5
] Méthodes 50 3.2 1,0
+ Méthode graphique (fig. 6) : tracer la tangente a la courbe x = f(r) a la date 7, 60 3.3 0.5

calculer la valeur du coefficient directeur de cette tangente (il est égal atan 0.) | g, 7 Le tableur calcule la valeur des vitesses
puis diviser par le volume V de solution. volumiques de réaction (pour la réaction du
« Utilisation d’un tableur : & partir des valeurs de x, 7 et V, le tableur calcule | paragraphe 2.4 A).

les valeurs de la vitesse v aux différentes dates (fig. 7).
p Voir exercices n™ 5 el 6, page 61

o = Z - = " a x (mol)
<#-¥ Evolution de la vitesse de réaction

au cours du temps

La figure 8 fournit le tracé des tangentes a la courbe x = f (1) a différentes
dates. On peut observer que la valeur du coefficient directeur de la tangente
diminue au fur et 2 mesure que la réaction avance. Comme la transformation G2
a lieu 2 volume constant, on en déduit que la vitesse de réaction diminue.
Ce phénomene peut étre interprété de la fagon suivante : quand la transfor- /
mation progresse, les réactifs sont consommés et leur concentration dimi- 1

nue. Et nous avons vu, au chapitre 2, qu’une diminution de la concentration t
des réactifs avait pour effet de ralentir la réaction.

03

Fi. 8 Lorsque la transformation s'effectue,

Quand la transformation progresse, la vitesse de réaction diminue. I'angle o diminue et le coefficient directeur
de la tangente diminue.
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Facteurs influant

sur la vitesse de réaction

La température

La figure 9 donne les courbes x = f (1) pour une méme concentration initiale de
réactifs mais pour deux températures différentes: 6, = 18 °C et 6, = 35 °C.
Sur cette figure, on a tracé les tangentes aux deux courbes a la date £ = 0.

La comparaison des valeurs des coefficients directeurs des deux tangentes
montre que plus la température est élevée, plus la valeur du coefficient
directeur est grande. Cela revient a dire que plus la température est élevée,
plus la vitesse initiale (2 la date 1 = 0) est grande. On généralise ce résultat.

La vitesse de réaction augmente quand la température augmente.

La concentration initiale des réactifs

La figure 10 montre I’évolution de I’avancement x de la réaction en utilisant
des concentrations initiales de réactif limitant différentes.

Pour la courbe (1), [SJO,;-" (ag)]; = 0,018 mol-L-! et pour la courbe (2),
[S,08 (ag)];= 0,036 mol-L-'. Dans les deux cas, la température est la méme.
Le tracé des tangentes a 1'origine permet d’évaluer les vitesses initiales (i la
date r = 0).

On peut observer que lorsque la concentration initiale d’un réactif aug-
mente, la valeur du coefficient directeur de la tangente augmente ; donc la
vitesse initiale de réaction augmente. On généralise ce résultat.

La vitesse volumique de réaction augmente quand la concentration
initiale des réactifs augmente.

4 Temps de demi-réaction

X (mol)

0 3

Fig. 9 Influence de la température sur la
vitesse de réaction; tan o, > tan a,.

x (mol)

0,036 - goyche ()

0,018 courbe (1)

0 t (min)

Fie. 10 Influence de la concentration initiale
de I'ion peroxodisulfate sur la vitesse de réac-
tion; tan o, > tan o,

Définition

Le temps de demi-réaction est la durée au bout de laquelle I’avan-
cement x est égal a la moitié de I’avancement final x,.

Si la transformation est totale, le temps de demi-réaction correspond au
temps nécessaire pour qu'il y ait disparition de la moitié de la quantité de
matiére initiale de réactif limitant, ce qui revient a dire que I'avancement x
est égal a la moiti€ de I'avancement maximal x_ .

xlll.l!

Pour une transformation totale : quand 7 = ¢, x = ot

Détermination de ¢, ,

I Principe

L’avancement maximal x__est calculé a partir du réactif limitant. Une fois
cet avancement calculé, il faut déterminer x = i‘é‘i"-— Sur la courbe x = f (7),
on doit ensuite reporter cette valeur et mesurer f,, (fig. 11).

Ly f

Fie. 11 Méthode de détermination du temps
de demi-réaction t,,.




Exemple

Reprenons la réaction étudiée au paragraphe 2.4 A.

Au moment du mélange des deux solutions, la quantité de matiere des ions
peroxodisulfate est : 0,036 x 0,100 = 3,60 x 10-* mol et celle des ions iodure
est : 0,400 x 0,100 = 4,00 x 10-2 mol. Le réactif limitant est I'ion peroxodisul-
fate.

La réaction est totale. L’avancement maximal vaut x,,,, = 3,60 X 10-% mol.
At=t, x=x,,72=180x10" mol

On lit alors sur le graphique de la figure 4 : 7,,, = 13,5 minutes.

» Voir exercices n* 7 et 8, pages 61 et 62

""E-f‘”fi’-*;‘_'@; Méthodes utilisées en cinétique chimique

Méthodes chimiques

La méthode utilisée précédemment est qualifiée de méthode chimique. En
effet, on utilise une réaction chimique pour déterminer la concentration dans
le milieu réactionnel de I'espéce étudiée.

Cette technique présente certains inconvénients :

« il faut titrer I'une des espéces chimiques participant  la réaction. La réac-
tion de titrage doit étre trés rapide par rapport a la réaction étudice ;

« |'étude est effectuée en discontinu ;

« il faut effectuer des prélévements ou disposer de plusieurs échantillons, ce
qui nécessite de travailler sur des quantités relativement importantes de
réactifs.

WM  Méthodes physiques

Il existe des grandeurs physiques qui dépendent, par des lois simples, de la
concentration de certaines espéces présentes dans le milieu réactionnel. Pas-
sons quelques méthodes en revue.

+ Conductimétrie : beaucoup de réactions font intervenir des ions dont la
concentration évolue au cours du temps ou dont la nature change. La mesure de
la conductivité de la solution permet d’accéder a la concentration de ces ions
(fig. 12).

+ Spectrophotométrie : méthode utilisée quand la réaction met en jeu des
espéces colorées (fig. 13).

» pH-méirie : quand il intervient dans la réaction des ions tels que H* (ag) ou
HO- (aq), on peut utiliser la valeur du pH pour accéder a la concentration de
ces ions.

« Cas des gaz : quand la réaction fait intervenir des gaz, il est possible de
mesurer la pression a volume constant ou le volume a pression constante
pour accéder a la quantité de matiére de gaz mis en jeu (relation PV = nRT).
Ces méthodes présentent plusieurs avantages :

— les mesures sont en général rapides ;

— les mesures peuvent se faire en continu ;

— il est possible de travailler sur des quantités de matiére de réactifs relative-
ment faibles.

C’est pour ces raisons que ces techniques physiques sont de plus en plus
utilisées.

Fic. 12 Conductimétre.

p Voir exercices n™ 13 et 14, page 64

Fi6. 13 Spectrophotometre.
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L'ESSENTIEL

1 Etude cinétique
d’une transformation chimique

B Afin de suivre quantitativement I'évolution d’un milieu
réactionnel au cours du temps, on détermine la quantité de
matiére soit de produits formés, soit de réactifs disparus.

B A I'équivalence d’un titrage, le réactif titré et le réactif
titrant ont entierement disparu. Il est alors possible de cal-
culer I'avancement a I'équivalence x,, et d'en déduire la
relation entre les concentrations des réactifs titrant et titré.

B Pour cela, on utilise un tableau d’évolution du systéme,
A est le réactif titré et B le réactif titrant :

Equation aA + bB - ¢C + dD

) Avancement | Quantité | Quantité | Quantité | Quantité
Etat dusysteme | "0 0" | de A (mol)| de B (moD | de C (mo) | de D (mol
Etat initial x=0 Ry =Wy | Mg =0y Vy 0 0
;\l‘équit'alenoe X, J my-ax, |cgvg=-bx, Xy | d.tﬂ |

B AT'équivalence:n, —ax, =0etcyvy—bx, =0

n v
A B
doncx,, =——=cz——.

b

Soi 2 e
OllnA—TX(B vB

a Vg
OUCy =—-X—XCg.
b Va

2 Vitesse volumique
- de réaction
B Elle est définie par:
v : vitesse volumique de réaction
(en mol-m—-s7!)
V : volume de la solution (en m?)
dx : variation de I’avancement (en mol)
dr : durée de la variation (en s)

b
<|r-
X
=y

B Cette vitesse peut étre évaluée en tragant la tangente a
la courbe x = f (1) a la date 7 et en mesurant la valeur du
coefficient directeur de cette tangente (égale a tan o).

X

a“\e
@

o

B La vitesse de réaction diminue quand la transforma-
tion progresse.

B La vitesse de réaction augmente quand la température
augmente ou quand la concentration initiale des réactifs
augmente.

B Le temps de demi-réaction est la durée au bout de
laquelle I'avancement x est égal a la moitié de ’avance-
ment final.

Si la transformation est totale, I’avancement final est égal
a I"avancement maximal.

® Pour déterminer ¢, on calcule I'avancement maximal
a partir du réactif limitant.

Temps de demi-réaction

X max

On calcule x =

X .
57— et on reporte cette valeur sur la

courbe x =f(#) ; on lit 7,,.

|
| X

Lyg

ﬁ Méthodes utilisées

en cinétique chimique
B Meéthode chimique : on utilise une réaction chimique
pour déterminer la concentration, dans le milieu réaction-
nel, de I'espece étudiée.
B Méthodes physiques: comme la conductimétrie, la
spectrophotométrie, la pH-métrie.

* Couple * Tableau d’évolution
oxydant/réducteur  * Vitesse volumique

* Titrage de réaction

* Equivalence * Temps de

* Avancement demi-réaction

p Voir lexique page 348



Suivi d’une réaction par conductimétrie

La réaction étudiée fait intervenir des ions. '
Il est donc possible d'utiliser la conductimétrie comme méthode d’étude.

MATERIEL

» Bécher de 500 mL.

* Fioles jaugées de 100 mL.

¢ Pipette graduée de 2 mL.

* Poire a pipeter.

» Agitateur magnétique.

» Bain thermostaté a 25 °C (ou travailler a température
ambiante).

* Conductimetre ou cellule de mesure, générateur basse
fréquence et deux multimétres.

» Ordinateur si le conductimétre possede une sortie ana-
logique.

= Solution de soude de concentration molaire 0,050 mol-L-".
s Acétate d'éthyle pur (densité: d= 0,90; masse molaire
M= 88,1 g-mol").

» Solution aqueuse d'éthanoate de sodium de concen-
tration molaire 0,050 mol-L-".

= Solution de chlorure de potassium de concentration
molaire 1,0 x 10-2 mol-L-".

REFLEXIONS PREALABLES
e |'équation de la réaction est :

CH,-CO0-C,H; + HO- (aq)

— CH,-CO0- (ag) + C,H;OH (aq)
Cette réaction est totale mais lente.
e La réaction consomme des ions HO- (aq) et produit des
ions CH,-COO- (ag). La conductivité molaire ionique des
jons HO- (aq) est trés supérieure a celle des ions
CH,-COO- (aq). La conductivité de la solution doit donc
diminuer.

Manipulation 1

0siecTiF : Mesurer la conductivité de la solution au
cours de la réaction.

B Placer le bécher sur I'agitateur magnétique ou dans le
bain thermostaté a 25 °C.
B Verser dans le bécher 100 mL de la solution de soude
(mesurés a la fiole jaugée), puis 100 mL d'eau.
B Mesurer la conductance G, ou la conductivité o, de la
solution. Cette mesure sera notée G, ou 0.
La relation entre ¢ et G est:

c(S-mMN=kmNxG(S)
On pourra déterminer la valeur de k sachant qu'une solu-

tion de chlorure de potassium de concentration molaire
1,0 x 10-2 mol-L-' a une conductivité de 1,5 x 104 S-m-".

B Verser dans le bécher 0,50 mL d'acétate d'éthyle pur
mesuré avec la pipette graduée de 2 mL. A cette date,
déclencher le chronometre ou lancer les mesures a I'ordi-
nateur.

W Relever les valeurs de la conductance, ou de la
conductivité, pendant environ une heure (relever environ
15 points, plus rapprochés au début de la réaction).

B Présenter les résultats sous forme d’'un tableau.

OsJecTiF : Mesurer la conductivité de la solution
lorsque la réaction est terminée.

® Préparer dans un bécher de 500 mL le mélange consti-
tué par:

- 100 mL de la solution d'éthanoate de sodium

- 100 mL d’eau.

® Mesurer la conductance, ou la conductivité, de cette
solution. Cette valeur sera notée G_ ou ¢_, elle représente
la mesure pour la réaction terminée (car il serait trop long
d'attendre).

> QQUESTIONS

1. Montrer que les réactifs sont dans les proportions stce-
chiométriques.

2. Dresser le tableau d'évolution de la réaction.

3. Exprimer :

- G, ou o, valeurs a la date t = 0, en fonction de },,,. et
[HO- (ag)], (concentration initiale des ions hydroxyde).

- G_ ou o_, valeurs a la date t_ en fonction de
hcu-coo €t [CH;~COO- (ag)].. (concentration finale des
ions éthanoate).

- G ou o, valeurs a la date t, en fonction de X4,
hen-coo» [HO™ (ag)] et [CH,-COO- (ag)] (concentrations &
la date ).

4. Exprimer 'avancement x de la réaction en fonction de :
- soit G, G,, G,

- S0it G, Gy, G-

Calculer x a chaque date. Regrouper les résultats sous
forme d'un tableau.

5. Calculer le temps de demi-réaction ¢, ,.

6. Justifier la méthode utilisée pour mesurer G_ou o_.
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Suivi d’une réaction par une méthode chimique

On étudie la réaction entre les ions iodure I- (ag) et I'eau oxygénée H,0, (aq).
Cette réaction produit du diiode qui est titré grace a une réaction d’oxydoréduction.

MATERIEL

* Bécher de 250 mL.

® Burette de 25 mL.

* Fiole jaugée de 50 mL.

* Pipette jaugée de 10 mL.

* Pipette jaugée de 2 mL.

* Eau distillée glacée.

» Solution d'eau oxygénée a environ 0,5 volume.

s Solution de thiosulfate de sodium de concentration
molaire 0,040 mol-L-".

* Solution de permanganate de potassium de concentra-
tion molaire 0,02 mol-L-".

¢ Empois d'amidon ou solution de thiodene.

e Acide sulfurique de concentration molaire 3,0 mol-L-".
¢ Agitateur magnétique, barreau aimanté.

REFLEXIONS PREALABLES
* |'équation de la réaction étudiée s'écrit :
H,0, (aq) + 2 I (aq) + 2 H* (ag) - |, (ag) + 2 H,0 ()
* Le diiode |, (ag) produit est titré par les ions thiosulfate
selon la réaction :
l, (@g) + 2 S,0%2" (ag) — 2 I- (aq) + S,0% (aq)

Manipulation 1

OsJectiF : Titrer 'eau oxygénée.

M Prélever un volume V= 10 mL de
la solution d'eau oxygénée et le
placer dans un bécher avec un bar-
reau aimanté.

W Titrer avec la solution de perman-
ganate de potassium, acidifiée par
de l'acide sulfurique, contenue dans
la burette graduée.

Eau oxygénée officinale (a 10 volumes).

» QUESTIONS

Les couples en présence sont :
MnO; (ag) / Mn?* (aq) et 0, (g) / H,0, (aq)

1. Ecrire I'équation de la réaction en milieu acide.
2. Dresser le tableau d’évolution du systéme.

3. En déduire la concentration de la solution d'eau oxy-
génée.

4. Comment repére-t-on I'équivalence ? Justifier.

Manipulation 2

Ossectir : Etude de la réaction entre 'eau oxygé-
née et les ions iodure.

B Dans un bécher de 250 mL, introduire 50 mL de la
solution d'eau oxygénée (mesurés avec une fiole jaugée
de 50 mL).

Acidifier en ajoutant 2,0 mL d'acide sulfurique de
concentration molaire 3,0 mol-L-' (utiliser une éprouvette
graduée et prendre les précautions relatives aux acides
concentrés).

Ajouter 2,0 mL de la solution de thiodéne.

® Dans une fiole jaugée de 50 mL, mesurer 50 mL de la
solution d'iodure de potassium.

m Déclencher le chronométre au moment du mélange
des deux solutions, homogénéiser le mélange.

W Répartir le mélange, a I'aide d’'une pipette jaugée, entre
dix béchers, a raison de 10 mL par bécher.

® A la date ¢, = 2 minutes, ajouter dans I'un des béchers
environ 50 mL d’'eau glacée. Effectuer le titrage par la
solution de thiosulfate de sodium.

B Recommencer les mémes opérations aux différentes
dates indiquées dans le tableau ci-dessous. Compléter ce
tableau en indiquant les volumes équivalents V,, pour
chaque titrage.

t (min) 2 6 10| 15|20 |25 | 30| 40 | 50 | 60
V,, (mL)

p QUESTIONS

1. Dresser le tableau d’évolution du systéeme étudié.
Exprimer, en fonction de 'avancement x, la quantité de
matiére de diiode n, ,, produit a la date t.

2. La réaction qui sert de support au titrage est :

1, (ag) + 2 5,02 (aq) — 2 I~ (aq) + S,02" (aq)
Dresser le tableau d'évolution de cette réaction.
Exprimer n, ., en fonction de V,, et de la concentration
molaire de la solution de thiosulfate de sodium.
3. Calculer x 4 chaque date t dans les 100 mL de mélange
réactionnel.
Regrouper les résultats sous forme d’un tableau.
&. Tracer la représentation graphique x = f (0).
5. Calculer le temps de demi-réaction t,,,.
6. Evaluer la vitesse volumique de réaction aux dates
t=0 et t =30 minutes.
Comment évolue cette vitesse ? Justifier.



réactionnel
Dans un bécher, on introduit 50 mL d’eau oxygénée
H,0, (ag) de concentration molaire 0,056 mol-L-", puis
1,0 mL d'acide sulfurique dont le role est d’acidifier le
milieu sans intervenir dans les calculs.

On prépare dans un autre bécher 50 mL d'une solution
d’'iodure de potassium Kl de concentration molaire
0,20 mol-L-.

A la date t = 0 (déclenchement du chronomeétre), on
mélange les deux solutions, on agite et on répartit le
mélange entre 9 béchers a raison de 10 mL par bécher
(le volume total du mélange sera considéré comme égal
a 100 mL).

2. Titrage des échantillons

A la date t, = 60 s, on ajoute 40 mL d'eau glacée
au contenu d'un bécher, puis on titre par une solution
de thiosulfate de sodium de concentration molaire
c¢= 0,040 mol-L-.

On reprend les mémes opérations (trempe et titrage)
pour les autres béchers.

Les résultats donnant les différents volumes équivalents
sont reportés dans le tableau ci-dessous.

 t(s) | 60 | 180 | 270 | 360 | 510 | 720 | 900 |1080|1 440
Ve (mb) | 22 | 48 | 63 | 73 | 90 | 108|117 [ 127|137

1. a. Dresser le tableau d'évolution de la réaction de titrage.
b. Calculer la quantité de matiére n, ,, dans chaque bécher en
fonction de c et v,,.

OXYDATION DES 10NS 10DURE I- (ag)
PAR L'EAU oxvGENEE H,0, (aq)

c. En déduire la quantité de matiére N, () pour la totalité du
mélange réactionnel.
d. Compléter le tableau ci-dessous.

180 | 270 | 360 | 510 | 720 | 900 (10801 440

2. a. Dresser le tableau d'évolution de la réaction étudiée.
b. En déduire une relation entre N, (9 et I'avancement x.

3. Tracer le graphique représentant les variations de I'avance-
ment x en fonction du temps.

&. Tracer les tangentes a cette courbe aux dates t = 0 et
t=1900s.

a. Comment évaluer la vitesse volumique de réaction ?

b. Comment évolue cette vitesse au cours de la réaction?
Interpréter cette évolution.

5. La réaction entre I'eau oxygénée et les ions iodure est sup-
posée totale.

a. Calculer 'avancement maximal x,,..

b. En déduire le temps de demi-réaction ¢, ,.

DoNNEES
« Equation de la réaction entre |- (aq) et H,0, (aq) :
H,0, (ag) + 2 H* (aq) + 2 I (aq) — |, (ag) + 2 H,0 (8]
« Equation de la réaction de titrage :
28,07 (aq) + 1, (ag) - S,0% (aq) + 2 I (aq)

1. a. Tableau d'évolution de la réaction de titrage

commﬁmnn )

Au cours du titrage, seuls les réactifs inter-
viennent. On peut donc simplifier le tableau en

négligeant les produits de la réaction.

Equation 25,07 (aq) + 1, (ag) — 21 (aq) + 5,0} (ag)
Etat initial x=0
A réquivalence X= Xeg Cgg X 1070 = 2 X, Mo ~ *eq

cv‘qxw'3~2xm=0 CVyy X 103
M oy =X =0 M@a =3
I (ag) ™ %eg

nel est 100 mL ; donc, dans ce mélange réactionnel :

N (O=10xn 0
Vg 107
N, =10x = N, =5 cvy,x 107

d. N, (=5 0,040 X Vg X 10 =2,0 X 10 v,

b. A I'équivalence, le réactif titrant et le réactif titré ont entiérement disparu :

€. Le volume de I'échantillon titré est 10 mL, le volume total du mélange réaction-

Vg, €st multiplié par 10-% pour tenir compte de
I'unité mL a transformer en L.

1l faut tenir compte du volume total du mélange.

On applique la relation précédente et on fait
I'application numeérique.

t(s) 60 | 180 | 270 | 360 | 510 | 720 | 900 | 1080 | 1440
B o, i 126 | 146 | 180 | 212 | 234 | 25 74
109imop| 0% | 0% 146 2 4 | 27
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2. a. Tableau d'évolution de la réaction étudiée.

0,20 x 50 x 103

'kﬂ-"'“ %=t =28%103mol | =10x 10 mol 0 exces
Date t X 28 %108 - x 10x109-2x X exces

b. A la date ¢, l'avancement x est égal & la quantité de matiére de diiode formé :
x=N,(©®
3. Courbe N, = f (0.

SRR LR R

&. Les tangentes sont tracées sur le graphique ci-dessus.
a. Puisque le volume du mélange réactionnel est constant, la vitesse volumique
de réaction est proportionnelle a la valeur du coefficient directeur de la tangente.

b. La valeur du coefficient directeur de la tangente diminue avec le temps, donc la
vitesse de réaction diminue quand la réaction progresse.

Quand la réaction s'effectue, la concentration des réactifs diminue et cela entraine
une diminution de la vitesse de réaction.

5. a. Pour calculer I'avancement maximal, déterminons le réactif limitant.
Equation de la réaction :

H,0, (@) + 2H* (aq) + 2 I (aq) — |, (ag) + 2 H,0 (f)

-3
Ko, = & =28x 10 mol
3
k= %= 5,0 x 10 mol

k> Ky, : H,0, est le réactif limitant.

- Quand la réaction est terminée, H,0, a totalement disparu: 28 x 10 - x_ _ =0.

Dol Xpax = 2,8 x 10-2 mol.

b. Quand t=1,,: X=X, /2= 1,4 % 10" mol.
A partir de la représentation graphique, on trouve :

t,,~330s

comllmmnzs_)

—— x e

On utilise le tableau de la question

Résultat du cours.

Résultat du cours.

Quand le réactif limitant a disparu,

1d.

X= XI'IIH’



u Trouver les mots manquants

a. A I'équivalence d'un titrage, le réactif titré et le réac-
tif titrantont ... ... .

b. La vitesse volumique de réaction est ... a la valeur
du ... ... de la tangente a la courbe x = f(f) a condition
que le volume du mélange réactionnel soit ... .

c. La vitesse volumique de réaction augmente quand la
concentration des réactifs ... .

d. La vitesse volumique de réaction ... quand la tempé-
rature ... .

e. Le temps de demi-réaction est calculé quand l'avan-
cement x=.... i

E Vrai ou faux?

a. A l'équivalence, le réactif titrant est en excés.

b. La valeur du coefficient directeur de la tangente a la
courbe x = f (f) est égale a la vitesse volumique de
réaction.

c. Quand la température augmente, la vitesse volu-
mique de réaction augmente.

d. Quand la concentration des réactifs diminue, la
vitesse volumique de réaction augmente.

e. La vitesse volumique de réaction est maximale a la
date t=0.

f. Le temps de demi-réaction représente la durée au
bout de laquelle la concentration des reactifs est divi-
sée par 2.

g- Le temps de demi-réaction est déterminé pour
Xmax

2

B acm

Soit la réaction d'équation :
Zn (s) + 2 H* (aq) — Zn?* (aq) + H, (g)

On mélange 1,0 x 10-2 mol de zinc et 3,0 x 10-? mol

d'ions H* (aqg). La réaction est totale.

a. Le réactif limitant est:

1 l'ion H (aq); [l le zinc.

b. L'avancement maximal vaut :

[13,0x102mol; []1,0x 10-2mol; [J1,5x 102 mol.

¢. Pour t= 3 min, I'avancement vaut 5,0 x 10-* mol :
L1 s Ot=1t,; [ =t

d. Dans les conditions de l'expérience, le volume

molaire vaut V,, = 24 L-mol-". A la fin de la réaction, le

volume de dihydrogéne obtenu est:
Jo24aL; 1o72L;

X=

(1036 L.

n Apprendre a rédiger

Décrire une méthode permettant d'évaluer la vitesse de
réaction 4 une date ¢, puis une autre méthode permet-
tant de déterminer le temps de demi-réaction.

. APPLICATION

Etudes cinétiques

B - Réaction entre les ions iodure et les ions
peroxodisulfate

A 25 °C, une solution contenant des ions peroxodisulfate
S,0%" (aq) et des ions iodure I- (aqg) se transforme lente-
ment. Le volume total de solution vaut 200 mL. Le tableau
ci-dessous donne I'évolution de I'avancement x en fonction
du temps.

tmin) | o | 25| 5 | 10 | 15| 20 | 25 | 30
xCmmol) | 00 | 1,0 | 1,7 [ 30 | 39 | 46 | 51 | 58

a. Tracer la courbe x = f (f) avec les échelles :

En ordonnées, x: 1cm = 1 mmol.

En abscisses, t: 1 cm 2 2,5 minutes.

b. Evaluer la vitesse volumique de réaction aux dates t= 0
et t=10 min.

c. Comment interpréter I'évolution de cette vitesse ?

B . Influence de la température

On reprend la méme expérience que dans |'exercice n° 5
avec les mémes proportions de réactifs, mais cette fois la
réaction a lieu & 15 °C.

Tracer ['allure de la courbe x = f (f). Justifier soigneusement
I'allure représentée.

ﬂ ﬂ Réaction entre I'acide chlorhydrique
et le zinc

L'acide chlorhydrique réagit avec le zinc selon la réaction
d'équation :

Zn (s) + 2 H* (aq) — Zn** (aq) + H, (g)
A la date t = 0, on introduit une masse m = 1,0 g de zinc
dans un ballon contenant v= 40 mL d'une solution d'acide
chlorhydrique de concentration molaire ¢= 0,50 mol-L-".
Pour suivre I'évolution de la réaction, on mesure le volume
de dihydrogéne v, obtenu dans des conditions ot le
volume molaire vaut 25 L-mol-.
Les résultats sont regroupés dans le tableau ci-dessous.

e | o | 50 | 100] 150 | 200 [ 250 [ 300 [ 400 [ 500 | 750 |
Vo (mb) | o | 36 | 64 | 86 | 104120 | 132 ] 154 [ 170 | 200 |

a. Calculer, a chaque date ¢ la quantité de matiére de dihy-
drogene 7 ;.

Donner les résultats sous forme d'un tableau.

b. Dresser le tableau d'évolution de la réaction. En déduire
une relation entre I'avancement x et n .

c. Tracer la représentation graphique x = £ (0.

d. Evaluer la vitesse volumique de réaction aux dates t=50 s
et t=400s.

e. La réaction est totale. Déterminer:

- le réactif limitant

- 'avancement maximal

- le temps de demi-réaction.
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nﬂ Décomposition de 'eau oxygénée

L'eau oxygénée est utilisée
comme désinfectant. Elle se
décompose lentement selon
la réaction d'équation :
2 H,0, (aqg)
—-0,@+2H,0 ()
Cette réaction est tres lente,
ce qui permet de conserver
les solutions assez long-
temps. Il est cependant pos-
sible de I'accélérer en utili-
sant un catalyseur.
On prépare un volume
V=100 mL d'eau oxygénée
de concentration c. A la date t= 0, on déclenche la réaction
par I'ajout du catalyseur. Par une méthode appropriée, on
titre au cours du temps la concentration de I'eau oxygénée
restant en solution. Les résultats sont regroupés dans le
tableau ci-dessous :

t (min) 0|13 |5]|7]10/|12]15]20)]

(102 mol-L-")

[H,0, (aq) |
1,0, (aq)] 46 | 41132 |25|21|15]| 12 |085|060

a. Calculer la quantité de matiere d’eau oxygénée n, g
présente a chaque date. Regrouper les résultats dans un
tableau.

b. Dresser le tableau d'évolution de la réaction. En déduire
une relation entre 7l 5 . : quantité de matiére de H,0, a
t=0, Ny (4 : quantité de matiere de H,0, a la date t et
I'avancement x.

c. Calculer x a chaque date. Regrouper les résultats dans un
tableau.

d. Tracer la représentation graphique x = f(f).

e. Evaluer la vitesse volumique de réaction aux dates t =1 min
et t =10 min. Conclure.

f. La réaction est totale, déterminer :

- l'avancement maximal

- le temps de demi-réaction.

B H Dismutation de I'ion thiosulfate S,0%" (aq)

On verse un volume v, = 10 mL d'une solution d'acide
chlorhydrique de concentration molaire ¢, = 5,0 mol-L-'
dans un volume v, = 40 mL d'une solution de thiosulfate
de sodium Na,S,0, de concentration molaire ¢, = 0,5
mol-L-.

Le mélange blanchit progressivement par formation de
soufre solide.

L'équation de la réaction s'écrit :
S,02" (aq) + 2 H* (ag) — S (s) + SO, (ag) + H,0 (1)

On suit la réaction en déterminant par une méthode appro-
priée la concentration des ions thiosulfate, [S,03" (ag)].
Cette évolution est représentée par la courbe ci-aprés.

NEX )
T (mol-L™1

0,4

03

0.2

0,1

0 60 120 180 240 300 ¢(s)

a. Calculer la concentration molaire initiale des ions thiosul-
fate:

[S,0% (aq)), et celle des ions H* (ag) : [H* (ag)],.

b. Dresser le tableau d'évolution de la réaction. Les quantités
de matiére seront exprimées en fonction de [S,0% (ag)],
[H* (ag)),, [S,0% (aq)] et [H* (ag)], ces deux derniéres
concentrations représentent les valeurs a la date &

c. Déduire du tableau I'expression de I'avancement x en
fonction de [S,02" (aq)],, [S,0% (aq)] et V, volume total de
solution.

d. Faire I'application numérique et regrouper les résultats
dans un tableau.

e. Tracer la représentation graphique x= f (8.

f. Quel est le réactif limitant? En déduire I'avancement
maximal si la réaction est totale.

g. Déterminer le temps de demi-réaction.

mﬂ Réaction entre le carbonate de calcium

* et I'acide chlorhydrique

‘ On suit I'évolution de la réaction entre le carbo-
nate de calcium CaCO, et un volume v = 100 mL d'une
solution d'acide chlorhydrique de concentration molaire
c¢= 0,10 mol-L-".

L'équation de la réaction s'écrit :

CaCO, (s) + 2 H* (ag) — CO, (g) + H,0 (£) + Ca?* (aq)
a. Dans une premiére expérience, on mesure la pression du
dioxyde de carbone apparu en utilisant un capteur de pres-
sion différentiel. Le gaz occupe un volume V=10 L, la tem-
pérature vaut 25 °C, soit 298 K.

Les résultats sont regroupés dans le tableau ci-dessous.

t(s) 10 | 20 | 30 | 40 | 50 | 60 | 70 | 80 [ 90 | 100
Peo, (Pa) |1250|2280 3320|4120 4880|5560 6090|6540 | 6940|7170




En appliquant la relation des gaz parfaits, calculer la quan-
tité de matiere de dioxyde de carbone 1, , & chaque date.
Dresser le tableau d'évolution de la réaction. En déduire une
relation entre |'avancement x et n,_.

Tracer la représentation graphique x = f (f).

b. Une autre méthode d'étude de la réaction consiste a
déterminer [H* (aq)] en fonction du temps. La courbe
représentative est donnée ci-dessous.

[ @) |
(mol-L-1)
0,100-
0,050
0,010-
0 10 50 100 £(s)

Calculer la quantité de matiére de H* (aq) (n,. Laq)J a chaque
date.

Dresser le tableau d'évolution de la réaction.

Trouver une relation entre I'avancement X, ny. .. et
Ny g + QUantité de matiére initiale d'ions H* (aq).

Calculer 'avancement x a chaque date. Regrouper les résul-
tats sous forme d’'un tableau.

Tracer la courbe x= f(f) sur le méme graphique que précé-
demment. Comparer les deux graphiques. Conclure.

La réaction est totale, le réactif limitant est H* (ag).
Calculer le temps de demi-réaction.

Evaluer la vitesse volumique de réaction aux dates t= 0 et
t=>50 s. Conclure,

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé
Pour étudier la réaction entre un dérivé chloré, noté R-Cl,
et une solution d'hydroxyde de sodium dont I'équation
s'écrit :

R - Cl (ag) + HO- (ag) — R-OH (aq) + CI- (aq)
on fait réagir 4,6 g de dérivé chloré et 1,0 x 10-" mol
d'hydroxyde de sodium en solution dans un litre d'eau.
La courbe x = f () donnant I'évolution de I'avancement de
la réaction au cours du temps est donnée ci-apres.

X
~(x10"* mol)
30
20-
10-
t(h)
Q; 2 10

a. Quel est le réactif limitant?
b. Que vaut I'avancement maximal ?
c. Déterminer le temps de demi-réaction.

DonNEE
+ Masse molaire de R-Cl: M= 92,5 g-mol-'.

Solution annotée d'un éléve

a. QMEMMMJLQ Cr. i
Mpg = Mra . 4.6 - 50x40‘

M R,5 Inf/)nu?-w_,fl&“ﬁ

lo heackly limikant it R-CL Juslefscalion 2
b. Avancomeat Mmazimal JfM
e =1 90 % ‘10'2"}'&1&) W

c. Sun la cownde n&bw
Eklp&cf«u&maﬁada

Pnuauémza S g

EH Réduction du diiode

o\-. Le «Lugol» est une solution antiseptique & base
de diiode |,. Quand on plonge une lame de zinc

dans cette solution, on peut observer, au bout d'un temps

assez long, une décoloration et une attaque du zinc.

L'éqguation de la réaction est:

Zn (8) + 1, (ag) — Zn?* (ag) + 2 |- (aq)
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Pour étudier cette réaction, on suit I'évolution de la quantité
de matiére de diiode présent en fonction du temps.
Au cours de cette expérience, la température est de 20 °C.
La concentration initiale du diiode est ¢, = 0,020 mol-L-".
On effectue 12 prélevements de volume v, = 20 mL que I'on
place dans 12 béchers. A la date t = 0, on introduit, dans
chaque bécher, deux morceaux de grenaille de zinc
(le diiode est alors le réactif limitant).
A chaque date indiquée dans le tableau ci-dessous, on
place rapidement un des béchers dans la glace, puis on titre
le diiode restant par une solution de thiosulfate de sodium
de concentration ¢ = 0,020 mol-L-".
L'équation de la réaction de titrage est :

28,07 (aq) + |, (ag) — S,0%" (ag) + 2 I (aq)
Les résultats des titrages sont indiqués dans le tableau ci-
dessous ol v, représente le volume de solution de thiosul-
fate de sodium versé a l'équivalence.
t(s) | 30 | 60 | 100 | 200 | 300 | 400 | 600 | 800 [1000|1200]1400/1600|

Yag 1316|27,4]242|190[152[125| 84 | 58 | 42|32 |26 | 22
(mL) 1™}

a. Calculer la quantité de matiére initiale de diiode notée 7,
b. Exprimer n, .., quantité de matiére de diiode a la date ¢
en fonction de cet v,

Calculer n ,, @ chaque date.

Regrouper les résultats sous forme d'un tableau.

c. Dresser le tableau d'évolution de la réaction. En déduire une
relation entre n, ,, restant a la date ¢, n, et l'avancement x.
Calculer x a chaque date. Regrouper les résultats sous
forme de tableau.

d. Tracer la représentation graphique x = f (f).

e. Le diiode est le réactif limitant. Calculer I'avancement
maximal, en déduire le temps de demi-réaction.

f. On a placé les béchers dans la glace avant d'effectuer le
titrage. Comment appelle-t-on cette opération ?

Quel est son intérét?

g. Le thiosulfate de sodium est hydraté. Sa formule est
Na,S,0,, 2 H,0.

Quelle masse de solide a-t-il fallu peser pour préparer 500 mL
de solution de concentration 0,020 mol-L-' ?

h. Faire le schéma annoté du montage qui sert au titrage.

i. Comment détecter I'équivalence ?

mﬂ Réaction suivie par conductimétrie

&k CH,
I
Le chlorure de tertiobutyle a pour formule CH,-C-Cl,
il peut réagir avec I'eau selon la réaction d'équation : |
CH,
CH, (I:H3
I
CH,-C-CI (1) + H,0 () — H* (aq) + CI- (aq) + CHa—(II:—DH (aq)
I

CH, CH,

Dans la suite, le chlorure de tertiobutyle sera noté R-Cl et
I'alcool tertiobutylique R-OH. ;

Dans deux béchers différents, préparer exactement
le méme mélange constitué de 30 g d'eau et 20 g
d'acétone.

Placer un des béchers dans un bain thermostaté a 40 °C et
I'autre dans un bain a 30 °C. Quand I'équilibre thermique
est atteint, plonger la cellule conductimétrique dans les
béchers et mettre sous agitation. Ajouter alors 1,0 mL de
chlorure de tertiobutyle et déclencher I'enregistrement de
la valeur de la conductivité ¢ de la solution en fonction du
temps.

Pour chaque température, I'étude est menée pendant
20 minutes. Les graphiques o = f(f) sont donnés ci-dessous.

4 Conductivité O(mS/cm)

g ==

8 as4oc°C|

7 a30°C

6

5

4

3

EPEPARRERS IS8R SNESREAD S RRE B

1 P
t (min)

00 5 10 15 20 25 S

a. Calculer la quantité de matiére initiale, notée n,, de chlo-
rure de tertiobutyle.

b. On appellera x I'avancement de la réaction.

Dresser le tableau d'évolution du systéme.

On fera apparaitre trois lignes: t=0, tet t_.

A la date ¢_, la réaction, supposée totale, est terminée.

c. Quelles sont les especes chimiques responsables de
I'évolution de la conductivité c ?

Exprimer :

-o_,valeurde g a t_, en fonction de ny et V

- o, valeur de ¢ a la date ¢, en fonction de x et V.

o
Montrer que x = 7, ?’ -

-

d. Calculer x a différentes dates pour les températures
de 40 °C et 30 °C. Regrouper les résultats sous forme
d'un tableau. On donne o_ = 8,4 mS-cm-' a 40 °C et
¢, =76 mS-cm'a30°C.

e. Tracer les graphiques x = f ({) pour les deux températures.
f. Justifier qualitativement les positions respectives des deux
courbes. Admettent-elles la méme limite ?

g. Calculer dans chaque cas le temps de demi-réaction.

DonNEES

* Pour le chlorure de tertiobutyle :
- densité : d= 0,85

- masse molaire : 92,6 g-mol-'.



La spectrophotométrie

Ces deux boissons (menthe a I'eau) contiennent des colorants.

Pourquoi sont-elles vertes et pourquoi I'une est-elle plus verte que l'autre ?

P> Une différence d’intensité de coloration peut-elle étre utilisée pour effectuer un
titrage ?

OBJECTIES

® Savoir utiliser, a une lon-
gueur d’onde donnée, la rela-
tion entre la concentration
d’une espéce colorée en solu-
tion et I'absorbance.

® Comprendre le suivi ciné-
tique d’une transformation chi-
mique par spectrophotomeétrie.

PLAN DU COURS

n Pourquoi une solution
est-elle colorée ?

E Le spectrophotométre
E La loi de Beer-Lambert

ﬂ Titrage a l'aide
d’un spectrophotométre
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La décomposition et la recomposition de la
lumiére blanche sont des phénomeénes classiques dans I'étude

des couleurs.

UN PEU
D'HISTOIRE

En 1671, Isaac Newton décom-
pose la lumiére du Soleil grice
a un prisme. Il peut ainsi affir-
mer : « La lumiére blanche est
I'addition de lumiéres colo- .
rées. »

Les bandes noires du spectre
solaire correspondent a I'absorp-
tion par les gaz des atmosphéres
solaire et terrestre (fig. 2).

Fic. 1 Isaac Newton
(1641-1727).

Fic. 2 Partie du spectre continu de la lumiére solaire. Remar-
quer les raies noires (raies de Fraunhofer).

ACTIVITE 1

Décomposition de la lumiére
blanche

M Le Soleil émet de la lumiére blanche. La lumiére se
propage en ligne droite.

P 1. Quelles sont les couleurs observées dans I'arc-en-
ciel ?

p 2. Qu'est-ce que la lumiére blanche ?

Fia. 3 Arc-en-ciel, I'un des plus beaux spectacles offerts par la
nature.

ACTIVITE 2

Comment obtenir le spectre
de la lumiére blanche ?

source de
lumiere

y -
blanche g

a vision directe

| 3

lentille i

fente convergente écran blanc

Fic. & Schéma du montage a réaliser pour analyser la lumiére.

Fic. 5 Le spectre de la lumiére blanche.

- 1. Comparer les couleurs observées sur I'écran avec
celles de I'arc-en-ciel.

- 2. Quel est I'élément du montage qui joue le méme
rdle que les gouttes d’eau ?



ACTIVITE 3

Comment obtenir une lumiére
colorée ?

| source de

écran blanc
[ lumiéere prisme A i
avision directe /\ [ ° '

. blanche

lentille
convergente

lentille
fente convergente

Fie. 8 Schéma du montage qui permet de recomposer la
lumiére apreés sa dispersion.

> 1. Quelle est la couleur observée a la figure 7 ?
> 2. Pour obtenir la figure 8, on a caché la partie verte

du spectre de la lumiére blanche. Quelle est la couleur

observée ? Que peut-on conclure ?

Fie. 8 Recomposition d'une partie du spectre de la lumiére
blanche. La partie verte a été supprimée.

ACTIVITE 4

Spectre d’absorption d’une substance colorée

p- 1. Quelle est la couleur
de la solution de perman-
ganate de potassium —
(fig.9)?

p 2. Observer le spectre
d'absorption de cette
solution (fig. 10). Quelle
est la partie du spectre
absente ?

Comment interpréter la
couleur de la solution ?

|

Fic. 9 Solution de permanga-
nate de potassium.

Fic. 10 En haut, spectre de la lumiére transmise par la solu-
tion de permanganate de potassium.
En bas, spectre de la lumiére blanche.

CHIMIE ET VOCABULAIRE

m Lumiére monochromatique : lumiére qui ne com-
porte qu'une seule radiation lumineuse de longueur
d’onde déterminée.

® Lumiére blanche : lumiére contenant toutes les radia-
tions lumineuses dont la longueur d'onde s'étend de 400
a 800 nm.

LENIGME
DU CHAPITRE

La fluorescéine donne une solution
de couleur jaune.

Quel est son aspect si on I'éclaire avec
une lumiére bleue ?

CHAPITRE 4 — LA SPECTROPHOTOMETRIE
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3 Pourquoi une solution est-elle colorée ?

m Lumiére blanche

La lumiére blanche contient toutes les radiations visibles dont les
couleurs s’étendent du rouge au violet,

Ces radiations sont caractérisées par leur longueur d’onde A. A une couleur
donnée, il correspond une longueur d’onde donnée.

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes longueurs d’onde associées a
leur domaine de couleur respectif.

Couleur Violet Bleu ! Vert Jaune Orange | RuugeJ
Longueur d’onde | 400—  |424— [491- |575-  |585-  |647-
(nm) 424 491 | 575 585 647 | 750

m Lumiére colorée

Pour obtenir une lumiere colorée, reprenons le montage de I'activité 3 de la
rubrique Découvrir et Réfléchir page 67.

Quand on retire le vert du spectre continu de la lumiére blanche, on obtient
une lumigre de couleur magenta (violet) (fig. 2a): si on 6te le bleu, on
obtient une lumigre jaune (fig. 2b); si on enléve le rouge, on obtient le cyan
(bleu vert) (fig. 2c¢).

Fic. 2 Quelques lumiéres colorées obtenues en éliminant une des couleurs primaires du
spectre de la lumiére blanche.

On dit alors que :

« le vert et le magenta sont des couleurs complémentaires car leur superpo-
sition donne du blanc ;

« le bleu et le jaune sont des couleurs complémentaires ;

« le rouge et le cyan sont des couleurs complémentaires (fig. 3).

Des couleurs sont complémentaires si leur superposition donne du
blanc.

m Solutions colorées

Dans I"activité 4 de la rubrique Découvrir et Réfléchir, nous avons réalisé le
spectre d’absorption d’une solution de permanganate de potassium: on
envoie sur cette solution le spectre de la lumiere blanche et on observe
quelles sont les radiations observées.

Nous pouvons obtenir de la méme maniére les spectres d’absorption de
solutions de fluorescéine et de sulfate de cuivre (figures 4 et 5).

La solution de fluorescéine (jaune) absorbe le bleu (fig. 4): la solution de
permanganate de potassium (violet) absorbe le vert : la solution de sulfate de
cuivre (bleue) absorbe le rouge (fig. 5).

R

Fic. 1 Le spectre de la lumiére blanche peut
étre décomposé en trois zones correspondant
aux trois couleurs primaires : rouge, vert, bleu.

Fic. 3 Les couleurs complémentaires sont
opposées sur le dessin.

Fic. & Spectre d'absorption d'une solution
de fluorescéine.




Le tableau ci-dessous permet d’établir la correspondance entre la longueur

d’onde absorbée par la solution et la couleur pergue par I'ceil.

L:;s::&‘;‘:m‘;’e Couleur absorbée Couleur percue

400 — 435 violet jaune-vert
435 - 480 bleu jaune
480 —490 vert-bleu orangé
490 - 500 bleu-vert rouge

| 500 - 560 vert pourpre
560 — 580 jaune-vert violet

| 580 — 595 jaune bleu
595 - 625 orangé vert-bleu
625 — 750 rouge bleu-vert

Une solution est colorée si elle absorbe une partie des radiations de
la lumiére blanche. La couleur percue est la couleur complémen-
taire de la couleur absorbée.

2 Le spectrophotomeétre

Fic. 5 Spectre d'absorption d'une solution
de sulfate de cuivre (I1).

m Description de I'appareil

Quel que soit le spectrophotometre utilisé, le principe de fonctionnement est
le méme. La lumigre blanche émise par la source est décomposée par un
prisme ou un réseau (fig. 6). Une fente permet de sélectionner une gamme
trés étroite de longueurs d’onde. La lumiére sélectionnée traverse une cuve
dans laquelle est placée la solution a analyser (échantillon). Un détecteur
permet de mesurer I'intensité lumineuse a la sortie de la cuve.

monochromateur
source de
lumiére > réseau par
blanche réflexion
fente _
{ détecteur
miroir — - - i '__ i -
échantillon

Fic. 6 Schéma de principe d'un spectrophotometre.

Un spectrophotometre (fig. 7) comporte :

« un monochromateur composé d'un réseau et d’une fente qui permet de
n’envoyer vers I’échantillon qu’un intervalle de longueurs d’onde trés étroit AL
(de I’ordre du nanometre) autour d'une longueur d’onde A, appelé « bande
passante ». On peut faire varier la longueur d’onde A dans des domaines déter-
minés ;

* un miroir qui permet d’envoyer le faisceau incident sur I’échantillon ;

« un détecteur qui mesure 1'intensité lumineuse transmise par I'échantillon.

Fis. 7 Un spectrophotomeétre aujourd’hui.
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— Les grandeurs données par I'appareil

Le détecteur du spectrophotometre est relié a un circuit électronique qui
permet d’afficher différentes valeurs.

1, représente I'intensité lumineuse incidente et / I'intensité lumineuse trans-
mise par I’échantillon (fig. 8).

\ F=n

I Transmission

1 ]
i

T : I
La transmission est définie par : 7= 7
0

Elle s’exprime en pourcentage et n’a pas d’unité. Elle est peu utilisée.

échantillon détecteur

&1 Absorption

. : défini Fic. 8 Intensité lumineuse /; avant la traver-
absorption est définie par :

sée de |'échantillon et / aprés cette traversée
a=1-T (I<1p.

Elle n’a pas d’unité et elle est peu utilisée.

Absorbance
L’absorbance A est définie par:

I
A =logy, To

Elle s’exprime sans unité. I1 s agit d’une échelle logarithmique.
Le tableau ci-apres regroupe quelques valeurs.

Absorbance A 0 1 2
I Ir 1 10 100
I Iy 1,/ 10 1,/ 100

Le tableau montre que lorsque A = 2, I'échantillon ne laisse passer qu’un
centieéme de la lumiere incidente.

Quand A augmente d’une unité, I'intensité lumineuse transmise est divisée
par 10.

Les appareils courants sont limités & une absorbance maximale égale a 2.

I8 Précautions d’utilisation

Pour que la diminution de 1'intensité lumineuse ne provienne que de Iespece
colorée a étudier, il faut éliminer toutes les autres causes d’absorption :
réflexion sur les parois de la cuve, absorption de la cuve, du solvant, des
autres espéces contenues dans la solution...

En vue de s'affranchir de tous ces parameétres, on réalise une opération
appelée réglage du zéro.

Elle est effectuée avec une cuve contenant le solvant et les especes autres
que celle a étudier ; cette solution s’appelle un « blanc ». Cette cuve est pla-
cée dans I’appareil et une touche permet de régler la valeur de I’absorbance
A zéro et d’afficher zéro sur le spectrophotometre.

Ce réglage doit étre effectué chaque fois que la longueur d’onde de la
lumiére sélectionnée change.
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S La loi de Beer-Lambert

L’absorbance d’une solution colorée dépend de plusieurs parametres. Nous
allons les étudier successivement,

Influence de la nature de la solution
et de la longueur d’onde

3. 1.

Utilisons diverses solutions de méme concentration et des cuves de lon-
gueur constante (£ = 1,0 cm). Réalisons les spectres d'absorption de diffé-
rentes solutions en faisant varier la longueur d’onde. Pour chaque valeur de la
longueur d’onde, nous relevons la valeur correspondante de I'absorbance A.
Nous tragons enfin la représentation graphique A =f(A) (fig. 9).

Le spectre d’absorption d’une solution est la représentation de
I’absorbance A de cette solution en fonction de la longueur d’onde A
de la lumiére incidente.

.

el “e ke w0 o L "
) ot [ red i 1+

Fic. 9 Représentation graphique A= f (A) pour différentes solutions.

Nous pouvons observer,  la figure 9, que I’absorbance dépend de :

« la nature de la solution car, pour une méme longueur d’onde, 1’absorbance
n’est pas la méme pour chaque solution.

+ la longueur d’onde car, pour une méme solution, I'absorbance n’est pas la
méme pour chaque valeur de la longueur d’onde.

m Influence de la longueur de la solution

Travaillons avec une solution de permanganate de potassium, & une lon-
gueur d’onde fixe. Faisons varier la longueur [ de la cuve (égale a la lon-
gueur de solution traversée) en utilisant une, deux, trois puis quatre cuves
accolées (on fait le zéro avec respectivement une, deux, trois ou quatre
cuves contenant de I’eau). Chaque cuve a une longueur de 1,0 cm. Les
résultats sont regroupés dans le tableau suivant :

Longueur [ de la solution (cm) I 2 3 4
Absorbance A 0,208 0,422 0,614 0,842
A/l (em™) 0,208 0,211 0,215 0211

Les calculs montrent que le rapport A / [ est pratiquement constant.

L’absorbance A est proportionnelle a la longueur [ de solution tra-

versée par la lumiére.

p Voir exercices n°s 6 et 10, pages 79 et 80

CHAPITRE &4 — LA SPECTROPHOTOMETRIE
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Influence de la concentration

Utilisons une série de solutions de permanganate de potassium, de concen-
trations molaires différentes, la longueur de la cuve vaut 1,0 cm, la longueur
d’onde est maintenue constante. Pour chaque solution, on mesure 1"absor-
bance. Les résultats sont reportés dans le tableau ci-dessous. La figure 10
donne la représentation de A = f (¢).

le(mol- L) [1,0x10-2,0x 10-[3,0x 10/4,0 x 10/5,0 x 10/6:0 x 10-(8,0 x 10~
AbsorbanceA| 0211 | 0418 | 0640 | 0,832 | 1,074 | 1254 | 1,698

La représentation est une droite passant par | origine.

4
':""l pee

-

il"_:'ﬁ o-. 00001 DOOOZ 00SY , 00004 00008 00006, 000X 00008 0.0008
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Fic. 10 Représentation graphique A= f(c) pour différentes solutions
de permanganate de potassium.

L’absorbance A est proportionnelle 2 la concentration molaire c de
la solution.

Loi de Beer-Lambert

L’absorbance de la solution est proportionnelle & la longueur [ de solution
traversée par la lumiére et a la concentration molaire ¢ de cette solution. Le
coefficient de proportionnalité € est le coefficient d’extinction molaire. I
dépend de la nature de la solution et de la longueur d’onde de la lumiére.

A : absorbance de la solution (sans unité)

{ : longueur de solution traversée par la lumiere (cm)
¢ : concentration molaire de la solution (mol - L-1)

€ : coefficient d’extinction molaire (L - mol-! - em!)

A=¢ele

= REMARQUE
Les unités utilisées ne sont pas celles du systéme international mais ce sont
celles employées dans la pratique. » Voir exercice n° 7, page 79

Validité de la loi de Beer-Lambert

La relation n’est vraie que dans certaines conditions :

« la lumiere doit étre monochromatique

* la concentration ne doit pas étre trop grande

« la solution doit étre homogene (pas de précipité, ni de formation de gaz)

* |e soluté ne doit pas donner lieu & des réactions sous I'effet de la lumiére
incidente

* le soluté ne doit pas donner d’associations variables avec le solvant.




Additivité des absorbances

Si une solution contient plusieurs solutés absorbant la lumiére, 1’absorbance
de la solution est égale a la somme des absorbances de chacun des solutés :
A=A +A,+A;+...

® EXEMPLE
Une solution contient deux solutés absorbant la lumiére :
—soluté 1 caractérisé par le ccefficient d’extinction molaire €,, de concentra-
tion ¢,
— soluté 2 caractérisé par le coefficient d’extinction molaire &,, de concen-
tration ¢,.
L absorbance d’une longueur { de solution est donnée par :
A=A +A,=¢ lc +glc

» REMARQUE
Dans le cas d’une seule espéce absorbante, « faire le zéro » consiste a ne
tenir compte que de 1'une des absorbances : celle du soluté a étudier.

& Titrage a Paide d’un spectrophotomeétre

Le spectrophotometre peut étre utilisé pour titrer une solution colorée. Cette
méthode de titrage est non destructive ; elle nécessite un étalonnage comme
la conductimétrie. En revanche, contrairement a la conductimétrie, il faut
réaliser un réglage de zéro.

m Mode opératoire

Recherche du maximum d’absorption

On cherche & déterminer la longueur d’onde A, pour laquelle on obtient
un maximum d’absorption. Pour cela, il faut tracer le spectre d’absorption
de la solution contenant le soluté a titrer, ¢’est-a-dire la représentation gra-
phique A = f (A). La courbe obtenue a généralement I’allure indiquée a la
figure 11.

L'absorbance de la solution passe par un maximum pour une valeur A de
la longueur d'onde. A, est la longueur d’onde que I’on choisit pour réaliser
le titrage.

] Courbe d’étalonnage

11 faut préparer une série de solutions (contenant le soluté a titrer), de
concentrations différentes, se placer a la longueur d’onde A, faire le zéro,
puis mesurer 1"absorbance de chaque solution. On trace alors la représenta-
tion graphique A = f(¢). .

Si la loi de Beer-Lambert est bien respectée, on obtient une droite passant
par Iorigine (fig. 12).

I8 Concentration de la solution  titrer

Pour effectuer le titrage d'une solution inconnue S, on place la cuve conte-
nant la solution 2 titrer dans le spectrophotometre et on reléve la valeur de
I"absorbance A..

A I’aide de la courbe d’étalonnage, on peut déterminer la concentration cg
de la solution (fig. 12).

1A

max

Fic. 11 Détermination de la longueur d'onde
correspondant au maximum d'absorption.

p Voir exercices n°* 12 & 14, pages 80 et 81

Fie. 12 Droite d'étalonnage et détermina-
tion de la concentration de la solution a titrer.
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_ Application a la cinétique chimique

Le spectrophotometre peut étre également utilisé pour suivre la cinétique de
certaines réactions lentes. Il faut pour cela que la réaction fasse intervenir un
réactif ou un produit coloré en solution.

Il faut réaliser plusieurs opérations successives :

s trouver la longueur d’onde A correspondant au maximum d’absorption
du réactif ou du produit dont on suit I'évolution '
« se placer 2 la valeur A, faire 1'étalonnage et tracer la droite A =k x ¢

« placer le mélange réactionnel dans une cuve et relever les valeurs de I"ab-
sorbance en fonction du temps

« utiliser la droite A = k X ¢ pour déterminer les valeurs des concentrations
en fonction du temps

» déduire de la concentration, la valeur de I’avancement x de la réaction en
fonction du temps i |
« tracer la représentation graphique x = f (7).

Réaliser toutes ces opérations est long. Avec les moyens informatiques
modernes, 1’ordinateur permet de faire rapidement les calculs et de tracer
directement la courbe x = f (7).

EXERCICE RESOLU ’ Détermination de la concentration d’'une solution

Enoncé
On prépare une gamme étalon de solutions de chlorure

cuve de longueur (= 1,0 cm et on mesure 1’absorbance

2. Enoncer la loi de Beer-Lambert. Calculer le coeffi-
cient directeur de la droite A = f(c). ‘
En déduire le coefficient d’extinction molaire € des
ions Cu?* (ag). |
3. Déterminer la concentration c, de la solution a |
titrer.

de cuivre (II). On place chacune des solutions dans une |

1. Tracer la représentation graphique A = f(c). ‘

Solution

1. Voir la représentation A

graphique ci-contre.
2. * Loi de Beer-Lambert :

k=12x10*L - mol!

sk=exl=2e= k 1.2

kel % 10?
e=1,2x102L - mol!: em-!
3. Sur le graphique, on lit, pour A, = 0,88 :
¢, =74 x10- mol - L

A de chaque solution. Les résultats sont regroupés dans A=egxlxc | 3 ! 8
le tableau ci-dessous : » Coefficient directeur : All____'__"“" 3
" emassancd v | EEE sazaer i Raa
< 022 | 048 | 072 | 097 | 120 A=kxc=k= ‘% sl
(mol » 1Y) 2,0% 102 | 4,0% 107 | 6,0x 10 | 8,0x 107 [ 1,0x 10| | _ 3
| Pourc=1,0x102mol L ey
L’absorbance d’une solution de sulfate de cuivre (IT) de | 1.20 o -Ei ‘L_ ;
concentration inconnue est A, = 0,88. A=120=k= TOx102 o Fim /‘ll-:f’:%'_? :)
: . s

e r——— =



L'ESSENTIEL

-I Pourquoi une solution
est-elle colorée ?

Titrage a 'aide d’un
spectrophotomeétre

&4

B Une solution est colorée si elle absorbe une partie des
radiations de la lumiere blanche.

B La couleur observée est la couleur complémentaire
de la couleur absorbée.

Les couleurs complémentaires.

2 Le spectrophotomeétre

B Le spectrophotometre donne la valeur de I’absorbance
A définie par :

I
A =log,, T" (A est sans unité)

I, : intensité lumineuse incidente
I : intensité lumineuse transmise par I’échantillon.

Yo
Yy -

Y
Y

Y
Y

échantillon détecteur

B L’absorbance A d'une solution colorée dépend :
- de la nature de la solution et de la longueur d’onde de la
lumiére incidente
~ de la longueur [ de la cuve
—de la concentration ¢ de la solution.
{ : longueur de la solution (cm)
A=¢lc c:concentration de la solution (mol - L-!)
£ : ceefficient d’extinction molaire (L - mol . cn)

La loi de Beer-Lambert

[l faut travailler en plusieurs étapes.

B Recherche du maximum d’absorption

1A

On trace la courbe A = f (A) pour [ et ¢ constants et on
recherche la longueur d’onde A, correspondant au
maximum d’absorption.

B Droite d’étalonnage

A partir d’une série de solutions étalon de concentrations
connues, on mesure 1’absorbance de chaque solution et
on trace la droite d’étalonnage A = f (¢) pour la longueur
d’onde A,

B On mesure I’absorbance A de la solution  titrer et on
en déduit sa concentration cg.

Mots-cles

* Couleur * Ceefficient
complémentaire d’extinction

* Spectrophotométre molaire

* Loi de * Absorbance
Beer-Lambert '

» Voir lexique page 348

CHAPITRE 4 — LA SPECTROPHOTOMETRIE



Titrage d’une solution de chlorure de nickel

En solution aqueuse, les ions nickel (1) sont colorés en vert du fait de la présence de
I'ion complexe [Ni(H,0),]?* (ag). On peut utiliser cette propriété pour déterminer
la concentration d’une solution de chlorure de nickel (ll).

MATERIEL

» Spectrophotometre avec cuves.

« Matériel nécessaire pour effectuer les dilutions : fiole
jaugée de 10 mL, pipette graduée de 10 mL, poire a
pipeter, eau distillée.

« Solution S, de chlorure de nickel ou de sulfate de
nickel de concentration ¢, = 0,20 mol - L-".

« Solution S a titrer.

A gauche, solution de chlorure de nickel (Il) et, & droite, solution de
sulfate de nickel (I1). Ces solutions sont colorées en vert; la couleur
est due aux ions [Ni(H,0),]** (aq).

OsJecTiF : Tracer le spectre d’absorption de la solu-
tion S;.

m Préparer une cuve contenant de I'eau distillée, puis une
autre cuve contenant la solution S;.

Pour une longueur d'onde A variant entre 350 et 800 nm,
mesurer I'absorbance A de la solution S,. On fera varier la
longueur d'onde avec un pas de 10 nm, et on réglera le
zéro avec la cuve contenant de I'eau distillée a chaque
changement de longueur d'onde.

® Tracer la représentation graphique A= f(A).

OsueciF : Préparation de la série de solutions éta-
lon par dilution de la solution S,,

m Préparer les solutions étalon comme indiqué dans le
tableau ci-aprés, en utilisant la fiole jaugée de 10 mL et la
pipette graduée de 10 mL.

Solilona®™ o | 1 | 2 |3 | 4[5 |6 |7 |8
GO 0 | 2 | 4 |5 |6 |7 |8 |9 |10
Cc(mol-L) | 0 0,20

® Aprés avoir préparé chaque solution, remplir une cuve
avec la solution.

OssecriF : Tracer la droite d’étalonnage et détermi-

m Pour la longueur d'onde A, = 395 nm, correspondant
au maximum d'absorption du spectre, mesurer ['absor-
bance A de chaque solution.

Compléter le tableau ci-dessous.

0 1 2 3 4 5 6 7 8
0,20

®m Placer dans une cuve la solution S. Mesurer |'absor-
bance A; de cette solution.

» QUESTIONS

1. La courbe A= f(}) présente deux maxima d'absorption.
Repérer leur longueur d’onde.

2. Interpréter la couleur de la solution S,

3. Pourquoi a-t-on choisi de travailler a la longueur d’onde
Anax = 395 nm ?

&. Calculer la concentration des différentes solutions
étalon.

5. Tracer la représentation graphique A= f(c).

6. Pourquoi cette représentation permet-elle de vérifier la
loi de Beer-Lambert ?

7. Déterminer la concentration de la solution S.

8. Quelle masse de chlorure de nickel Ni(H,0),Cl, a-t-il

fallu dissoudre pour préparer un litre de la solution S ?
(Masse molaire : M= 237,7 g - mol-").




Suivi d’une cinétique chimique
par spectrophotométrie

On étudie la réaction de I'eau oxygénée H,0, avec les ions iodure I- (ag). Elle produit une
espéce colorée |, (ag). Elle peut donc étre suivie en utilisant un spectrophotométre.

MATERIEL

* Spectrophotométre avec cuves, chronometre.

» Fioles jaugées de 100 mL et 10 mL.

» Béchers de 250 mL.

* Pipette jaugée de 5 mL avec poire a pipeter, pipette
graduée de 10 mL.

e Eau distillée.

» Eau distillée glacée (pour trempe).

» Solution S, d’eau oxygénée de concentration molaire
¢, =4,0 x 10-2mol - L. '

» Solution S, d'iodure de potassium de concentration molaire
c,=25x10" mol . L.

* Solution S, de diiode de concentration molaire

¢,= 1,0 x 10-* mol . L' dans l'iodure de potassium.

s Acide sulfurique concentré.

A

1,0 4

0,8 -

0 T T T T —y
340 360 380 400 420 440 460 480 500
longueur d’onde (nm)

Courbe A= f(A) pour une solution de diiode.

REFLEXIONS PREALABLES
s L'équation de la réaction est:

H,0, (aq) + 2 H* (ag) + 2 I (ag) — |, (aq) + 2 H,0 (1)
Cette réaction est totale et lente.
» L'espece 1, (ag) est colorée en solution aqueuse. La
représentation graphique A = f (A) pour cette espéce est
donnée a la figure ci-dessus.
s Le maximum d’absorption se trouve aux alentours de
350 nm. Pour travailler dans des conditions de concentra-
tion telles que la réaction ne soit pas trop lente et pour
éviter de saturer le spectrophotométre, nous travaillerons
par la suite & une longueur d'onde de 400 nm.

. |
I

J Hiw i 3 -
Manipulation

OBJecTIF : Préparation des solutions étalon de
diiode.

m A l'aide de la fiole jaugée de 10 mL et de la pipette
graduée de 10 mL, préparer les solutions étalon comme
indiqué dans le tableau ci-apreés.

1 2 4 5
2 4 6 8 10
0 2 - = - [1L0x10%

® Mesurer |'absorbance des différentes solutions pour
A =400 nm.

OBJECTIF : Suivi de la réaction.

®m Dans un bécher de 250 mL, verser 100 mL de la solu-
tion S, et ajouter 20 gouttes d'acide sulfurique concentre.
m Dans un autre bécher, préparer 100 mL de la solution S,.
® A la date t= 0, déclencher le chronometre, mélanger le
contenu des deux béchers et agiter.

m Dés le mélange effectué, préparer plusieurs fioles jau-
gées de 100 mL contenant chacune 5,0 mL du mélange
préleve a la pipette.

Dans chaque fiole, la réaction évolue de la méme fagon
que dans le mélange.

M Aux dates indiquées dans le tableau ci-dessous, ajou-
ter dans une des fioles préparées auparavant de |'eau
distillée glacée jusqu'au trait de jauge et agiter (trempe).
Mesurer I'absorbance.

Compléter le tableau ci-dessous.

g(min)| 0 | 5 | 10| 15| 20 | 25 [ 30 | 35 | 40 | 50
A | 0

P QUESTIONS

1. Compléter le tableau de la manipulation 1 et tracer la
représentation graphique A = f(c). La loi de Beer-Lambert
est-elle vérifiée ?

2. Quel est 'intérét de la trempe ?

3. Dans la manipulation 1, on effectue une dilution. Quel
est son rapport?

Calculer la concentration du diode 1, (ag) dans le mélange,
a chaque date.

4. Tracer la représentation graphique [, (ag)] = 1 (0.

5. Calculer les quantités de matiére initiales de H,0, (aq)
et I- (aqg).

Quel est le réactif limitant ?

6. Dresser le tableau d’évolution de la réaction. En
déduire la valeur de 'avancement x a chaque date.

7. Tracer la représentation graphique x = 7 (1).

8. Calculer le temps de demi-réaction.

CHAPITRE 4 — LA SPECTROPHOTOMETRIE




78

W=

" EnoncE )

Titrage d’une solution de permanganate de potassium

Le spectre d’absorption d'une solution de permanganate La mesure de I'absorbance de la solution inconnue est :
de potassium est donné a la figure 9 du cours, page 71. A, =1,080.

Pour déterminer la concentration molaire d’'une solution

- ue, on réalise Pétalonnage avec des solutions de 1. A quelle longueur d'onde s'est-on placé pour effectuer les

2
concentrations connues. Les résultats sont regroupés e e
dans le tableau ci-dessous. 2. Tracer la représentation graphique A = f(c) ? Quelle est son
' ) allure ?

1,0%1012,0% 10| 4,0 10-* 6,0 x 10-* 8,0 x 10| 10 x 10+
0,194 0,390 0,775 1,166 1,654 1,920

La loi de Beer-Lambert est-elle vérifiée ?

3. Déterminer la concentration c, de la solution inconnue.

IMETHODE ,‘

= Effectuer un titrage avec un spectrophotomeétre
Realiser, -dgns .I'_or-dn.a. les opﬁratlanssuivanias. ) * Mesurer I'absorbance des solutions du soluté a titrer pour
® Tracer le spectre d'absorption du soluté coloré 4 titrer. différentes concentrations 4 la longueur d’onde adaptée (en
« Régler le zéro avec une solution de référence. général A,,,,). _
Cette solution contient le solvant et les especes autres que | ® Tracer la représentation graphique A = (c).
celle & étudier (blanc). # Utiliser la droite d'étalonnage pour déterminer la concentra-
tion inconnue.

SoLuTion ) COMMENTAIRES ;}
- i - — B
1. |l faut se placer & la longueur d’onde qui correspond au maximum d'absorption On travaille, en général, a la longueur d'onde
pour avoir la meilleure précision sur la longueur d'onde et sur la concentration ; correspondant a I'absorption maximale.
soit A = 540 nm.
2.
A
2q
Al TR AT e BEEEIEETT Faites une représentation graphique soignée;
1 TTIl! Taman T elle sera utilisée dans la suite de I'exercice.
s e o frt
0194 | 16s=56x10""mol- L}
& R W i
1.0x10%  50x10% 10x10-4 (mol- L")
La représentation graphique A = f(c) est une droite passant par |'origine. Cela On applique la méthode du cours, déja ren-
confirme que I'absorbance est proportionnelle a la concentration. La loi de Beer- contrée en classe de Premiére avec la
Lambert est donc vérifiée. conductimétrie.

3. Sur le graphique, on porte A, = 1,080 et on lit en abscisses :
c,=56x 10" mol - L'




n Trouver les mots manquants

a. Une solution est colorée si elle absorbe une partie
des ... de la lumiére ... .
b. La couleur observée est la couleur ... de la couleur

c. L'absorbance A d'une solution dépend de la nature
de la solution, de la ... d'... , de la ... de la solution tra-
versée par la lumiére etde la ... .

d. La loi de Beer-Lambert s'écrit: ... .

e. Quand on utilise un spectrophotometre pour mesurer
I'absorbance d'une solution, il faut d'abord régler le ...
en utilisantun ... . -

f. A longueur d'onde constante et longueur de solution
constante, I'absorbance est ... a la concentration de la
solution.

EJ vrai ou faux?

a. Une solution présente une couleur violette (magenta),
elle absorbe le rouge.

b. Une solution présente une couleur bleue (cyan), elle
absorbe le rouge.

¢. L'absorbance d'une solution de concentration ¢ vaut
A. 'absorbance d'une solution de concentration ¢ = 2¢
vaut A'=2A.

d. L’absorbance d'une solution de concentration ¢ vaut
A pour une longueur d'onde A. L'absorbance de la

: 1 5
méme solution vaut A'= s A pour une longueur

d'onde ' = —i-— A

El acm

a. A la longueur d'onde A = 780 nm, |'absorbance
d'une solution de sulfate de cuivre vaut A= 0,78 pour
une concentration ¢ = 1,0 x 102 mol - L'. Pour
une solution de sulfate de cuivre de concentration
¢'=5,0 x 102 mol - L1, I'absorbance vaut :

[J1.56; [10,39; [] 0,78.

b. Une solution colorée présente une couleur jaune.
Elle absorbe :
[] le bleu; [ le rouge; [ le vert.

¢. Une solution colorée est verte. Elle absorbe :
[1levertetle rouge; [ le rouge et le bleu;

[ le vert et le bleu.

n Apprendre a rédiger

Présenter les différentes opérations a réaliser pour déter-
miner la concentration inconnue d'une solution colorée.

B Savoir-faire expérimental

a. Décrire les différentes étapes de la préparation d'une
gamme de solutions étalon.
b. Comment obtenir la représentation graphique A= f(c) ?

AFPPLICATION ’
DES CONNAISSANCES

Loi de Beer-Lambert.
Couleur des solutions

ﬂ- Ccefficient d'extinction molaire des ions
[Cu(H,0):1** (aq)

La couleur d'une solution de sulfate de cuivre est due a la
présence d'ions [Cu(H,0).]** (aqg).

Une solution aqueuse de sulfate de cuivre (Il) est placée
dans une cuve de 1,0 cm de longueur. Le tableau ci-dessous
regroupe quelques mesures d'absorbance a différentes
longueurs d'onde pour une solution de concentration
molaire c=2,0 x 102 mol - L-".

A(am) | 600 650 700 750 800
A 0.2 0,55 1.15 1,90 1,70
el..)

a. Compléter le tableau.
b. Que peut-on conclure ?

ﬂ ﬂ Absorbance d’une solution
de permanganate de potassium

a. Rappeler la loi de Beer-Lambert. Préciser les unites.

b. On travaille & une longueur d'onde A constante et avec
une cuve de longueur [ = 1,0 cm. Quel type de relation
existe-t-il entre I'absorbance A et la concentration molaire ¢
de la solution ?

c. A 540 nm, I'absorbance d'une solution de permanganate
de potassium de concentration ¢ = 5,0 x 10-* mol - L-! vaut
A=093. Quelle est I'absorbance d'une solution de permanga-
nate de potassium de concentration ¢’ = 8,0 x 10-* mol - L-'?

ﬂ - L'ion nickel (1) en solution aqueuse

a. En solution aqueuse, I'ion nickel (II) se trouve sous forme
d'ions [Ni(H,0)4]?* (aq). Le spectre d'absorption d'une solu-
tion aqueuse de chlorure de nickel (II) est donné ci-dessous.
Quelle est la couleur de la solution ?

A

0 . T + T I : T T
380 500 600 700 800 900
A(hm)

b. Quand on ajoute une solution concentrée d'ammoniac, il
se forme des ions [Ni(NH,),]?* (aq). Le spectre d'absorption
de cette nouvelle solution est donné ci-apres.

Quelle observation peut-on faire au cours de I'addition de la
solution d'ammoniac ?

CHAPITRE & — LA SPECTROPHOTOMETRIE

79



80

0,1-

400 500 600 700 800 900
A (nm)

ﬂ- Couleurs de solutions

a. Une solution aqueuse de dichromate de potassium est
orangée. Quelles radiations absorbe-t-elle ?

b. Une solution aqueuse de chlorure de titane (lll) absorbe
principalement les radiations bleues, vertes et jaunes. Quelle
est sa couleur?

mﬂ Solution de dichromate de potassium

Le tableau ci-dessous donne |'absorbance A d'une solution
de dichromate de potassium, de concentration molaire
¢ = 4,0 x 1073 mol - L-! pour différentes longueurs d'onde.
La longueur de la cuve est [ = 1,0 cm,

ACnm) | 380 | 390 | 400 | 410 420 | 430 | 440
A 192 | 157 | 1,03 | 083|089 | 101|111

450 | 460
112 | 1,07

540 ! 550
0,05 | 0,00

A(nm) | 470 | 480 | 490 | 500 | 510 | 520 | 530
A |094|078|066 044030019010

a. Tracer la représentation graphique A = f(A).

b. Expliquer la couleur orangée de la solution.

c. Sur le méme graphique, représenter A = f (1) pour
une solution de dichromate de potassium de concentration
c'=20x10"°mol - L-\.

Titrage de solutions colorées
par spectrophotométrie

mﬂ Titrage d’une solution de permanganate
de potassium

a. La représentation graphique A = f (A) d'une solution de
permanganate de potassium est donnée a la figure 9 du
cours.

A quelle longueur d'onde faut-il se placer pour effectuer le
titrage avec la plus grande précision possible ?

b. On dispose d'une solution S, de permanganate de potas-
sium de concentration molaire ¢, = 1,0 x 10 mol - L',
d'eau distillée, de fioles jaugées de 10 mL et d’'une pipette
graduée de 10 mL. On veut préparer une gamme de solu-
tions étalon comme indiqué dans le tableau ci-dessous.

Solution n? 1 2 3 4 5
vy (mL) de S, 2 6 8 10
¢ (mol - L-1) 40x 10 [10x 10

Compléter le tableau.

Décrire la méthode a suivre pour préparer la solution 3.

c¢. On désire déterminer la concentration ¢, d'une solution S
de permanganate de potassium. Celle-ci est trop concen-
trée. On effectue une dilution au 1/50, puis on mesure |'ab-
sorbance A, de la solution diluée.

Auparavant, on a mesuré |'absorbance A des solutions de la
gamme étalon. Les résultats sont regroupés dans le tableau
ci-dessous.

I
Solution 1 2 3 4 5

A 037 | 0,75 | 1,12 | 1,60 | 1,88

Solution diluée
A,=131

Déterminer la concentration ¢, de la solution S.
Pourquoi a-t-il fallu diluer la solution ?

Eﬂ Titrage d’une solution de dichromate de
potassium

On réalise le titrage d'une solution S de dichromate de potassium.
L'étalonnage du spectrophotometre est fait avec cinq solu-
tions étalon a la longueur d'onde A, = 400 nm. La lon-
gueur de la cuve est [ = 1,0 cm.

Les résultats de mesure de I'absorbance de ces solutions
sont donnés ci-dessous.

¢ (mmol * L-Y) 1 2 3 4 5
A 0,31 0,59 0,90 1,24 1,48

a. Justifier la valeur A, ..

b. Tracer la représentation graphique A= f(c).

c. En déduire le coefficient d'extinction molaire € de l'ion
dichromate dans les conditions de I'expérience.

d. On se place a la longueur d'onde A = 450 nm. La valeur
de ¢ est-elle plus petite, plus grande ou la méme que celle
calculée au c. ?

e. Une solution de concentration ¢’ inconnue a, dans les
mémes conditions de mesure, une absorbance A’ = 1,12.
Déterminer la valeur de c”.

Eﬂ Titrage d’une solution de sulfate de nickel

On dispose d'une solution S, de sulfate de nickel () de
concentration ¢, = 1,0 x 10! mol - L-".

Avec cette solution S, on prépare cing solutions étalon en
introduisant v, mL de S, dans une fiole jaugée de 50 mL et
en complétant avec de 'eau distillée jusqu’au trait de jauge.
Les mesures de I'absorbance de ces solutions sont effec-
tuées a la longueur d'onde A = 720 nm avec une cuve de
longueur 1,0 cm.

wpm) | 5 10 15 20 25
¢ (mol * L-1)
A 0,22 0,42 0,64 0,86 1,10

a. c représente la concentration des solutions étalon.
Compléter le tableau.

b. Tracer la courbe A = f (¢). En déduire le coefficient
d’extinction molaire de l'ion nickel (1) dans les conditions
de I'expérience.

c. Une solution de concentration ¢’ inconnue posséde une
absorbance A’ = 0,72, dans les mémes conditions de
mesure.

Déterminer la valeur de c”.

d. L'absorbance maximale pouvant étre mesurée par le
spectrophotométre est A__ = 2,00.

max



Aurait-on pu faire I'étalonnage avec une cuve de longueur
2,0 cm? En travaillant avec une cuve de longueur 1,0 cm,
quelle concentration maximale peut-on prendre pour les
solutions étalon ?

mﬂ Titrage des ions nitrite dans
une charcuterie

Les ions nitrite NO; (ag) sont incolores en solution aqueuse.
Pour réaliser un titrage spectrophotométrique, il faut les
faire réagir avec un réactif appelé réactif de Griess. On
obtient alors une coloration rose.

La teneur maximale en ions nitrite admise par les régle-
ments est 200 mg par kg de charcuterie.

On traite 50 g de charcuterie par une méthode appropriée
pour en extraire tous les ions nitrite. On obtient, aprés ajout
du réactif de Griess, 50 mL d'une solution S.

On a, d'autre part, préparé une série de solutions étalon a
partir d'une solution S; de nitrite de sodium.

Les mesures des absorbances de ces solutions sont effec-
tuées a la longueur d'onde A = 520 nm. Dans le tableau
ci-dessous, m représente la masse d'ions nitrite par litre de
solution (en mg - L-7); les résultats des mesures sont les
suivants.

‘m(mg-L") 10 20 40 60 80 100
' A 0,046 | 0,092 | 0,212 | 0354 | 0,456 | 0550

a. Tracer la courbe A= f(m).

b. On a traité du jambon et du bacon. Les absorbances des
solutions colorées, mesurées dans les mémes conditions,
sont: A (jambon) = 0,222 et A (bacon) = 0,145.

Déterminer la teneur en ions nitrite dans chacune des char-
cuteries. Sont-elles consommables ?

E Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un €léve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

Une solution de permanganate de potassium de concentra-
tion molaire ¢ = 1,0 x 10-* mol - L' est placée dans une
cuve de longueur £ = 1,0 cm. L'absorbance mesurée par un
spectrophotométre vaut: A=1,32.

a. Calculer la valeur du coefficient d'extinction molaire de
I'ion permanganate dans les conditions de la mesure.

b. Quelle est I'absorbance d'une solution de permanganate
de potassium de concentration ¢”=6,0 x 10-* mol - L dans
les mémes conditions ?

Solution annotée d’un éléve

a..lai, ALBM-M : ‘A:. Exﬁxc
dﬂ'l\‘ E = A = 4'32' = 4,3»2)140“1‘_“08‘-'
€xc  AoxA0xdo — - i
! ﬁm&.d//udi’
b. A= Exlxre = 1,32 x 10“){4;4 6,0140'5
A'= 0,39 Yalbuun Comedi . _
ﬂq&tzmm«b&dw'

m H Cinétique de la réaction des ions iodure

¢ avec I'eau oxygnénée
" 1.L%on iodure est le réducteur du couple |, (ag) /

I-(aq).

L'eau oxygénée, ou peroxyde d’hydrogéne H,0,, est I'oxy-
dant du couple H,0, (ag) / H,0.

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction entre les
ions iodure et I'eau oxygénée en milieu acide.

2. Pour suivre la cinétique de la réaction, on commence par
étalonner le spectrophotomeétre avec des solutions de
diiode de concentration ¢ connue. Les résultats sont
regroupés ci-dessous.

¢ (mol =L-1) 1,0 % 10{2,0 % 10*|4,0 x 10-4/6,0 x 10-4{8,0 x 10~*{1,0 x 10
g 0188 | 0378 | 0749 | 1728 | 1501 | 1878

a. Tracer la représentation graphique A= f(c).

b. Trouver son équation.

c. La loi de Beer-Lambert est-elle vérifiée ?

3. Pour étudier la réaction, on opére de la fagon suivante.
a. On prépare, dans un bécher, un volume v, = 5,0 mL
d'une solution S, d'iodure de potassium de concentration
¢, = 1,0 x 10-2 mol - L-', auquel on ajoute 1 cristal de chlo-
rure de fer (). Les ions fer (II) permettent d'accélérer la
réaction car les concentrations sont faibles. lls n'intervien-
nent pas dans 'équation de la réaction.

b. Dans un autre bécher, on place un volume v, = 5,0 mL
d'une solution S, d'eau oxygénée acidifiée de concentration
c,=2,0x 104 mol - L.

c. A la date t= 0, on mélange les contenus des 2 béchers et
on agite. Trés rapidement, on place une partie du mélange
dans une cuve que ['on introduit dans le spectrophotomeétre.
On relie le spectrophotométre & un ordinateur et on obtient
la courbe ci-dessous.

A

2,00+

1,60+

1,20

0,80

=

0,40+

0 T T T

0 2,00 4,00 6,00 800 10,00

t (min)

Déduire de cette courbe, la représentation graphique
[1, (ag)] = f (9 (on travaillera sur une dizaine de points).

4. Questions

a. Quel est le réactif limitant ?

b. Dresser le tableau d'évolution du systeme chimique.

c. Dans la cuve du spectrophotométre, la réaction avance
de la méme fagon que dans le milieu réactionnel. Détermi-
ner I'avancement x de la réaction en fonction de [l, (aq)] et
de V=v, + v,, volume total du mélange réactionnel.

CHAPITRE &4 — LA SPECTROPHOTOMETRIE




Calculer x pour les mémes points que ceux utilisés dans la
question 3.

d. Tracer la représentation graphique x= f (f).

e. Déterminer le temps de demi-réaction.

f. Evaluer la vitesse de réaction aux dates ¢ = 2,0 minutes et
t= 6,0 minutes.

g. Interpréter I'évolution de la vitesse.

. PouraLLer

mH Réaction des ions dichromate avec

ﬁ I'acide oxalique )
W0 1. L'ion dichromate Cr,0%- est I'oxydant du

couple Cr,02- (aq) / Cr®* (aq). L'acide oxalique C,H,0, est
le réducteur du couple C,H,0, (aq) / CO, (ag).

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction qui se pro-
duit quand on met en présence ['ion dichromate et I'acide
oxalique en milieu acide.

2. Pour suivre la transformation, on décide d'utiliser une
méthode spectrophotométrique. Pour cela, on commence
par tracer la courbe A = f (L) pour une solution de dichro-
mate de potassium (figure ci-dessous).

A
1,4

124
1,01
0,8 1
0,6
0,44
0,2-

0 .

400 450 500 550 600
longueur d'onde (nm)

a. A quelle longueur d'onde faut-il se placer pour détermi-
ner le plus précisément possible la concentration des ions
dichromate ? Justifier la réponse.

b. Justifier la couleur orangée de la solution.

3. Le spectrophotométre, relié a I'ordinateur, permet d'obte-
nir la courbe A= f(f). On se place pour cela a la longueur
d'onde A déterminée a la question 2.a.

On dispose de la représentation graphique A= f([Cr,02- (ag)])
(figure ci-aprés).

a. Justifier I'utilité de cette représentation graphique.

b. Déterminer son équation.

0 L) L] 1 43 L 1 1 L) ¥
0 0,004 0,008 0,012 0,016
[Cr,0%" (ag)] (mol - L)

4, A la date t= 0, on réalise le mélange suivant :

- ¥, =10 mL d'une solution S, d'acide oxalique de concen-
tration ¢, = 0,40 mol - L.

- v, = 10 mL d'une solution S, acidifiée de dichromate de
potassium, de concentration ¢, =2,0 x 10-2 mol - L-".

On agite et trés rapidement, on place une partie du
mélange dans une cuve que l'on place dans le spectro-
photomeétre. On reléve alors la courbe A = f (f) (figure ci-
dessous).

A
1,4 -

T2
1,01
0,8 -
0,6 -
0,4 -
0,2

0 ' L T L] T U T U
60 70 80

t (min)

La solution contenue dans la cuve évolue dans le temps de
la méme fagon que le mélange réactionnel.

Déduire de la courbe A = f (8, la représentation graphique
[Cr,0% (ag)] =g (D.

5. Questions

a. Dresser le tableau d'évolution du systéme.

b. En utilisant la réponse de la question 3.b et le tableau
d'évolution, montrer que I'avancement x est relié a I'absor-

bance A par la formule : x= (0,2 - —g;) X 1073,

c. Calculer x pour différentes valeurs de t (10 valeurs) et
tracer la représentation graphique x= f (8.

d. Trouver le réactif limitant. En déduire le temps de demi-
réaction en supposant la réaction totale.
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OBJECTIFS

@ Interpréter une réaction chi-
mique en termes de chocs effi-
caces.

3

@ Interpréter l'influence :

- de la concentration des enti-
T tés réactives

. . i - de la température

sur le nombre de chocs et le
nombre de chocs efficaces par
unité de temps.
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ﬂ L’agitation thermique

E Aspect microscopique
d’une transformation

E Aspect cinétique
- . microscopique

Plus la circulation est importante, plus le risque de collision e

P En est-il de méme pour les entités réactives dans une transformation chimique ?
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Pourqum une transformation s’effectue-t-elle plus
rapidement qu’une autre ? Une simulation pour le montrer.

ACTIVITE

® Celtte activité peut étre réalisée « manuellement » avec
des boules de différentes couleurs et un dé, ou a I'ordi-
nateur avec un logiciel de simulation.
m On dispose. par exemple, de boules :
— blanches : elles représentent le solvant
— bleues : elles représentent une premiere entité réactive
— rouges : elles représentent une seconde entité réactive
— vertes : elles représentent les entités produites.
m La « transformation chimique » consiste a faire réagir
une boule bleue avec une rouge afin d’obtenir deux
boules vertes. Son équation peut s'écrire :

1 boule bleue + 1 boule rouge — 2 boules vertes
m 60 boules sont en tout mises en jeu.
Il est possible de choisir le nombre de boules rouges, de
boules bleues, de boules blanches, ce qui revient & jouer
sur la concentration des entités réactives.
m Un choc entre entités (bleues, rouges, vertes, blanches)
est matérialisé par un tirage simultané de deux boules.

17¢ série de tirages (fig. 1)
— Fixation du seuil : 3 (température
moyenne)
— Etat initial : 20 boules bleues,
20 boules rouges,
20 boules blanches
— Nombre de tirages : 2 000

F1G. 1 20 blanches, 20 bleues, 20 rouges

Seuil 3. Seuil 6.

2¢ série de tirages (fig. 2)
— Fixation du seuil : 6 (basse
température)
— Etat initial : 20 boules bleues,
20 boules rouges,
20 boules blanches
— Nombre de tirages : 2 000

Fi6. 2 20 blanches, 20 bleues, 20 rouges.

Parmi tous les tirages possibles, seul le tirage d'une
boule bleue et d’une boule rouge peut aboutir éventuel-
lement & leur remplacement par deux boules vertes.

m Afin de valider le choc et le rendre efficace, un seuil
constitué par un chiffre compris entre 1 et 6 est fixé.

Ce seuil revient a fixer la température de la transforma-
tion : plus la température est élevée, plus le chiffre
choisi est petit (exemple : un seuil 2 correspond a une
température supérieure a un seuil 5).

Pour valider le choc, on tire de facon aléatoire un
nombre compris entre | et 6 (en cas de tirage manuel, il
suffit de lancer le dé); si le chiffre tiré est supérieur ou
égal au seuil fixé, le choc est validé, donc deux boules
vertes remplacent la boule bleue et la boule rouge tirées.

P Commenter en termes de cinétique les courbes des
figures 1, 2 et 3 représentant le nombre de boules vertes
apparues, en fonction du nombre de tirages.

3¢ série de tirages (fig. 3)
— Fixation du seuil : 3 (température
moyenne)
— Etat initial : 30 boules bleues,

20 boules rouges,

10 boules blanches
— Nombre de tirages : 2 000

Fis. 3 10 blanches, 20 rouges, 30 bleues.
Seuil 3.

CHIMIE ET VOCABULAIRE

® Agitation thermique : mouvement désordonné des
entités chimigues (molécules, atomes, ions) dans un
liquide ou dans un gaz.

Une élevation de température augmente I'agitation (d'ou

le nom d'agitation thermique).

LENIGME
DU CHAPITRE

Pourquoi les cellules biologiques sont-
elles conservées dans I'azote liquide ?



L’agitation thermique

m Le mouvement brownien

» Mettre une chambre a fumée (capsule
contenant de I'air et de la fumée) sur le
porte-objet d’un microscope.

* Visualiser a 'aide d’une caméra le
mouvement des particules de fumée sur
un écran de télévision. '

Fic. 1 Mise en évidence |
du mouvement brownien. |
En rouge, le trajet suivi par

quelques particules de fumée.

OBSERVATION
Si les particules de fumée sont suffisamment petites, elles sont animées de
mouvements désordonnés et leur trajectoire est une ligne brisée (fig. 1).

INTERPRETATION

Les molécules de gaz (dioxygene et diazote essentiellement) que renferme
Iair sont animées de mouvements permanents et désordonnés. Elles heur-
tent les particules de fumée, les mettant a leur tour en mouvement et modi-
fiant de facon aléatoire leur trajectoire.

Le mouvement brownien s’observe aussi sous I'impact de molécules de
liquide.

Le mouvement brownien est le nom donné aux mouvements aléa-
toires des petites particules solides sous I'impact des molécules d’un
fluide (liquide ou gaz).

s
1 /.
e daw

L’agitation thermique

Les entités chimiques (atomes, molécules ou ions), présentes dans un fluide
(liquide ou gaz), sont en mouvements rapides, incessants et désordonnés.

m EXEMPLE : la vitesse moyenne des molécules de diazote et de dioxygéne de
I"air est voisine de 500 m - s~

Elles vont donc étre amenées a se heurter ; la fréquence des chocs est trés
élevée : dans les conditions usuelles, le nombre de chocs subis par une
molécule d'un gaz, pendant une seconde, est de 1'ordre du milliard (107).

Entre deux chocs successifs, leur trajectoire est rectiligne (fig. 2).

L’agitation des particules est une agitation thermique : plus la température
est élevée, plus I'agitation et la vitesse des entités sont grandes (fig. 3).

L’absence d’agitation thermique correspond au zéro absolu.
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Fic. 2 Exemple de trajectoire d'une molé-
cule d'un gaz. Chaque changement de direc-
tion est dd & un choc avec une molécule ou
avec la paroi.

Fic. 3 a. Température élevée : grande agi-
tation moléculaire.

b. Température basse : peu d'agitation molé-
culaire.



2 Aspect microscopique d’une transformation

Aspect énergétique

Envisageons la transformation chimique représentée par la réaction d’équation :
A, (g)+B,(g) > 2 AB (g)

Les entités réactives sont les molécules A, et B,. Dans la molécule A,, les

deux atomes A sont liés par une liaison de covalence A-A. Il en est de

méme dans la molécule B-B.

On peut considérer que le passage des entités réactives A, et B, aux entités
produites AB s’effectue en deux étapes :

— la rupture des liaisons de covalence A-A, d’une part, et B-B, d"autre part
— la formation de deux liaisons de covalence A-B.

La premiére étape nécessite un apport d’énergie E, au systéme chimique.
La seconde étape, au contraire, libére 1'énergie E, (énergie fournie par le
systéme au milieu extérieur).

Deux cas se présentent :

« Si I'énergie dégagée dans la seconde étape E, est supérieure a celle absor-
bée dans la premiére E,, la transformation est exoénergétique (fig. 4) :

AE=E, -E,<0
énergie énergie
2A(g)+2B (g) col énergétique @ 0 O O coenegsiique
E _ E
E, &
W'l;-f" @ @ |
""" @ X

» Si I’énergie dégagée dans la seconde étape E, est inférieure & celle absor-

bée dans la premiere E|, la transformation est endoénergétique (fig. 5):

AE=E, -E,>0
énergie énergie
2A(g)+2B(g) col énergétique @ 0 Q O coicnergetique
E £
E &
I TTew
AE AE
G » @

Dans les deux cas, un col énergétique est a franchir : les entités réactives
doivent recevoir 1’énergie E, nécessaire a la rupture des liaisons de cova-

lence A-A et B-B.

Pour qu’une transformation chimique se produise, il faut que les
entités réactives recoivent suffisamment d’énergie pour franchir le
col énergétique constitué par la rupture des liaisons.

Comment le franchissement de ce col est-il possible ?

Fia. 4 Diagramme énergé-
tique d'une transformation
exoénergétique.

a. Représentation avec les
formules des réactifs et des
produits.

b. Représentation avec les
modeles moléculaires.

Fic. 5 Diagramme énergé-
tigue d'une transformation
endoénergétique.

a. Représentation avec les
formules.

b. Représentation avec les
modeles moléculaires.



Les chocs efficaces

Nous avons vu que les entités chimiques constituant un fluide étaient en
mouvement permanent rapide et désordonné ; ce qui les ameéne a se heurter
de multiples fois.

Mettons deux types d’entités A, et B, en présence ; les multiples chocs entre
celles-ci vont étre a 1’origine de leur transformation en molécules AB.

Tous les chocs aboutissent-ils & la formation de molécules AB ?

Rappelons qu’il faut franchir le col énergétique.
Chaque molécule A, et B, posséde avant le choc une vitesse donc une éner-

gie cinétique E_= % mv2,

+ Si la somme E + E est inférieure a 1'énergie nécessaire pour franchir

le col, le choc ne modlﬁe que la vitesse et la trajectoire des molécules A, et
B, (fig. 6).

+ Si cette somme est supérieure ou égale a celle nécessaire pour franchir le
col, les liaisons peuvent étre rompues ; les molécules AB vont se former. Un
tel choc est qualifié d’efficace (fig. 7).

Une transformation chimique résulte de chocs efficaces entre entités
réactives, c’est-a-dire de chocs suffisamment énergétiques pour
rompre les liaisons de ces entités.

L3 Aspect cinétique microscopique

AZ’

zone
de choc

) oﬁ

Fie. 6 L'énergie cinétique totale ne permet
pas la rupture des liaisons A-A et B-B: le
choc n'est pas efficace.

zone
de choc

" 0 P

Fie. 7 L'énergie cinétique totale permet la
rupture des liaisons A-A et B-B: le choc est
efficace.

Calcul de la fréquence des chocs

Choc entre deux molécules

Assimilons les molécules A, et B, a des boules de rayons respectifs R, et

Ry, (fig. 8). Supposons la molécule B, immobile par rapport a la molécule
2

Soit v, la valeur de la vitesse moyenne de A, et 4 la distance séparant les

centres des deux boules représentant chaque molécule

+ Examinons le premier cas ol d est supérieure a R, + Ry (ﬁg 9).
Il n’y a pas de choc entre les deux entités réactwes

B, immobile

Fic. 8 Les molécules A, et B, sont assimi-
Iées a des boules.

Fic. 9 La molécule A, passe trop loin de la
molécule B, ; le choc ne peut pas se produire.

CHAPITRE 5 — |INTERPRETATION MICROSCOPIQUE DE LA CINETIQUE
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* Examinons le second cas ol d est inférieure ou égale 4 R, + Ry (fig. 10).
Le choc se produit entre les deux entités réactives. ' ;

- B, immobile

[ Calcul simplifié du nombre de chocs
La surface S =1t (R, + Ry )* s’appelle section efficace de collision.
Pendant une durée dr, 1a molécule A, se déplace d’une longueur [ = v, dr.

Elle balaie donc un cylindre efficace de volume V tel que (fig. 11):
: V=8Sxl=8v,dt

AT

= VA,dl'

S’il y a Ny molécules B, par unité de volume, le nombre de chocs possibles
d’une molécule A, avec une molécule B, pendant la durée dr est égal a
NgV ;soit NgSv,dr.

Si, de plus, il y a N, molécules A, par unité de volume, pendant la durée dr,
le nombre total N de chocs possibles vaut :
N=N,NygSv, dt

Le nombre de chocs n par unité de temps que 1'on peut qualifier de fré-
quence des chocs vaut donc :
n=N/di=N,N;Sv,

La fréquence des chocs dépend donc du nombre d’entités réactives par unité
de volume et de la vitesse de ces entités.

Or, dans le cas de |'agitation thermique, plus la température est élevée, plus
I'agitation est grande et plus les vitesses des entités sont grandes.

La fréquence des chocs dans le milien réactionnel dépend du
nombre d’entités réactives par unité de volume et de la vitesse de
ces entités, elle-méme fonction de la température.

Tous ces chocs ne sont pas efficaces; c’est la valeur de la vitesse v, qui
conditionne leur efficacité puisqu’elle leur donne 1'énergie suffisante pour
franchir le col énergétique.

La fréquence des chocs efficaces dépend de la vitesse des entités
réactives et, donc, de la température.

Fig. 10 La molécule A, passe suffisamment
prés de B, pour que le choc puisse se produire.

Fig. 11 Cylindre efficace balayé par A,
pendant la durée dt




Vitesse de transformation

et facteurs cinétiques

Vitesse de transformation et fréquence des chocs

Plus la fréquence des chocs, et plus particulierement celle des chocs effi-
caces, est grande, plus il y a, par unité de temps, d’entités réactives qui se
transforment en entités produites et plus la transformation est rapide.

La vitesse d’une transformation dépend de la fréquence des chocs et
plus particulierement des chocs efficaces. Plus cette fréquence est
élevée, plus la transformation est rapide.

[ Facteurs cinétiques

* Influence de la concentration des entités réactives
Plus le nombre d’entités réactives par unité de volume est grand, plus la fré-
quence des chocs est grande et plus la transformation est rapide.
Le nombre d’entités par unité de volume d’une espéce X est proportionnel a
la concentration molaire de cette espéce; en effet :
n Nyl o e S

[X] = v" =—-"V—"‘ ol 7, est la constante d"Avogadro

On obtient donc le résultat :

La vitesse d’une transformation est d’autant plus grande que la
concentration molaire des entités réactives dans le milieu réaction-
nel est plus grande.

On dit que la grandeur concentration des réactifs est un facteur cinétique.
La figure 12 illustre le réle de la concentration des réactifs.

Ce résultat explique la diminution de la vitesse d’une transformation lorsque
celle-ci s’effectue. Les entités réactives disparaissent progressivement au
cours de la transformation; leurs concentrations molaires diminuent, et
donc, la vitesse de la réaction diminue.

* Influence de la température

Plus la température est élevée, plus la fréquence des chocs et la fréquence
des chocs efficaces sont grandes et plus la transformation est rapide.

1l apparait donc un deuxiéme facteur cinétique : la température du milieu
réactionnel.

La vitesse d’une transformation chimique est d’autant plus grande
que la température du milieu réactionnel est plus élevée.

La figure 13 illustre I'influence de la température.

= REMARQUE
Nous avons uniquement envisagé, dans ce chapitre, les réactions qui ne
s'effectuent que dans un sens. Dans certains cas, deux molécules AB peu-
vent subir un choc suffisamment énergétique pour étre transformées en deux
atomes A et deux atomes B et pour former les molécules A, et B,. Soit, glo-
balement :

2AB(g)—A,(@+B,(g)
On dit alors que la réaction est possible dans le sens inverse. La vitesse de la
transformation dans le sens inverse dépend de la concentration molaire de
AB dans le mélange réactionnel et de la température.
Ces réactions qui peuvent s'effectuer dans les deux sens seront étudiées au
chapitre 6.

Fig. 12
réactifs (& une température donnée).

a. Concentrations petites: peu de chocs et

vitesse petite.

b. Concentrations grandes: beaucoup de

chocs et vitesse grande.

Influence de la concentration des

Fic. 13 Influence de la température (pour
une méme concentration des réactifs).

a. Température basse: peu de chocs et
vitesse petite.

b. Température élevée : beaucoup de chocs
et vitesse grande.

CHAPITRE 5 — INTERPRETATION MICROSCOPIQUE DE LA CINETIQUE
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L'ESSENTIEL

1 L’agitation thermique

® Le mouvement brownien est le mouvement de
petites particules solides sous 1'impact des molécules
d’un gaz (ou d’un liquide). Il met en évidence le mouve-
ment incessant des molécules du gaz.

® Les entités chimiques présentes dans un fluide sont en
mouvement rapide et incessant. Elles subissent de trés
nombreux chocs (dans les conditions usuelles : environ
107 chocs par seconde) et le nombre de ces chocs augmente
avec la température (d’ol le nom d’agitation thermique).

2 Aspect microscopique

d= d’une transformation

B Aspect énergétique

Pour la transformation modélisée par la réaction d’équation :
A, (g)+B,(g) >2AB(g)

on construit le diagramme énergétique (figure ci-dessous).

énergie
2A(g)+2B(g) col énergétique

|

£
£

A2 (g) + B, () lAE

2AB (g)

Diagramme énergétique pour une transformation exoénergétique :
AE<O.

B Les molécules A, et B, subissent une rupture de leur
liaison de covalence pour former des atomes: 2 A et 2 B.
Ensuite, les atomes se combinent pour engendrer deux
molécules AB.

B Pour passer a I’état d’atomes, les molécules A, et B,
doivent posséder une énergie suffisante. On dit qu’il
existe un col énergétique a franchir. Ce col correspond a
I'énergie nécessaire pour rompre les liaisons A-A et B-B.

B Les chocs efficaces

Dans le milieu réactionnel, il existe de nombreux chocs
entre molécules A, et B,. Si I'énergie des molécules
subissant le choc est suffisante, le col énergétique est
franchi et les deux molécules AB sont formées. On dit
alors que le choc est efficace.

3 Aspect cinétique
microscopique

m La fréquence des chocs est le nombre de chocs par
seconde. Elle est proportionnelle au nombre des entités
réactives par unité de volume et a la vitesse de ces entités.

B Plus le nombre des entités réactives par unité de
volume est grand, c’est-a-dire plus la concentration
molaire des réactifs est grande, plus la fréquence des
chocs efficaces est grande et plus la vitesse de la transfor-
mation est grande.

® Plus la température est élevée, plus les vitesses des
entités réactives sont grandes, plus la fréquence des chocs
efficaces est grande et plus la vitesse de la transformation
est grande.

m Notre étude met en évidence deux facteurs cinétiques
(facteurs qui influent sur la vitesse de la transformation) :
* la concentration molaire des réactifs
* la température du milieu réactionnel.

*» Mouvement
brownien
« Agitation thermique

» Chocs efficaces

« Fréquence des chocs

p Voir lexique page 348
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ﬂﬂ Oxydation d’un alcool

$§\ Dans un bécher, introduire :

- 50 mL d'une solution de permanganate de potas-
sium de concentration 0,20 mol-L-!
- 50 mL d'une solution d'acide sulfurique de concentration
2,0 mol-L-'. Puis mettre sous agitation.
« Prélever 1,0 mL de propan-2-ol pur; a la date t =0
(déclencher le chronomeétre), ajouter |'alcool au contenu du
bécher.
+ Prélever rapidement un volume V= 10 mL du mélange
contenu dans le bécher et I'introduire dans un petit bécher.
Renouveler 8 fois cette opération pour préparer huit petits
béchers. '
« A la date ¢, = 1 minute, ajouter rapidement au contenu
de I'un des béchers environ 40 mL d'eau glacée (cela s'ap-
pelle une trempe). Titrer les jons permanganate restant
par une solution de sulfate de fer (Il) de concentration
¢'= 0,50 mol-L-'. Relever le volume équivalent v,
+ Recommencer les opérations précédentes aux différentes
dates indiquées dans le tableau ci-dessous.
Le tableau ci-dessous regroupe les résultats des différents
titrages : v', est le volume de solution d'ions fer (II) ajouté a
I'équivalence.

t (min) 1 2 3 “@ 6 10 18 | =20

l"“ (mL) | 86 | 78 | 74 | 69 | 63 | 56 | 52 | 50

a. Ecrire I'équation de la réaction (1) d'oxydation du pro-
pan -2-ol par les ions permanganate.

b. Ecrire I'équation de la réaction (2) entre les ions fer (Il et
les ions permanganate, qui sert de support au titrage.

¢. Dresser le tableau d'évolution de la réaction (2). En
déduire I'expression de fiy,o; (s quantité d’ions permanga-
nate restant a la date t dans les 100 mL du mélange réac-
tionnel, en fonction de ¢’ et v/, Regrouper les résultats
sous forme d'un tableau.

d. Dresser le tableau d'évolution de la réaction (1). En
déduire une relation qui exprime I'avancement x en fonction de
Myno; gy €L My quUaNtité initiale d'ions permanganate. Calculer
x & chaque date. Regrouper les résultats dans un tableau.
e. Tracer la représentation graphique x = f (f).

f. Quel est le réactif limitant dans la réaction (1) ?

Que vaut I'avancement maximal de cette réaction supposée
totale ? Déterminer le temps de demi-réaction.

g. Comment préparer un volume de 500 mL des solutions
de permanganate de potassium et de sulfate de fer (Il)?

h. Quel est l'intérét d’effectuer une trempe avant de faire les
titrages ? Comment détecter I'équivalence ?

DoNNEES
* propan -2-ol : CH,-CHOH-CH,
- densité : d=08

- masse molaire : M= 64 g-mol-'

* permanganate de potassium : KMnO,

- masse molaire : M =158 g-mol-'

+ sulfate de fer (II) hydraté : FeSO,, 5 H,0
- masse molaire : M= 242 g-mol-'

Ny

= couples oxydant/réducteur qui interviennent :
Fe¥* (aq) / Fe** (aqg); MnO; (aqg) / Mn?* (aq)
CH,-CO-CH, / CH,-CHOH-CH,

E E Réduction du diiode par le zinc

$§'\- On plonge une lame de zinc dans une solution de
diiode de concentration ¢ = 2,0 x 10- mol - L-" et
de volume V=200 mL.

1. Le zinc appartient au couple Zn?* (ag) / Zn (s) et le
diiode au couple |, (ag) / I- (ag).

Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction qui se pro-
duit quand on met en présence le zinc et le diiode.

2. Dans une expérience préliminaire, on étalonne un spec-
trophotomeétre avec des solutions étalon de diiode de
concentration connue. Soit A I'absorbance.

Les résultats sont regroupés dans le tableau ci-dessous.

c(mol L") [20x10*|50x10(8,0x 10-4]1,0x 103 1,2 x 103
A 021 | 055 0,88 1,10 1,32

a. Tracer la représentation graphique A= f (c).
b. Trouver |'équation de cette représentation graphique.
c. Quelle est 'utilité de cette expérience préliminaire ?

3. Pour étudier la cinétique de la réaction, on préleve 5,0 mL
du mélange réactionnel que l'on place dans une fiole jaugée
de 100 mL. Aux dates t indiquées dans le tableau ci-dessous,
on ajoute de I'eau distillée glacée dans la fiole jusqu'au trait
de jauge et on agite. On remplit une cuve avec cette solution
diluée et on la place dans le spectrophotométre. On mesure
I'absorbance A de la solution diluée.

t(s) 0 30 | B0 | 100 | 200 | 300 | 400 | 600 | BOO
A 1,50 | 0,88 | 0,77 | 0,67 | 0,52 | 0.42 | 0,35 | 0,24 | 0,17

t(s) | 1000|1200 | 1400
A 0,12 | 0,10 | 0,08

a. Déterminer pour chaque valeur de ¢, la concentration du
diiode dans la solution diluée.

b. En déduire la concentration du diiode dans le mélange
réactionnel 4 chaque date t

4. a. Dresser le tableau d'évolution du systeme chimique au
cours de la transformation.

En déduire la valeur de I'avancement x a chaque date ¢
(regrouper les résultats dans un tableau).

Remaraue : le zinc est en grand exces.

b. Tracer la représentation graphique x= f (4.

c. Déterminer le temps de demi-réaction sachant que la
transformation est totale.

d. Evaluer la vitesse de réaction aux dates t = 100 s et
t= 500 s.

Conclure sur I'évolution de cette vitesse de réaction.

PARTIE 1 — LA TRANSFORMATION D'UN SYSTEME CHIMIQUE EST-ELLE TOUJOURS RAPIDE ?
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Ce lac de cratére en Indonésie est une solution acide concentrée. Ce sont les
fumerolles dégagées par le volcan qui transforment I'eau du lac en solution
trés acide. Les dépots jaunes sont constitués de soufre pratiquement pur.
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m Une transformation d'un systéme chimique est modé-
lisée par une réaction chimique. L'équation est I'écri-
ture symbolique de la réaction chimique. Les nombres
steechiométriques d'une équation doivent étre ajustés
pour traduire la conservation des éléments et de la
charge électrique.

m Pour suivre I'évolution d'une transformation, on dresse
le tableau d'évolution qui met en ceuvre I'avancement x
(en mol). Par exemple :

Equation aA + bB - ¢cC + dD
Etat Avancement | 1, | Mg | fc | M
Etat initial (mol) X0 A nh 0 0
Au cours de
la transfor- X m-ax | ng-bx| cx dx
mation (mol)

| EXPERIMENTAUX

@ Dispositif pour un titrage.

burette graduée
contenant le réactif titrant

bécher contenant
le réactif titré

® On verse le réactif titré dans le réactif titrant jusqu'a
obtenir I'équivalence.

m Une réaction acido-basique est une réaction entre
I'acide d'un premier couple acide 1/ base 1 et la base
d'un deuxieme couple acide 2 / base 2. Elle est de la
forme :

acide 1 + base 2 — base 1 + acide 2

®Une réaction d’oxydoréduction est une réaction entre
le réducteur d'un premier couple Ox, / Red, et I'oxydant
d'un deuxieme couple Ox, / Red,. Elle s'écrit & partir des
demi-équations d’oxydoréduction :

Red,=0x, +n, e~
Ox, + n, e-=Red,

(xn,)
(xn)

n, Red, + n, Ox, = n, Ox, + n, Red,

THEORIQUES

@ Calculer la concentration molaire d'une espéce X dans
une solution :

X] = i; (en mol-L-Y)

@ Principales relations en conductimétrie
G S G : conductance (S)
£ o : conductivité (S-m-1)
Pour I'électrolyte MX de concentration ¢ :
o=0, +0_= Ay+ + A)C
¢ doit étre ici en mol-m-2.
@ A I'équivalence d'un titrage, le réactif titré et le réactif
titrant sont entiérement consommeés. Cela permet d'établir
une relation entre les concentrations des réactifs titré et
titrant dans leur solution.



Stalactites et stalagmites dans la grotte de Fontlibouse dans les Pyrénées Orientales ; des
concrétions calcaires s'édifient naturellement au cours des siécles.

p Comment expliquer la formation des stalactites et stalagmites dans les
grottes des pays calcaires ?

OBJECTIFS

® Connaitre et savoir mesurer
le pH des solutions aqueuses.

® Savoir calculer I'avancement
final de la réaction d'un acide
avec l'eau.

@ Connaitre et savoir calculer
le taux d’avancement final
d’une réaction.

PLAN DU COURS

n Le pH et sa mesure

E Réactions s'effectuant
dans les deux sens

E Systemes chimiques en
équilibre
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Les réactions chimiques rencontrées jusqu’a maintenant
se font dans un sens déterminé. Il existe également des réactions qui peu-
vent s’effectuer dans les deux sens.

ACTIVITE 1

Réactions possibles dans les
deux sens

Premiére expérience

m Placer, dans le ballon a fond plat posé sur une plaque
chauffante, une solution concentrée d’hydrogénocarbo-
nate de sodium NaHCO,, ajouter 3 gouttes de phénol-
phtaléine. Préciser la couleur de la solution.

m Placer dans le verre & pied une solution diluée de car-
bonate de sodium Na,CO,, ajouter 3 gouttes de phta-
Iéine. Préciser la couleur de la solution (fig. 1).

m Chauffer le ballon en maintenant son contenu & ébul-
lition. Qu’observe-t-on (fig. 2)?

@
7]

Fic. 1 Début de Iexpé-
rience : couleur trés légere-
ment rose dans le ballon et
rouge violacé dans le verre,

Fie. 2 Fin de l'expérience :
couleurs se sont inversees.

P 1. Interpréter les phénoménes observés sachant gque
I'ion hydrogénocarbonate HCO; (aq) participe a deux
couples acide/base: il joue le rdle d’acide dans le
couple HCO; (ag) / CO; (aq) et celui de base dans le
couple CO, (aq), H,0 / HCO; (aq).

P> 2. Quelle transformation a eu lieu :

- dans le ballon?

- dans le verre a pied ?

Ecrire Péquation des réactions correspondantes.

p 3. Alors que I'hydrogénocarbonate de calcium
Ca(HCO,), est assez soluble dans I'eau, le carbonate de
talcium CaCO, l'est trés peu. Montrer que la réaction
étudiée permet de rendre compte de la formation de
grottes, de stalactites et de stalagmites par action des
eaux d'infiltration, provenant des pluies, en terrain cal-
caire (formé de carbonate de calcium).

Deuxiéme expérience

® Dans son état usuel, le chlorure de cobalt (1) est
rouge ;: c’est un sel hydraté de formule CoCl,, 6 H,O.
Chauffé dans une coupelle, il se déshydrate et devient
bleu foncé. Par contact avec |'eau, il se réhydrate et
redevient rouge (fig. 3).

m On peut réaliser une encre sympathique. Ecrire sur un
papier avec une solution diluée de chlorure de cobalt.
Puis chauffer le papier (autrement qu’avec une
flamme).

P> 1. Ecrire les réactions des deux transformations réali-
sées entre le chlorure de cobalt hydraté et le chlorure de
cobalt anhydre. Conclure.

P 2. Expliquer le fonctionnement de I'encre sympathique.

oo

Fie. 3 Chlorure de cobalt hydraté (@ gauche) et anhydre (a
droite).

ACTIVITE 2

Réaliser des simulations

m On utilise le logiciel de simulation décrit au cha-
pitre 5. Puisqu’il s’agit maintenant d'une réaction pos-
sible dans les deux sens, un tirage efficace de deux

boules jaunes améne a introduire une boule rouge et une
boule bleue.

. > Effectuer des simulations et montrer gu’elles permettent

de mettre en évidence des états d’équilibre du systéme.



Le pH et sa mesure

BEEEE Rappels sur les acides et les bases

Nous étudions les acides et les bases en théorie de Bronsted.

Acides et bases selon Bronsted

Un acide est une espéce chimique capable de fournir un proton H*.

L'espece engendrée lors de I’opération est une base et on écrit :

acide = base + H*

» ExempLEs : CH,-COOH = CH,-COO~+ H*

acide éthanoique  ion éthanoate proton
HCl = Cl- + H*
chlorure ion proton
d’hydrogéne chlorure

Une base est une espece chimique capable de capter un proton H*.

L’espéce engendrée est un acide et on écrit :

base + H* = acide

m EXEMPLES : NH, + H* = NH
ammoniac proton ion ammonium
HO- + H* = HO0
ion hydroxyde proton eau

[ Couple et demi-équation acido-basique
Les especes conjuguées acide et base forment un couple que I'on écrit
acide/base (1'acide est écrit avant la base). A un couple acide/base est asso-
ciée une demi-équation acido-basique :

acide = base + H*

C’est une représentation formelle que I’on peut écrire dans un sens ou dans
I"autre.

sExempes:  CH,~COOH / CH,~COO-; HC1/ Cl- ; NH} / NH, ;
H,0/HO".

@ Equation d’une réaction acido-basique
Une réaction acido-basique est une réaction dans laquelle 1’acide d’un
couple (acide 1 du couple acide 1/base 1) réagit avec la base d'un autre
couple (base 2 du couple acide 2/base 2) :
acide 1 = base 1 + H*
base 2 + H* = acide 2

acide 1 + base 2 — base 1 + acide 2

La fleche indique que la transformation s’effectue de gauche a droite, ¢’est-
i-dire que I'acide 1 et la base 2 mis en présence se transforment totalement
ou partiellement en base | et acide 2.
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POINT HISTOIRE

Bronsted

La premiére théo-
rie des acides et |
des bases est due
au Suédois Arrhé-
nius (1859-1927).
En 1923, le Danois
Johannes Bréns- |-
ted (1879-1947),
associé avec Lowry, |
propose une thé- %
orie plus générale : m*

« Est acide tout ™ .
composé pouvant perdre un proton; la
base est le composé capable de le
capter. »
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m pH d’une solution

Nous nous limitons toujours a des solutions aqueuses diluées.

[} Définition

Toute solution aqueuse contient des ions H;O*. La concentration molaire de
ces ions peut varier de maniére considérable : de quelques mol-L-' (dans des
solutions fortement acides) a quelques 10-'* mol-L-' (dans des solutions for-
tement basiques). La grandeur pH permet de comparer commodément les
valeurs des concentrations des ions H,O* dans diverses solutions.

Le pH est lié a la concentration des ions H;O* par :
pH = - log,, [H,0*]

Dans cette relation, [H,0*] représente le nombre qui mesure la concentration
molaire des ions H,O* dans la solution, exprimée en mol-L-".

Inversement, la valeur du pH permet de calculer la concentration molaire
des ions H,O*:

[H,0*] = 10-*" mol-L-!

En particulier : si pH = n, [H;0*] = 10~ mol-L-".

B3 Propriété fondamentale

Les grandeurs pH et [H,O*] varient en sens inverses (fig. 1). En conseé-
quence :

pH grand & [H,0%] petite
pH petit < [H,0%] grande

La neutralité correspond a pH = 7,0 a 25 °C; les solutions acides ont un pH
inférieur 2 7,0 et les solutions basiques un pH supérieur a 7,0.

Mesure du pH

On mesure le pH d’une solution aqueuse avec un pH-metre (voir Savoir-
faire expérimental, page 333).

Le pH-metre est un millivoltmetre €lectronique reli€ a deux €lectrodes : une
électrode de référence et I’électrode de verre (fig. 2). Les appareils ordi-
naires fournissent la valeur du pH avec un chiffre aprés la virgule.

Fie. 2 Mesure du pH: I'électrode de réfé-
rence est a gauche et I'électrode de verre a
droite.

POINT HISTOIRE
Soérensen
Ce chimiste danois intro-
duit la grandeur pH en
1909 : il propose d'utiliser
une échelle logarithmi-
que, dite échelle de pH,
pour exprimer la concen-
tration des ions H,0*
dans une solution :

[H,0*]=10-"mol L' <= pH=n.
La notation pH est I'abréviation de l'expres-
sion « potentiel hydrogéne ».

.ax 1074

Fic. 1 Le pH et la concentration molaire
des ions H,0* varient en sens inverses.

p Voir exercices n°s 6 a 9, page 107




- “'@ Réactions s’effectuant dans les deux sens

Une transformation chimique
n’est pas toujours totale

EXPERIENCE ,

* Mettre en marche le pH-métre, brancher les électrodes
puis effectuer I'étalonnage de I’appareil.

» Mesurer le pH d’une solution d’acide chlorhydrique
de concentration ¢ = 1,0 x 10-2 mol-L-" (fig. 2).

* Mesurer le pH d’une solution d’acide éthanoique (ou
acide acétique) de concentration ¢ = 1,0 x 10-2 mol-L-
(fig. 3).

Fic. 3 Mesure du pH d'une solution |
d'acide éthanoique de concentration |
1,0 x 102 mol-L-".

OBSERVATION

Le pH d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration molaire
- ¢=1,0x 1072 mol-L-" est égal a 2,0 (fig. 2). Celui d’une solution d’acide
éthanoique de méme concentration est égal a 3.4 (fig. 3).

INTERPRETATION

Raisonnons sur un volume de solution €gal a V (en litres).

* Solution d’acide chlorhydrique

La solution d’acide chlorhydrique résulte de la mise en solution dans I'eau
du chlorure d’hydrogéne HCI. Dressons le tableau d’évolution du systeme |
en prenant comme avancement x la quantité de matieére d’ions H,O*

formés.
Equation HCl(g) + H,0 — Cl-(ag)+ H0*
Etat Avancement| Quantité | Quantité de| Quantité | Quantité
x(mol) | dematiére | matiere | d’ions | d’ions

HCl(g) | H0 (mol) | Cl-(ag) | HO*
(mol) (mol) (mol)

Etat initial

(mol) =0 eV & 0 0

Au cours de la

transformation X cV-—x Il X X

Ftat final

(mol) X cV-x B x | x|

La solution a un pH égal 4 2.0; on a donc :
[H,0*] = 1,0 X 10-2 mol-L"!
ety o = X = [H;Of ] x V=1,0x10-* V mol
Or 1,0 x 102 V = ¢V mol est aussi la quantité de matiére de chlorure
d’hydrogéne mis en solution. Donc :

La transformation mettant en jeu la réaction du chlorure d’hydro-
gene avec I’ean est totale.

L’équation correspondante s’écrit avec une fleche entre les deux membres.
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L’avancement final de la réaction (x,=¢ V) est égal & son avancement maximal
(X, = ¢V car il n’est pas possible de former plus d’ions H,O* que I'on a intro-
duit de molécules HCI).

Le taux d’avancement final de la réaction vaut :

Xe
T=— L =1,00=100 %
100 % des molécules HCI introduites dans I'eau sont transformées en ions
H,0* et Cl- (ag). On dit que le chlorure d’hydrogéne est un acide fort

dans |'eau.
Dans la solution d’acide chlorhydrique étudiée :

n H.0*

Vv

=C

nyo =cVmol et [HO*] =
D’ot pH = - log,, [H,O*] = pH =-log,,¢
» Solution d’acide éthanoique

Dans les mémes conditions que pour la solution d’acide chlorhydrique, le
tableau d’évolution du systéme est :

Equation CH-COOH(ag) +  HO +CH-C00 (ag)+  HO'
Etat Avancement | Quantité | Quantité de | Quantité | Quantité
x(mol) | dematiére | matiere | d'ions | d’ions
CH,-COOH| H,0 |CH~COO-| H,0"
(aq) (aq)
Etat initial
(mol) xi=0 cV = 0 0
Au cours de la
transformation X cV-x = X | X
Etat final
(mol) & Vx5 s X ¥

La solution a un pH égal 24 3,4; on adonc:
[H;0*] = 1034 = 4,0 x 10~* mol-L"!
La quantité de matiére d’ions H,O* dans la solution est :
Ny = [H;0]x V=4,0x10-* V:mol
alors que la quantité de molécules CH;—~COOH introduite en solution est :

T 2
M ¢4 _COOH (ag) = € V=10x10"Vmol

4,0 x 104 < 1,0 x 10-2 ; donc toutes les molécules CH,~COOH introduites
n’ont pas réagi avec I’eau.

La transformation mettant en jeu la réaction de I’acide éthanoique
avec I’eau n’est pas totale.

L’avancement final de la réaction (x, = 4,0 X 10~* V' mol) est inférieur a son
avancement maximal (x,, =cV = 1,0x 10-? V correspondant & une réaction

totale).
Son taux d’avancement final vaut :

X _40x104V
X T1,0x 102V

max

=40x102=4,0%

b

4,0 % des molécules CH;~COOH introduites dans 1’eau sont transformées
en ions H,0* et CH,~COO- (agq). On dit que I'acide éthanoique est un
acide faible dans I'eau.

Dans la solution d’acide éthanoique étudiée :

nyo<cV et [HO']<c

Dot : pH > - log,, c.

p Voir exercices n°s 10 a 15, pages 107
et 108

p Voir exercices n* 18 a 22, pages 108
et 109



La réaction a lieu dans les deux sens

Mise en évidence expérimentale

» Préparer deux béchers contenant une solution d’acide éthanoique pur. Le pH prend la valeur 2,85
d’acide éthanoique (ou acétique) de concentration (fig. 4).

molaire ¢ = 1,0 x 10-2 mol-L-'. Y introduire les élec- » On ajoute, dans le second bécher, des cristaux d’acé-
trodes du pH-métre étalonné ; le pH est 3.4 (fig. 3). tate de sodium CH,~COONa (s). Le pH prend la valeur

« On ajoute, dans le premier bécher, quelques gouttes 5,26 (fig. 5).

Fic. &4 On a ajouté de
I'acide éthanoique; le
pH prend la valeur
2,85.

Fic. 5 On a ajouté de
I'éthanoate de sodium ;
le pH prend la valeur
5,26.

OBSERVATION
Quand on ajoute de I’acide éthanoique, le pH diminue et quand on ajoute de
I'acétate de sodium, le pH augmente.

InterPRETATION = On écrit 1'équation de la réaction de I’acide éthanoique

avec I'eau : '
CH,~COOH (ag) + H,0 — CH,~COO~ (ag) + H;0*

et nous savons que la transformation n’est pas totale.

* Quand on ajoute de I’acide éthanoique, le pH diminue. Cela signifie que

la concentration des ions H;O* augmente et, donc, que la réaction s’ effectue

dans le sens direct, c’est-a-dire de gauche a droite (augmentation de I’avan-

cement xf).

* Quand on ajoute de I’acétate de sodium, le pH augmente. Cela signifie

que la concentration des ions H,O* diminue, et, donc, que la réaction s’effec-

tue dans le sens inverse, c’est-a-dire de droite a4 gauche (diminution de

I'avancement x; ).

Lorsqu’une transformation chimique n’est pas totale, la réaction
associée peut s’effectuer dans les deux sens.

Une telle réaction porte le nom de réaction réversible.

B Equation d’une réaction possible dans les deux sens

Nous écrirons I’équation de la réaction de I’acide éthanoique avec I’eau :
CH,-COOH (aq) + H,0 = CH,—COO" (ag) + H,0*

Le signe = placé entre les deux membres signifie :

¢ que les nombres steechiométriques sont correctement ajustés pour que
soit réalisée la conservation des éléments et de la charge ;

* que, lorsqu’'on met en présence les constituants du systeme, la transfor-
mation peut s’effectuer spontanément dans un sens ou dans 1’autre.

CHAPITRE 6 — REACTIONS S'EFFECTUANT DANS LES DEUX SENS
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- 3 Systémes chimiques en équilibre

Définition

Dans une solution aqueuse d’acide éthanoique, le pH demeure constant; il
en résulte que les concentrations des espéces présentes restent également
constantes. Dans la solution d’acide éthanoique étudiée ci-dessus :

[CH,~COO~(aq)] = [H,0*] = 10" mol-L-" = 4,0 x 10~* mol-L-"!

>V - Ny (& mol)
[CHy-COOH (ag)] = ——= ¢ ~ [H,0"] ¢ | enceinte
[CH,~COOH (ag)] = 1,0 X 102~ 4,0 x 10~ = 9,6 10~ mol-L- ekl B8 g
On dit que ce systéme chimique est en équilibre. NHj (¢ mol)

Un systeme chimique, siége d’une transformation possible, est en
équilibre si les concentrations de ses constituants restent constantes
au cours du temps. Fic. 6 Systéme chimique en équilibre.
L'enceinte contient les espéces gazeuses N,
H, et NH,. a, b et ¢ ont des valeurs cons-
tantes (mais pas quelconques).

® REMARQUE

Le systéme chimique décrit ci-dessus est un systéme en solution aqueuse.
Mais il existe bien d’autres types de systemes chimiques ; par exemple, la
figure 6 présente un systéme chimique en phase gazeuse correspondant a la
réaction : N, (g) + 3 H, (g) =2 NH, ().

Taux d’avancement final

Pour une transformation non totale aboutissant a un état d’équilibre, on calcule :
* I'avancement final x, (correspondant a I"état d’équilibre obtenu) ;

* I’avancement maximal x,, égal a I’avancement que I’on obtiendrait si la
transformation était totale (ce qui correspondrait  la disparition du réactif
limitant) ; g

* le taux d’avancement final T : T = 1.

max

On _exprimt? en général ce taux en %. 1l indique quelle fraction du réactif yoir exercices nos 24 4 26, pages 109
limitant a réagi effectivement lors de la transformation. et 110

Interprétation en termes cinétiques

Raisonnons sur la solution aqueuse d’acide éthanoique en équilibre chi-
mique (fig. 7) correspondant & la réaction :

CH,~COOH (ag) + H,0 = CH,-COO- (ag) + H,0*

Dans ce systéme ol les concentrations ne varient pas, les réactions (dans un
sens ou dans I'autre) sont-elles arrétées ?

On a établi qu’il n’en est rien. Les molécules CH,~COOH (ag) et H,O
réagissent en méme temps que les ions CH,~COO- (ag) et H,O* réagissent
également. L’équilibre chimique résulte de I’égalité des vitesses de réaction
de gauche 2 droite et de droite 4 gauche de sorte que, par exemple, en une
durée donnée, il se forme autant d’ions H,O* par la premiére réaction qu’il
s’en détruit par la deuxieéme. On peut dire également, que, pendant cette
durée, les chocs efficaces entre entités réactives compensent exactement les |
chocs efficaces entre entités produites.

Fi6. 7 Solution d'acide éthanoique en équi-
libre.

Un état d’équilibre chimique résulte de deux réactions s’effectuant
en sens inverses et avec des vitesses égales.




L'ESSENTIEL

1 Le pH et sa mesure

B Un acide est une espéce chimique capable de fournir
un proton et une base une espéce chimique capable de
capter un proton.

On écrit symboliquement, pour le couple acide/base :

acide = base + H*
B Dans une réaction acido-basique, un acide réagit avec
une base pour former la base conjuguée de I'acide et
I"acide conjugué de la base.

B Le pH est lié & la concentration des ions H,O* dans la
solution :

pH =-log,, [H,0*] ou [H;0*] = 10-#H
La concentration [H,O*] s’exprime en mol-L-".
B Le pH et la concentration [H,O*] varient en sens

inverses ; par exemple, dans une solution trés acide, le
pH est petit et la concentration [H,O*] grande.

Réactions s’effectuant
dans les deux sens

b !

B Dans une solution d’acide chlorhydrique de concentra-
tion molaire ¢, on a: [H,0%] =c.
La transformation mettant en jeu la réaction du chlorure
d’hydrogeéne avec I'eau est totale. On écrit :

HCI (g) + H,0 — Cl- (ag) + H,0*

L’acide chlorhydrique est un acide fort dans I’eau.

H,0

CI" (aq)
. : J

Espéces présentes dans une
solution d'acide chlorhydrique.

B Dans une solution d’acide éthanoique de concentration
molaire ¢, on a : [H;0*] <ec.

La transformation mettant en jeu la réaction de I'acide
éthanoique avec 1'eau n’est pas totale. On écrit ;

CH,—~COOH (aq) + H,0 = CH,—COO~ (ag) + H,0*
L’acide éthanoique est un acide faible dans I'eau,

La réaction s’effectue dans les deux sens.

o
CHg - COO" (ag)

CHz - COOH (aq)
\ 5/

Espéces présentes dans une
solution d'acide éthanoique.

B Le taux d’avancement final T de la réaction est le
quotient de |'avancement final par I'avancement maxi-
mal ;
x5 = :
T =L (aexprimer en %)

max

3 Systémes chimiques
: en équilibre

B Une solution d’acide éthanoique constitue un systéme
chimique en équilibre.
B Les concentrations des espéces chimiques présentes
restent constantes.
B Laréaction:

CH,~COOH (ag) + H,0 = CH,~COO- (ag) + H,0*

peut s’effectuer dans les deux sens; on dit que c¢’est une
réaction réversible.

Mots-cles

* Acide = Avancement

« Base * Taux d’avancement
*pH final

« pH-métre * Réaction réversible

» Voir lexique page 348

CHAPITRE 6 — REACTIONS S'EFFECTUANT DANS LES DEUX SENS
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Avancement final de réactions acido-basiques

Si I'on dispose d’une solution aqueuse d’un acide de concentration molaire connue,
on peut, en mesurant le pH, savoir si I'acide est fort ou faible.

IMATERIEL

« pH-métre et solutions pour son étalonnage, papier
Joseph.

» Béchers de 100 mL.

» Matériel pour effectuer des dilutions : pipettes jaugées
de 5 et 10 mL, fiole jaugée de 100 mL, poire a pipeter, eau
distillée.

» Solutions d'acide chlorhydrique (solution S;) et d'acide
éthanoique (solution S’,) de concentration 0,10 mol-L-".

REFLEXIONS PREALABLES

Dilution d’une solution

» On dispose d'une solution S, de concentration ¢, (solu-
tion mere) et on désire préparer une solution S, de
volume V, et de concentration ¢, (¢, < ¢).

* On réalise |'opération de dilution en prélevant un
volume V, de la solution S, en plagant ce prélevement
dans une fiole jaugée de volume V, et en complétant le
volume jusqu'au trait de jauge.

* Le volume V, de solution S, (concentration c,) et le
volume V, de solution S, (concentration c,) contiennent la
méme quantité n de soluteé.

Donc : n=cyx Vy=c,xV,

» Cette relation permet de calculer le volume Vj de solu-
tion S, & prélever.

Manipulation

OsJectirs : Mesurer le pH de solutions d’acide
chlorhydrique et d’acide éthanoique. Calculer le
taux d’avancement final des réactions.

Mesure du pH. La mesure du pH met en
ceuvre deux électrodes : une électrode de
verre et une électrode de référence.

1. Préparation des solutions d'acide chlorhydrique
® A partir de la solution S, fournie, préparer 100 mL de
solution d'acide chlorhydrique de concentration molaire
1,0 x 10-2mol-L-" (solution S,), puis préparer 100 mL de
solution de concentration molaire 5,0 x 10~ mol-L-!
(solution S,).

® A partir de la solution S,, préparer 100 mL de solution
de concentration molaire 1,0 x 10-% mol-L-" (solution S,),
puis préparer 100 mL de solution de concentration
molaire 5,0 x 10-4 mol-L-' (solution S,).

W A partir de la solution S,, préparer 100 mL de solution
de concentration molaire 1,0 x 10-4 mol-L-" (solution S).
Expliquer la maniére d'effectuer les dilutions.

2. Mesure du pH

m Etalonner le pH-métre.

® Mesurer le pH des solutions S,, S,, S, S,, S; préparées.
Entre deux mesures, rincer les électrodes a I'eau distillée
et les essuyer avec du papier Joseph.

3. Résultats des mesures

® Dresser un tableau comportant les lignes : numeéro de
la soiution, concentration ¢ (mol-L-"), pH de la solution,
valeur de - log,, c.

4. Préparation des solutions d’acide éthanoique

® Comme précédemment, préparer des solutions d'acide
éthanoique de concentration molaire 1,0 x 10-2 mol-L™'
(solution S",), 5,0 x 103 mol-L-" (solution 5. 10x 10
mol-L-" (solution S,), 5,0 x 10-* mol-L-" (solution S,) et
1,0 x 10-* mol-L-" (solution S'y).

5. Mesure du pH
® Mesurer le pH des solutions S';, S',, 8’5, 8’4 S's.

6. Résultats des mesures
®m Dresser un tableau semblable a celui de I'acide chlor-
hydrique.

P QUESTIONS

1. Dans le cas de I'acide chlorhydrique, quelle relation
existe-t-il entre pH et - log,, ¢ ?

Conclure et écrire I'équation de la réaction.

2. Cette méme relation existe-t-elle dans le cas de I'acide
éthanoique ?

Le pH est-il supérieur ou inférieur a - log,, ¢ ? Que peut-
on en déduire ?

3. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide éthanoique
avec I'eau. Calculer son taux d’avancement final T pour les
5 solutions (ajouter une ligne supplémentaire dans le
tableau).

Que représente la grandeur © ?

£. Comment varie le taux d’avancement final avec la dilu-
tion de la solution ?



poc &3
La réaction de synthése

La réaction réversible utilisée pour la synthése met
en jeu le diazote N, (extrait de I'air liquide par distilla-
tion fractionnée) et le dihydrogeéne H, (obtenu en faisant
réagir I'eau et le méthane des gaz naturels) :

N, (g) +3 H, (g) =2 NH; (g)

Les trois constituants sont gazeux et on a alors une

réaction réversible en phase gazeuse.

L’état d’équilibre

L’état d’équilibre dépend des conditions dans les-
quelles les réactifs sont mis en présence, mais :

— la pression doit étre élevée

— la température doit étre ni trop €levée (sinon, la
réaction ne s'effectue pas de gauche & droite), ni trop
basse (sinon les vitesses de réaction sont trop faibles: la
température joue alors son role de facteur cinétique)

— la réaction doit étre catalysée pour augmenter les
vitesses de réaction

— les deux réactifs sont mis en ceuvre dans les propor-
tions staechiométriques (en moles, 3 fois plus de dihy-
drogeéne que de diazote).

Le schéma ci-dessous indique la transformation qui
s'effectue dans les conditions les plus favorables 4 la
synthése.

état initial ‘état final
P= 250 bars ; P= 250 bars ;
t= 450 °C _ t= 450 °C
transformation
N, (g) :100mol | chimique | n, (g) :40 mol
Hy (@) :300 mol Hz (@) :120 mol
NH;z (g) : 0 mol NH; (g) : 120 mol

p QUESTIONS

1. Pourquoi le mélange décrit dans I'état final est-il
un état d’équilibre ?

2. Comment peut-on interpréter en termes ciné-
tiques I'existence d’un tel état?

3. Justifier le taux d’avancement final de 60 % indi-
qué dans le texte.

4. Pourquoi le taux d’avancement final dans les
conditions industrielles est-il nettement inférieur a
600% ?

dans les deux sens. L'ammoniac est un produit industriel trés important; aussi

\i‘ La synthése de 'ammoniac
‘ La réaction permettant la synthése de 'ammoniac NH, est une réaction qui a lieu
i existe-t-il, dans les pays modernes, de nombreuses usines d’'ammoniac.

Le taux d’avancement final est alors :

WO oo 0 AL Seas

100 200 300
soit T = 0,60 = 60 %.
Le mélange décrit dans I’état final est un état d’équilibre.

Les conditions industrielles

On opére le plus souvent sous une pression voisine de
250 bars et vers 450 °C.

Le fait que la réaction ne soit pas totale est un incon-
vénient grave dans I'industrie; on le pallie en recyclant
le diazote et le dihydrogéne qui ne se sont pas transfor-
més en ammoniac.

réacteur (=20 m)
| qui doit étre refroidi

N, () +3 Hy @
+ 2 NH3 (g) e

N2 (@) +3Hz(@ N (@+3H; (@
sous pression recycles

Réacteur de production d'ammoniac (la pression dans le
réacteur est d'environ 250 bars).

Dans les conditions industrielles, le taux d’avance-
ment final de la réaction n’est que de 22 % mais le recy-
clage permet la transformation totale des réactifs.

Unité de production d'ammoniac au Grand Quevilly.

CHAPITRE 6 — REACTIONS S'EFFECTUANT DANS LES DEUX SENS

105



106

EnoONCE

On dispose d'une solution d’acide benzoique de concen-
tration c=2,5 % 102 mol-L-.

1. L'acide benzoique, de formule C;H,~COOH, est un acide
faible dans l'eau.
Ecrire I'équation de la réaction de I'acide benzoique avec I'eau.

2. Calculer le taux d'avancement final de la réaction précé-
dente sachant que le pH de la solution est égal a 2,9.

3. Calculer la conductivité de la solution d'acide benzoique
étudiée.
Préciser I'unité.

Données

= Conductivités molaires ionigues :
A ho- = 3,5 X 1025-m?-mol-!
A c-co0- = 32 % 1073 S-m2-mol-".

. ﬁéTHODES_

Calculer le taux d’avancement final de la réaction
d’un acide faible avec I'eau
» |'acide faible HA réagit avec I'eau selon I'équation :
HA (ag) + H,0 = A" (ag) + H,0*
® e tableau ci-dessous donne les quantités de matiére (mol)

des espéces présentes dans une solution de volume V (litres)
en utilisant I'avancement x :

Ma ) M0 My 0t A~ (aq)
cV - 0 0

cV-x - X X

cl/ - X - X, X,

'|
|

* On en déduit: [H,0°] = 7

et [H0f] =101 = x, =10 X V
Par ailleurs : x,,,, = cl.

Appliquer les relations entre la conductance G, la
conductivité o et les conductances molaires ioniques A

e La relation entre la conductance G et la conductivité o met
en jeu les caractéristiques Set [ de la cellule conductimétrique :

G=c%

Gensiemens S, Senm? fenmetoenS-m-\.
La conductivité ¢ s'exprime en fonction de la concentration
des ions en solution. Soit pour un acide HA:

0 = My X [Hi01] + Ay X [A- (aq)]
0 = [Ay e + Xy X [H,0%] car [A-(ag)]l = [H,07]
e Sil'acide HA est un acide fort :
[HO'1=c et o=y +Ax)XcC t

# Sil'acide HA est un acide faible, la concentration [H,0*] se
deduit du pH et:

T

= X 10 [H,0]1 =107 et o= (Ayq +2Ay) X [H;0%]
Dok SR e Attention : ¢ et [H,0%] doivent étre exprimés en mol-m-3.
COMMENTAIRES

Sm.unon

1. L'équation de la réaction de I'acide benzoique avec I'eau s'écrit :
C,H,~COOH (ag) + H,0 = C;H,~-CO0- (aq) + H,0*
2. La valeur du pH permet de calculer la concentration des ions H,0* dans la

solution :
[H,0*] = 10-2¢=1,26 X 10-¢ mol- L'
Done: x,= [H,0*] V=1,26 X 10~ IV mol
Xoax = CV=25X10-2 Vmol.

Le taux d'avancement final vaut :

X, _ 126%10°°
Xoss: 25X 102
8. 0= yp- + A cp,-c00) X [Hs0]

[H,0*]1=1,26 X 10-* mol*L-' = 1,26 mol-m-*

T= =50x%10-2=5,0%

o=(35x10%2+32%x109x126=48xX10-25-m"!

==t FLFT)

Le signe = est obligatoire; il indique que la
réaction est possible dans les deux sens.

Précisez I'unité des grandeurs calculées.

Cela signifie que 5 molécules d'acide ben-
zoique sur 100 réagissent avec |'eau dans les
conditions de I'expérience.

Pour obtenir la concentration molaire en
mol-m-3, on multiplie la concentration molaire
en mol-L-" par 10°,



n Trouver les mots manquants

a. Un acide est une espéce chimique capable de ... un
.. H*. Une base est capable de ... un ... H*.

b. Dans une solution trés acide, le pH est ... et la
concentration des ions H,0* est .. .
¢. Le chlorure d'hydrogéne HCI est un acide ... car la

transformation associée a sa réaction avec l'eau est ... .
L'acide éthanoique CH,-COOH est un acide ... car la trans-
formation associée a sa réaction avec I'eau n'est pas ... .
d. La réaction de |'acide éthanoique avec I'eau est pos-
sibledans ... ... ... . C'est une réaction ... .

e. La réaction de I'acide éthanoique avec I'eau aboutit a
un systéme ... ... ; dans cet état, les concentrations de
toutes les espéces présentes restent constantes.

E Vrai ou faux ?

a. A concentration égale et dans un méme volume, il y
a autant d'ions H,0* présents dans une solution d'acide
chlorhydrique et d'acide éthanoique.

b. Dans une solution d'acide chlorhydrique, le taux
d'avancement final de la réaction est égal a 100 %.

c. Dans une solution d'acide éthanocique, le taux
d’avancement final de la réaction est inférieur a 100 %.
d. Le taux d'avancement final de la réaction dans une
solution d'acide éthanoique peut étre supérieur au taux
d'avancement final dans une solution d’acide chlorhy-
drique.

El acm

a. Dans une solution oti la concentration des ions H,0*
est égale a 1,0 x 10" mol-L-", le pH est égal a:

[1-m: I n.

b. Dans une solution acide, le taux d'avancement de la
réaction est égal a 50 % ; I'acide en solution est:

[ fort; [] faible.

c. Dans une solution acide de concentration molaire
¢=1,0% 10-2mol-L-", le pH est égal a 3,0.

Le taux d'avancement final de la réaction vaut :
[10,1%; [110%; 1 10090,

3 Apprendre a rédiger

a. En prenant deux exemples, expliquer ce que sont un
acide fort et un acide faible.

b. Définir le taux d'avancement final de la réaction d'un
acide avec I'eau. Que peut-on dire de sa valeur dans
chacun des deux cas ?

E] savoir-faire expérimental

On dispose d'une solution diluée d'un acide.

Décrire toutes les opérations qui vont permettre de
déterminer si I'acide est fort ou faible et de mesurer le
taux d'avancement final de la réaction de |'acide avec
I'eau.

pH et concentration [H,0+]

B- Solution acide

Une solution d'acide chlorhydrique a un pH égal a 2,8.
Calculer la concentration molaire des ions H,0* dans cette
solution.

ﬂﬂ pH

Quel est le pH d'une solution d'acide éthanoique dans
laquelle la concentration molaire des ions H,0* a pour
valeur [H,0%] = 1,2 x 10-3 mol-L-'?

ﬂ- Jus de fruit

Calculer la concentration molaire des ions H,0* dans les
solutions suivantes :

= jus d'orange dont le pH vaut 3,8

* jus de citron dont le pH vaut 2,5.

Quelle est la solution la plus acide ?

E15 oH et 1,011

Compléter le tableau ci-dessous qui indique soit le pH, soit
la concentration molaire des ions H,0* dans quelques
solutions.

| Solution [H,0°] (mol-L-") pH
A 1.6 %10~

: B 113

g C 24

| D 1,5% 108

Quelles sont les solutions acides et basiques a 25 °C ?

Solutions d’acide fort

B Acide chiorhydrique

Une solution d’acide chlorhydrique a été obtenue en dissol-
vant 1,0 L de chlorure d'hydrogene dans I'eau distillée de
maniere a obtenir finalement un volume de solution égal &
10,

a. Calculer la concentration molaire de cette solution.

b. Quel est le pH de cette solution ? Justifier le calcul.

c. On désire, a partir de la solution précédente, préparer
200 mL d'une solution d'acide chlorhydrique de pH égal a
2%

Indiquer de maniére détaillée le mode opératoaire et la verre-
rie a utiliser.

Donnge
* Volume molaire dans les conditions de 'expérience :
V,=25L-mol’

mﬂ pH et dilution

On dispose d'une solution d'acide chlorhydrique dont le pH
est égal & 2,6. A l'aide de cette solution, on désire préparer
100 mL d'une solution ayant un pH égal a 3,0.
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Décrire I'opération a réaliser sachant que I'on dispose d'une
fiole jaugée de 100 mL et de pipettes jaugées de 5 mL, 10 mL
et 20 mL.

Eﬂ Dilutions

A partir d'une solution meére S, d'acide chlorhydrique de
concentration molaire ¢; = 1,0 x 10-2 mol-L-', on réalise les
dilutions indiquées dans le tableau ci-dessous.

Solutions obtenues S, 5 S |
o diihar |
. F*n&m - 10 10 0
Volume d’eau distiliée

ajoutée (mL) : 10 30 70

a. Calculer les concentrations des solutions S,, S,, S, ainsi
obtenues. Comment varient-elles ? -

b. Déterminer le pH des solutions S;, S,, S,, S;. Comment le
pH varie-t-il ?

c. Ecrire I'équation de la réaction mise en jeu.

Quel est son taux d'avancement final ?

Eﬂ Conductivité

Une solution d'acide chlorhydrique a un pH égal & 1,7.

a. Calculer sa concentration molaire en justifiant le calcul.
b. Quel volume de chlorure d'hydrogéne faut-il mettre en
solution pour obtenir une solution de cet acide de volume
v=500 mL?

¢. Calculer la conductivité de cette solution d'acide chlor-
hydrique.

DoNNEES
* Volume molaire : V,, = 25 L-mol-".
« Conductivités molaires ioniques .
Aygr= 3,5 x 102 8-m?-mol-! i hgy- = 7,6 % 1073 §-m2-mol-".

m ﬂ Conductivité

Calculer la conductivité d'une solution d'acide chlorhy-
drique de concentration molaire ¢= 1,0 x 10-2 mol-L-".
Justifier le calcul et préciser ['unité.

Donnies
+ Conductivités molaires ioniques :
My o= 35x 102 8-m?mol ' ; hg- =76 x 107% S-m?-mol .

E ﬂ Application de la conductivité

L'acide bromhydrique est une solution de bromure d'hydro-
géne HBr dans |'eau.

On mesure la conductance d'une solution d'acide bromhy-
drique de concentration ¢ = 1,0 x 10-2 mol-L-' dans une
cellule conductimétrique constituée de deux électrodes de
platine de surface S= 1,0 cm? et distantes d'une longueur
[=1,0cm.

On trouve G = 4,28 mS.

a. Calculer la conductivité de la solution. Préciser I'unité.
b. En déduire la valeur de la concentration molaire des ions
H,0* dans la solution. Préciser I'unité.

c. Quel est le taux d'avancement final de la réaction du
bromure d’hydrogéne avec 'eau ?

Le bromure d’hydrogéne est-il un acide fort ou un acide
faible ?

d. Ecrire 'équation de la réaction du bromure d’hydrogeéne
avec l'eau.

DoNNEES
= Conductivités molaires ioniques :
;"'H_._()‘ = 35x 10-2S:mZmol-'; ;- = 7.8 x 10-* S:m%-mol-".

Acide fort. Acide faible

m: Utilisation du pH

a. Une solution d'un acide HA de concentration molaire
c=5,0x10-*mol-L-"a un pH égal a 2,3.

L'acide HA est-il fort ou faible ?

Ecrire 'équation de sa réaction avec |'eau.

Quel est le taux d’avancement final de cette réaction ?

b. Mémes questions pour un acide HA" de concentra-
tion ¢ = 5,0 x 10-2 mol-L-" dont la solution a un pH égal
4 3.3

mﬂ Acide fluorhydrique

L'acide fluorhydrique est une solution de fluorure d’hydro-
géne HF dans I'eau. Le pH d'une solution S, d'acide fluorhy-
drique, de concentration ¢, =9,8 x 103 mol-L"', est égal 4 2,6.
a. La réaction du fluorure d’hydrogéne avec |'eau est-elle
totale ? Justifier la réponse.

b. Comment doit-on écrire 'équation de cette réaction ?

c. Calculer son taux d'avancement final.

Solutions d’acides faibles

m ﬂ Taux d’avancement final

On dispose d'une solution d'acide éthanoique de concentra-
tion molaire ¢=2,0 x 10-3 mol-L-'; on mesure son pH et on
trouve pH=39.

a. L'acide éthanoique est-il un acide fort ou un acide faible
dans I'eau ? Justifier la réponse.

b. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide éthanoique
avec l'eau.

c. Calculer le taux d'avancement final de cette réaction.

mﬂ Conductivité et pH

On mesure la conductivité d'une solution d'acide étha-
noique de concentration molaire ¢= 2,0 x 10-3 mol-L-'; on
trouve 6 =69 mS-m-".

a. Calculer la valeur de la concentration molaire des ions
H,O* dans cette solution.

b. En déduire la valeur du pH.

c. Ecrire I'équation de la réaction de l'acide éthanoique
avec |'eau.

d. Quel est le taux d’avancement final de cette réaction ?

DonnNEES
* Conductivités molaires ioniques :
Ay o= 35% 1072 8-m2-mol-"; Agy,_cop= 4.1 % 107 S-m*mol-".




EB Dilution de I'acide éthanoique

On mesure le pH de trois solutions d'acide éthanoique de
concentration molaire c.

C on c(mol-L-) | pH [H,0*] (mol-L-")
50 *x 10-3 3.5
1,0x10-3 3.9
1.0 10N 4.4

a. Calculer la concentration molaire des ions H,0* dans
ces solutions et compléter le tableau.

b. L'acide éthanoique est-il un acide fort ou un acide faible
dans I'eau ? Justifier la réponse.

c. Ecrire I'équation de la réaction de ['acide éthanoique
avec |'eau.

d. Calculer le taux d'avancement final de cette reéaction
dans les trois cas.

e. Comment le taux d'avancement final évolue-t-il quand
on dilue une solution d'acide éthanoique ?

f. Extrapoler : dans quelles conditions faut-il se placer pour
que le taux d'avancement final de la réaction de l'acide
éthanoique avec I'eau tende vers 1?

mﬂ Raisonner

Commenter les réponses données par un éléve aux ques-
tions ci-dessous.

de réiove

muhréimmz

Le pH d'une solution d'acide
faible a une valeur élevée.

| Le pH d'une solution d'acide

| éthanoique de concentration

1 e=1,0x10-* mol-L-" est égal &
| 3.9. L'acide éthanoique est- il

| un acide fort ou faible 2

Quel est le taux d'avancement
final de la réaction de l'acide
éthanoique avec I'eau dans les
conditions de la question pré-
cédente ?

Définir un acide faible.

Exact.

L'acide éthanoique est un
acide faible car le pH de la
solution n'est pas égal a 3,0.

12,6 %.

Un acide faible est un acide
dilué dans l'eau.

HA (aq) + H,0 — A- (aq) +
H,O0*.

Ecrire I'équation de la réaction
de l'acide faible HA avec l'eau.

E Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éleve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

On mesure le pH de deux solutions de méme concentration
¢= 5,0 x 10-3 mol-L-'; la premiére d'acide chlorhydrique :
pH, = 2,3 et la seconde d'acide éthanoique : pH, = 3,6.

a. Calculer la concentration molaire des ions H,0* dans
ces deux solutions.

b. Montrer que I'acide chlorhydrique est une solution
d'acide fort.

Ecrire I'équation de la réaction s'effectuant dans la solution.
c. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide éthanoique
avec l'eau. Calculer le taux d'avancement final de cette
réaction et conclure.

Solution annotée d’un éléve

a. e Adukiom A,’a.a'd.t.

[usoq ~sox4o~3m£ L1, m
° ba&uﬁm ci. ata.dl. ldl-ﬂhﬂu“n-t ﬁ/j
[H30"] % 25x 40" met L
Afm;ce-w u(: &
& Dawa Lo Aotk [H30+] c A‘?""
Hd-(?) + H:0 — Hiot (24) "‘m
£.CH3-COOH (ag) + Ha! H;O*'+ CH3-C007a4)

— 2.5 xAoH °
T=28x40t . 5px402= 50
5,0 x1p™> C."oz.cﬂ‘;‘m, ‘?

I Lacide NH; (ag)

Une solution de chlorure d'ammonium NH,Cl de concen-
tration molaire ¢= 1,0 x 10-" mol-L-' a un pH égal a 5,1.

a. Quel acide cette solution contient-elle? Quelle est sa
base conjuguée ?

b. Ecrire I'équation de la réaction de cet acide avec |'eau.
c. La transformation est-elle totale ? Justifier la réponse.

d. Quel est le taux d'avancement final ?

e. Modifier éventuellement I'écriture de la réaction.

m ﬂ Conductivité et taux d’avancement final

On a mesuré la conductivité de plusieurs solutions d'acide
éthanoique; les résultats figurent dans le tableau ci-dessous.

Solutions 8! S, i
Concentration (mol-L-") | 1,0x10-"| 1,0x10%| 1,0x 103
Conductivité (S-m-) 47%10-2 [155% 102/ 4,6 % 10-3

a. Ecrire I'équation de la réaction de l'acide éthanoique
avec l'eau.

b. Calculer le taux d'avancement final de cette réaction
pour les différentes solutions.

c. Comment ce taux d'avancement final varie-t-il avec la
concentration molaire de la solution ?

DonNNEES
» Conductivités molaires ioniques :
Mo = 35%10°2S:m2mol~'; hey_coo- =41 % 10-* S:m?mol-".

Eﬂ Acide benzoique

‘§- L'acide benzoique, de formule C4H;-COOH, est un
- solide blanc peu soluble dans I'eau. C'est un
conservateur utilisé dans |'industrie alimentaire ol il est
désigné par son code européen : «E 210».

On dispose d'une solution d'acide benzoique de concentra-
tion molaire c= 1,0 x 10-2 mol-L-".

a. Quelle est la masse d'acide benzoique utilisée pour pré-
parer 500 mL de la solution ?

b. Rappeler les définitions d'un acide et d'une base en
théorie de Bronsted.

Quelle est la formule de I'ion benzoate, base conjuguée de
I'acide benzoique ?
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c. Le pH de la solution est égal a 3,1.

La transformation mettant en jeu la réaction de |'acide ben-
zoique avec I'eau est-elle totale ? Justifier la réponse.
Calculer la valeur du taux d'avancement final de cette réaction.

DonnEes : Masses molaires atomiques ;
M, =1,0g-mol-'; M,=12 g-mol-'; M,= 16 g-mol-".

EH Acide chlorhydrique et acide éthanoique

w Toutes les solutions sont a 25 °C.

£ Au cours d'un T.P,, il vous est demandé de mesu-
rer et de comparer les valeurs du pH de solutions d'acide
chlorhydrique et d'acide éthanoique de différentes concen-
trations molaires.

1. Vous disposez au départ d'une solution de concentration
¢=1,0x10-" mol-L-!, d'une pipette graduée de 1 a 10 mL
et d'une fiole jaugée de 50 mL.

Comment procéderiez-vous pour préparer 50 mL d’une solu-
tion de concentration molaire 5,0 x 10-2 mol-L-"?

2. Avec un pH-métre convenablement étalonné, vous obte-
nez les valeurs suivantes :

c(mol-l.—*] 5x10 102 | 5x10-3| 103 [ 10 | 105
MMM 13 |20 | 23 [ 30 | 40 | 50
PH (acide éthanoique) | 31 | 34 | 36 | 39 | 44 | 52
~log,¢

a. Complétez le tableau.
b. Sur un méme graphique, tracez les courbes représen-
tant les variations du pH en fonction de - log,, ¢ avec
I'échelle suivante :

Echelle : 40 mm pour représenter 1 unité de - log,, cou de pH.
c. A partir de I'une des courbes que vous désignerez, défi-
nissez et justifiez le caractére acide fort de I'un des acides.
Pouvez-vous prévoir le pH de sa solution de concentration
5,0 x 10-* mol-L-1?

d. A partir de I'autre courbe, que pouvez-vous dire du
caractére de I'autre acide et pourquoi ?

3. Déterminez les concentrations des espéces chimiques
présentes dans les solutions d'acide éthanoique de concen-
tration 1,0 x 10-2 mol-L-" et 1,0 x 10-* mol-L-".

4. Calculer la valeur du taux d'avancement final pour une
solution de concentration ¢ = 1,0 x 10-2 mol-L-' puis pour
une solution de concentration ¢= 1,0 x 10-* mol-L-".

5. Qu'en déduisez-vous sur le comportement de I'acide
éthanoique quand la concentration diminue ?

Eﬂ Réaction acide/base

1. Une solution d'acide chlorhydrique a un pH de
1,7. Quelle est la concentration ¢, de cette solution ?
2 On mélange un volume v, = 15 mL d'acide chlorhydrique
de concentration ¢, avec :
- soit un volume v, = 15 mL d'une solution de chlorure de
sodium de concentration molaire ¢, = 0,020 mol-L-". Le pH
du mélange est 2,0 ;
- soit un méme volume v, = v, d'une solution d'éthanoate
de sodium de méme concentration molaire ¢; = ¢,. Le pH
du mélange est 3,4.
a. Lorsqu'on ajoute, dans 'acide chlorhydrique, la solution
de chlorure de sodium, le pH varie. Y a-t-il eu réaction? Si
oui, laquelle? Si non, pourquoi? Vous justifierez votre
réponse a partir du résultat expérimental.

b. Lorsqu'on ajoute & l'acide chlorhydrique de I'éthanoate de
sodium a la place du chlorure de sodium, dans les mémes
conditions expérimentales, la variation de pH n'est pas la méme.
Y a-t-il eu réaction? Si oui, laquelle? Si non, pourquoi?
Vous justifierez votre réponse a l'aide de calculs simples et
donnerez, le cas échéant, I'équation de la réaction.

Eﬂ Dilution de solutions acides

w 1. On dispose d'une solution d'acide chlorhydri-
W que de pH = 2,9 obtenue en dissolvant un volume
gazeux /de chlorure d’hydrogéne par litre de solution.

a. Donner I'équation de la réaction de dissolution du chlo-
rure d'hydrogéne dans 'eau.

b. Déterminer la quantité n,, . d'ions H;0* présents dans
1 L de solution.

c. Calculer le volume V de gaz dissous.

DonNEE
* Dans les conditions de l'expérience, le volume molaire vaut :

V, =238 L -mol

m

2. On considere, d'autre part, 1 litre d'une solution d'acide
éthanoique de pH = 2,9 obtenue en dissolvant 0,10 mole
d'acide éthanoique par litre de solution. On notera ¢, la
concentration de cette solution.

a. Déterminer la quantité n, d'ions H,0* présents dans le
litre de solution.

Le comparer a la quantité d'acide éthanoique introduit et
conclure. Quel est le taux d'avancement final ?

b. Ecrire I'équation qui traduit la réaction de I'acide étha-
noique avec |'eau.

3. On dilue la solution d'acide éthancique de concentra-
tion ¢, pour obtenir 100 mL d'une solution de concentra-
tion molaire :

c1 =
=—1-=1,0x 102 mol-L"
K 10

On dispose du matériel et des produits suivants :

- poire a pipeter

- pipettes de 10 mL et 25 mL

- fioles jaugées de 250 mL et 100 mL

- une solution d'acide éthanoique de concentration molaire
¢,=1,0x10"" mol-L!

- eau distillée.

a. Faire le schéma d'une fiole jaugée et indiquer les mani-
pulations a réaliser pour préparer la solution de concentra-
tion c,.

b. Le pH de la solution obtenue aprés dilution est de 3,4.
Quel est le taux d'avancement final ?

Déterminer la quantité n, d'ions H,0* présents dans 100 mL
de cette solution. Le comparer a la quantité d'ions H,0*
présents dans le volume de solution d'acide éthanoique de
concentration ¢, que I'on a prélevé. En déduire I'effet de la
dilution sur la solution d'acide éthanoique.

c. Si on effectuait la méme dilution sur la solution d'acide
chlorhydrique de pH = 2,9, quel serait le pH de la solution
diluée obtenue ? Justifier la valeur du pH.




Etat d’équilibre
d’'un systeme

CHAPITRE

—BJECTIES

@ Savoir exprimer le quotient
de réaction Q,.

® Savoir que la constante
d’équilibre K, associée a
I'équation d’une réaction, est
la valeur que prend Q, dans
I’état d’équilibre du systéme.

® Savoir que la constante
d’équilibre K ne dépend que
de la température.

@ Savoir que le taux d’avan-
cement final dépend de la
constante d’équilibre et de
I’état initial du systéme.

PLAN D R

ﬂ Quotient de réaction Q,

E Quotient de réaction
dans I'état d’équilibre Q

r g

B Constante d’équilibre
associée a I'équation
d’'une réaction

Peigne en or de la civilisation scythe.
Son caractére inaltérable fait de I'or un métal précieux. Mais son oxydation peut étre réalisée en
la couplant & une réaction dont la constante d'équilibre est trés élevée.

p Qu'est-ce qu'une constante d’équilibre ?




-

-

g
==
=
K=
Al
=i
ik
By
e
=
faidl
£
=
e
=
="
=
et
bl
=

112

L’état d’équilibre cllimiqlle est caractérisé par le fait que
les concentrations molaires des espéces mises en jeu ne varient plus.
Existe-t-il une relation entre les valeurs de ces concentrations ?

ACTIVITE

Etude de la précipitation
du chlorure de plomb

= Si on mélange deux solutions homo-
génes, contenant 'une I'anion, I"autre
le cation, d’'un composé ionique peu
soluble, on observe sa précipitation,
c'est-a-dire |'apparition de ce composé
a |"état solide (fig. 1). Il existe alors un
état d’équilibre entre le composé solide
et ses ions constitutifs en solution.

Fie. 1 Précipitation d'iodure de plomb Pbl,
par mélange de solutions d'iodure de potas-
sium et de nitrate de plomb.

A. Précipitation du chlorure de plomb

EXPERIENCE 1

» Mélanger deux solutions, 'une d’acétate de plomb,
I'autre de chlorure de sodium (fig. 2).

solution de chlorure

de sodium /ﬁ\\

. T ——

solution d'acétate /
de plomb 5 /
formation d'un ——— /
précipité blanc c‘_\__““_:

Fi6. 2 Précipitation du chlorure
de plomb.

P 1. Qu'observe-t-on ? Quel est ce précipité formé ?

P> 2. Ecrire I'équation de la réaction de formation du pré-
cipité.

CHIMIE ET VOCABULAIRE
m Précipité n.m. Solide apparaissant au sein d'un liquide,
= Homaogene adj. Un milieu est homogéne s'il est formé
d'une phase unique.
m Solution saturée en un corps : solution dans laquelle
on ne peut plus dissoudre davantage de ce corps.

B. Relation entre concentrations dans I’état d’équilibre
EXPERIENCE 2

m Verser environ 5.0 mL d’une solution saturée de
chlorure de plomb dans deux tubes a essais (fig. 3).

m Ajouter environ 5,0 mL d'une solution concentrée :

— de chlorure de sodium dans I'un des tubes

— d’acétate de plomb dans I"autre tube.

N solution

solution

concentrée concentrée
de chlorure|| d'acétate
[de sodium de plomb

|
I

i
I
e

(&-F50m—L4& |
" de solution .
| saturée de chlorure de plomb

Fic. 3 Diminution de la
solubilité du chlorure de
plomb.

P Qu'observe-t-on ? Quel est ce précipité formé ?

INTERPRETATION

m La mise en solution du chlorure de plomb conduit &
un état d’équilibre lorsque la solution est saturée.

Dans une telle solution, les concentrations molaires des
ions Pb?* (ag) et Cl- (ag) doivent obéir 4 une loi,
puisque si I'on accroit I'une d’elles (par ajout d'un réac-
tif), on observe la diminution de 'autre (du fait de la
précipitation qui se produit alors).

LENIGME
DU CHAPITRE

On donne la constante d’équilibre
associée aux deux réactions :

AgCl (s)=Ag* (aq) + ClI-(aq) K,=10""0
Agl (s) =Ag* (aq) + I (aq) K,=10"16
Une solution aqueuse contient des ions
chlorure et des ions iodure de méme
concentration ; on y ajoute progressive-
ment une solution de nitrate d’argent.

Des deux halogénures AgCl et Agl, quel
est celui qui précipite le premier ?



T Quotient de réaction Q,

- — s

BEEE Rappels

La concentration molaire d’une espece dissoute X (molécule ou ion), notée
[X], est numériquement égale  la quantité de matiere de I'espéce X présente
dans 1,0 L de la solution.

- [X] : concentration molaire de ’espéce X (en mol-L-1)
[X]= -‘-} n, : quantité de matiere de I’espece X (en mol)
V : volume de la solution (en litres)

® EXEMPLE

Dans une solution de sulfate de sodium Na,SO, de concentration molaire
¢ = 0,10 mol-L-', la concentration molaire des ions sodium a pour valeur
[Na* (ag)] = 0,20 mol-L-!, car la mise en solution du solide Na,SO, s’accom-
pagne d’une transformation totale modélisée par la réaction d’équation :

Na,SO, (s) = 2 Na* (aq) + SO (aq)

Définition du quotient de réaction

Définition

Pour un état donné d’un systéme chimique, le quotient de réaction O,
associé a la réaction :
a A (aq) +b B (ag) =c C (aq) +d D (aq)
est défini par la relation :
_[CF [DF¥

0= [A) [B)

Dans cette relation, I’écriture [X] représente le nombre qui mesure la
concentration molaire de 1’espéce X, exprimée en mol-L-!, dans I'état du
systtme considéré. Ce peut étre I'état initial ([X],), I'état final ([X]) ou un
état quelconque du systeme en évolution.

Conventions

La valeur du quotient de réaction n’est pas dimensionnée; Q, s’exprime

sans unité, mais sa valeur numérique se calcule en exprimant les concentra-

tions molaires [X] en mol-L-".

Les especes A, B, C, D qui figurent dans la réaction considérée sont des

molécules ou des ions en solution aqueuse. Si I'une des especes est I'eau,

¢'est-d-dire le solvant, on convient de ne pas faire figurer [H,0] dans I'ex-

pression de Q,. p Voir exercices n” 5 4 8, page 123

Propriétés

Le quotient de réaction est attaché 2 une équation de réaction écrite dans
un sens donné. Ce sont, en effet, les concentrations des corps situés dans le
second membre de 1'équation qui figurent au numérateur de Q,, tandis
que les concentrations des corps situés dans le premier membre de I'équa-
tion interviennent au dénominateur.

Par suite, si ’on inverse les deux membres de 1'équation de la réaction
considérée, 1'expression du quotient de réaction Q, est remplacée par son
inverse.

CHAPITRE 7 — ETAT D'EQuILIBRE D'UN SysTeme 113
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Exemples

En solution homogéne
« Soit la réaction de ’acide éthanoique avec I'ammoniac en solution
aqueuse (fig. 1), réaction acido-basique ayant pour équation :
CH,-COOH (aq) + NH, (ag) = CH,~COO- (ag) + NH] (aq)
Pour un état quelconque du systéme, le quotient de réaction s’écrit :
O [CH,~COO] [NH]]
" [CH;~COOH] [NH,]
» Soit la réaction de I"acide éthanoique avec |’eau dont I'équation s’écrit :
CH,~COOH (aq) + H,0 = CH,~COO- (ag) + H,0*
Son quotient de réaction a pour expression :
0= [CH,~COO-] [H,0%]
& [CH,~COOH]
On ne fait pas figurer [H,O] au dénominateur par convention.

* Pour la réaction d’oxydation des ions iodure par |’eau oxygénée en milieu
acide, ayant pour équation :

H,0, (ag) + 2 I~ (ag) + 2 H* (ag) = 1, (ag) + 2 H,0
le quotient de réaction Q, s’écrit :
[L,]

O Tm,0 07 T
On ne fait pas figurer [H,0]? au numérateur de cette expression puisqu’il
s’agit du solvant.

En solution hétérogeéne

On parle de solution hétérogene lorsque la solution comporte un ou plu-
sieurs corps a I’état solide.
Il peut s agir de réactifs peu solubles qui ne se dissolvent pas entiérement

ou de produits peu solubles qui se déposent a I’ état solide lors de leur for- |

mation (on dit alors qu’ils précipitent). On rencontre de telles réactions
lors de la caractérisation de certains ions. Généralement, 1'équation de
ces réactions s’écrit en placant dans le premier membre le corps solide et
dans le second membre les ions correspondants, qu’il s’agisse d’une mise
en solution (la transformation a lieu alors dans le sens direct) ou d'une
précipitation (la transformation a lieu dans le sens inverse).

» La dissolution du sulfate de calcium CaSO, a pour équation :
CaSO, (s) = Ca?* (ag) + SO?™ (aq)
Le quotient de réaction, qui lui est associé, est :
Q,=[Ca*] [SO]7]

» La caractérisation des ions Cu?* (ag) par formation d’un précipité d’hydro-
xyde de cuivre (II) sous I'action des ions hydroxyde (fig. 2) peut étre repré-
sentée par |’équation :

Cu(OH), (s) = Cu** (agq) + 2 HO (aq)
dont le quotient de réaction s’écrit : Q, = [Cu?*] [HO ]2
» Une solution hétérogéne peut également comporter un métal (ou des
métaux). C’est le cas des réactions d’oxydoréduction mettant en jeu des
métaux et leurs cations :

Cu?* (aq) + Zn (s) = Cu (s) + Zn** (aq)

Le quotient de réaction associé a cette équation s’écrit: 0, = Pty

[Cu] -

On ne fait figurer dans I’expression de O, que les concentrations
des espéces dissoutes.

solution
d'ammoniac

solution d'acide
éthanoique

Fie. 1 L'ammoniac NH, réagit en solution
aqueuse avec l'acide éthanoique.

» Voir exercices n°s 9 et 10, page 123

p Voir exercices n°s 11 a 16, page 124

Fig. 2 Caractérisation des ions Cu?* (aq) par
formation d'un précipité d’hydroxyde de
cuivre () Cu(OH), (s).




Ak g| Quotient de réaction dans Pétat d’équilibre Q, .,

BERE Définition

On note Q, ,, la valeur que prend le quotient de réaction lorsque
I’état d’équilibre du systéme chimique considéré est atteint.

Dans cet état d’équilibre, les concentrations molaires des différentes especes
ne varient plus ; elles prennent des valeurs [X],, bien définies que Ion peut
déterminer par diverses méthodes, comme la conductimétrie ou la spectro-
photométrie.

Détermination de Q, ,, par conductimétrie

Rappels de conductimétrie

La conductance G d’une colonne d’électrolyte dans une cellule conductimé-
trique (fig. 3) est I'inverse de sa résistance, elle s’exprime en siemens (S ou
£y
1
G =—= i—
R U
La conductance est proportionnelle & la surface S des €lectrodes et inverse-
ment proportionnelle 4 leur distance [ :
S
G=0 [r—,

* Laconductivité d'un électrolyte MX s’exprime en fonction de la concentra-

tion molaire des ions M* (aq) et X~ (aq) et de leurs conductivités molaires
ioniques A,,. et Ay (exprimées en S-m?-mol-') :
0 = Ay X [M* (aq)] + Ay X [X~ (ag)]

Détermination expérimentale de Q, ,,

générateur
basse fréquence

conductimétrique

solution ionigue

Fic. 3 Principe de la mesure d'une conduc-
tance. Les deux multimétres fournissent les
valeurs de / et U (valeurs efficaces). On
opére en courant alternatif (GBF).

» Voir exercices n° 21 a 23, page 125

EXPERIENCE }

« Introduire dans un bécher environ 50 mL d’une solu-
tion d’acide éthanoique de concentration :

c=1,0x 10" mol-L-!
» Placer dans la solution la cellule du conductimétre

calibré pour indiquer directement la conductivité de la
solution (fig. 4).

cellule du
conductimétre

bécher

conductimeétre solution d'acide

= agitateur
magnétique

Fic. & Mesure conductimétrique de la conductance G
d'une solution d'acide éthanoique de concentration molaire
| ¢=10x 10" mol-L-.

CHAPITRE 7 — ETAT D'EQUILIBRE D'UN SYSTEME E
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OBSERVATION
On reléve une conductivit 6 =49 x 10-* S-m-..

INTERPRETATION
Le caractere conducteur de la solution est dii aux ions produits par la réac-
tion de I’acide éthanoique avec I'eau dont I’équation s’écrit :

CH;-COOH (aq) + H,0 = CH,~COO- (ag) + H,0*

Cette réaction peut se produire dans les deux sens et elle conduit & un état
d’équilibre. Dans cet état d’équilibre, les concentrations des différentes
especes ne varient plus; elles prennent des valeurs déterminées :

[CH,—~COOH (ag)],, [CH,—~COO- (aq)],, et [H0%],,
En désignant par Ay . et )'CH‘—CO(; les conductivités molaires ioniques des
ions formés, la conductivité o de la solution est :

0 = Ay o X [H30%]4y + Acyy_coo X [CH~COO- (ag)l,
soit : 6 = (Ay o + Ay _coo) X [H;0%]s,
car la réaction produit autant d’ions H,O* que d'ions CH,~COO- (agq).

On en déduit :

[H,0*15 = [CHy-COO- (ag)ley = ——

7LH_.o- + Ay ~CO0

Application numérique :
My o= 3,5% 102 S-m?-mol;

- 3§ m2-mol-!
Acycoo =41 x 10 S-m?-mol

-3
[H,0%],, = [CH,-COO- (ag)l,, = % =0,125 mol-m->

[H,0%];, = [CH,~COO- (ag)], = 1,25 x 10 mol-L-".

L’acide éthanoique introduit se retrouve sous forme de molécules
CH,~COOH (aq) et d’ions éthanoate CH,~COO- (ag). Donc :

"CH,~COOH (ag), = ' IEH3~COOH (ag) ~ CH,~COO" (ag),,
D’oil, en divisant par le volume V de la solution :
[CH,~COOH (ag)], = [CH,~COOH (ag)], - [CH,~COO- (ag)l,, = ¢ — [H,0%],,

[CH,~COOH (aq)];, = 1.0 X 103 — 1,25 x 10+ = 8,75 x 10~ mol -L-.

On en déduit la valeur du quotient de réaction dans 1’état d’équilibre :

[CH~COO s, [Hi0%sy _ [HiO%e? _ (1,25 x 10492

C4=""[CH,COOMl, c-[H,0, 875x107

0, ., = 1,78 10,




Constante d’équilibre

associée a I’équation d’une réaction

Invariance de Q, ., pour une réaction
donnée (a température déterminée)

A I'aide du dispositif de I’expérience précédente (fig. 4). mesurons la conduc-
tivité o de solutions d’acide éthanoique de diverses concentrations ¢. En opé-
rant 2 la température de 25 °C, on obtient les résultats du tableau suivant :

2,0x 103
6.9 x 10

1,0 x 103
49 x 1073 |

1,0 x 102
16,2 % 103

50x 1073
11,4 x 107

¢ (en mol.L-")
o (enS.m™")

Comme dans 1'expérience précédente, on détermine la concentration des
ions oxonium & I’équilibre et la valeur de Q, ,, par les relations :

c [H;0%],,2
1H30+] g = : Qre"r == - !:'
o JLH,m- + l(‘H_ €00 " ¢—[H0%]
¢ (en mol.L-) 1L0Xx102 | 50x10°® | 20x10° | 1,0x107
[H,0%], (enmol-L) | 4,14x 10+ | 292x 10+ | 1,76x 10+ | 12510~
(/9% i 1.79% 105 | 1,80x 105 | 1,71x10° | 1,78% 10 |

On vérifie que le quotient de réaction a I’équilibre demeure pratiquement
constant: @, ., = 1,76 x 10 (& 3 % pres).

Ainsi, lorsque la concentration du réactif CH,~COOH (ag) varie, le quotient de
 réaction dans I’état d’équilibre demeure invariant a une température donnée.

Le quotient de réaction dans I'état d’équilibre d’un systéme prend
une valeur indépendante de sa composition initiale.

(]

Définition de la constante d’équilibre
associée a I’équation d’une réaction

B} Définition

La constante d’équilibre associée a I’équation d’une réaction est la
valeur que prend le quotient de réaction dans I’état d’équilibre du
systéme.

On la désigne par K :
K= Qréq

B Propriétés

+ La constante d’équilibre est associée a I’équation d’une réaction donnée.
Elle est spécifique de la réaction étudiée et se réfere a une équation écrite
dans un sens déterminé,

+ La constante d’équilibre ne dépend que de la température.

Elle ne dépend pas de la fagon dont 1’équilibre est atteint (que I’on parte des
espéces situées 2 droite ou a gauche du signe = dans I’équation de la réac-
tion), ni des proportions dans lesquelles les réactifs sont mélangés.

+ La constante d’équilibre ne dépend pas de la composition initiale du
systéme.

» Voir exercice n® 24, page 125

POINT HISTOIRE

C'est en 1867 que deux chimistes nor-
végiens, Cato Max Guldberg (1836-
1902) et Peter Waage (1833-1900),
publiérent la loi régissant les équilibres
chimiques.

Cette loi, qui traduit I'influence des
variations de concentration sur les
équilibres chimiques en milieu homo-
géne, est connue sous le nom de « loi
d’action de masse ».

p Voir exercices n°s 17 a 20, pages 124
et 125

CHAPITRE 7 — ETAT D'EQUILIBRE D'UN SYSTEME 1]7



Taux d’avancement final

dans I'état d’équilibre

Influence de la composition initiale

Les résultats des calculs effectués lors des expériences précédentes permet-
tent de déterminer le taux d’avancement final T pour la réaction de ’acide
éthanoique avec I’eau, et ceci lorsque la composition initiale varie :

= Yoy _ "QH;-C{)U (ag)éq

X max n(;“H_‘-COOH (aq)
En divisant numérateur et dénominateur par le volume V de la solution :
¢ [CH,-COO" (@q)ly, _ [H.0%)s,
[CH,—COOH (aq)]; c

Pour chacune des solutions étudiées, on calcule les taux d’avancement suivants :

¢ (en mol-L-) 1,0x 102 5,0x 103 2,0x 1043 1.0x 103
[H,0%], (enmol-LY) | 4,14x 10~ | 292x 10+ | 1,76x 10+ | 1,25x 10~
(%) 4.1 5.8 8.8 12,5

Plus une solution d’acide éthanoique est diluée, plus le taux d’avancement
final de la réaction de I'acide avec I’eau est grand.
Le taux d’avancement final dépend de I’état initial du systéme. p Voir exercice n° 24, page 125

[ Influence de la constante d’équilibre

Soit la réaction générale d’équation :
A (ag) + B (aq) = C (aqg) + D (aq)
[C] D]
[A] [B]

Dressons son tableau d’évolution (en concentrations) a partir d'un état initial
ol les concentrations des réactifs A (ag) et B (ag) sont égales a ¢ mol - L',

dont la constante d’équilibre est K =

Equation Alag) + Blag) = Clag) + Dlag)
Etat initial ¢ ¢ 0 0
Etat d’équilibre c(l-1) c(l-1) cT cT
; 5 R
L’expression K = T montre que le taux d’avancement a 1’équilibre T

dépend de la valeur de la constante d’équilibre K. Le tableau indique la
valeur de T pour quelques valeurs de K.

3 1L0x 1073 | 10x 102 1,0x 10 10 |10x10"|10x10? | 1,0x 103 » Voir exercice n° 27, page 126
d’équilibre K '
Taux d’avancement
a Péquilibre % ( 30% | 90% | 24% 50% | 76 % 91 % 97 %

Le taux d’avancement a I’équilibre est d’autant plus élevé que la
constante d’équilibre K est plus grande.

Pour une constante K > 10%, on obtient T > 99 % ; on considere alors que la
transformation est quasi totale.
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1 Quotient de réaction Q,

® Pour un état donné d’un systeme chimique, le quotient
de réaction Q, associé a la réaction d’équation :
a A (ag)+ b B (aq) =c C (ag) +d D (aq)
[C) D} <« especes du second membre
[AJ [B]Y < espéces du premier membre

estQ, =

W La valeur de Q, n’est pas dimensionnée; elle se cal-
cule au moyen des valeurs, en mol-L-!, des concentra-
tions molaires des réactifs et produits.

B On ne fait figurer dans I'expression de Q, que les
especes dissoutes : I'eau (solvant) ou les solides n’inter-
viennent pas.

b8 2 Quotient de réaction

L dans Pétat d’équilibre Q, ,,
B La mesure de la conductance G (en siemens S) d’une
colonne de solution d’électrolyte MX permet de calculer
sa conductivité o :

1

G=G{§ (cenS-m)

Cellule conductimétrique.

La conductivité o est reliée a la concentration des especes
ioniques et a leur conductivité molaire ionique A (en
S-m>-mol):

0 = Ay [IM* (aq)] + Ay [X- (aq)]
B La détermination par conductimétrie de la concentra-
tion d’especes ioniques permet de calculer la valeur du
quotient de réaction dans I’état d’équilibre O, .

L'ESSENTIEL

Pour la réaction d'un acide avec ’eau d’équation :
R-COOH (aq) + H,0 = R-COO- (aq) + H,0*

- [R_COO Jr"q [H}O+]{‘(f i=

[H,07],>
[R-COOH], ¢ =[H;0%]y .

rég

Constante d’équilibre associée
a Péquation d’une réaction

A:[Alg
B: [Blgg
C: [Cly
D:[Dlgy

Al PRV Eseile Fae K7

Systéme en équilibre.

B Le quotient de réaction dans 1’état d’équilibre d'un
systeme prend une valeur indépendante de sa composi-
tion initiale. On la désigne par K ; c’est la constante
d’équilibre associée a I’équation de la réaction :
_[Clyf (D1

[Ale” [Ble®
® La constante d’équilibre K ne dépend que de la tempé-
rature :

K=Qrt’t}‘; K

K = f(T) uniquement

B Le taux d’avancement a I'équilibre dépend de la
valeur de la constante d’équilibre et de 1'état initial du
systéme.

Mots-clés

» Quotient de réaction
» Constante
d'équilibre

» Conductivité
» Conductivité
molaire ionique

p Voir lexique page 348
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Détermination conductimétrique
d’une constante d’équilibre

La conductimétrie est une méthode expérimentale bien adaptée a la détermination de
la concentration molaire des ions formés par la réaction des acides avec I'eau.

IMIATERIEL

« Bécher de 200 mL.

+ Conductimétre ou cellule conductimétrique, générateur
basse fréquence et deux multimeétres.

» Agitateur magnétique.

¢ Solutions de méme concentration (c= 1,0 x 102 mol-L-")
d'acide éthanoique, d'acide méthanoique, d'acide ben-
zoique et de chlorure de potassium.

REFLEXIONS PREALABLES

« Les mesures conductimétriques réalisées sur des solu-
tions d'acides concernent-elles I'état initial ou I'état
d’équilibre des systémes étudiés ?

Justifier,

= Est-il indispensable d'opérer avec de I'eau distillée ?
Pourquoi ?

« Doit-on se soucier de la température ?

SCHEMA DU MONTAGE

générateur basse fréquence

-——Dbécher

solution d'acide
carboxylique

cellule du Ll
conductimétre 3 e l

agitateur
magnétique

Mesure de la conductance d'une solution.

OsJecTiFs : Calculer le taux d’avancement final et la
constante d’équilibre de la réaction d’acides faibles
avec I'eau.

® Introduire dans le bécher 100 mL de la solution
d'acide éthanoique CH,-COOH.

B Réaliser le montage du schéma ci-dessus, mesurer la
tension U et I'intensité / (valeurs efficaces) ; en déduire la
valeur de la conductance G.

B Répéter ces mesures avec la solution d'acide ben-
zoique C,H,-COOH, puis avec la solution d'acide métha-
noique H-COOH, en ayant pris soin entre chaque mesure
de rincer le bécher et la cellule avec de I'eau distillée,
puis avec la nouvelle solution dont on veut mesurer la
conductance.

m Compléter le tableau ci-aprés en calculant la conduc-
tivité o.

La constante de la cellule est la quantité k= —; avec:
B mN)=kMm)xG(S)

Déterminer la valeur de cette constante sachant qu'une
solution de chlorure de potassium de concentration
1,0 x 10-2 mol-L-7 a une conductivité de 1,5 x 10* S-m-!
(a 25° C).

acide acide acide
SGHIIEOI'IS éthanoique | méthanoique | benzoique
G (en S)
o(enS-m")
» QUESTIONS

1. Ecrire I'équation de la réaction d'un acide R-COOH
avec I'eau et dresser le tableau d’évolution correspon-
dant a cette transformation.

2. Donner le bilan en concentrations dans I'état final et
exprimer le taux d’avancement en fonction de [H,0+] et
de la concentration c.

3. Compte tenu des valeurs des conductivités molaires
ioniques (en S-m2-mol-") a la température de 25 °C :
hy0-=35,0x102;

lcn,—oour='"°9 X103,

)hu_cm. = 5.46 x 103 H

Ao p,-coo =323 X 10°2;

calculer les concentrations des espéces ioniques pro-
duites dans chacune des réactions étudiées.

&. Calculer le taux d’avancement final de la réaction de
chacun des acides étudiés avec I'eau.

5. Calculer la constante d’'équilibre K associée a I'équa-
tion de la réaction des trois acides avec I'eau.

Quel est I'acide dont la réaction avec I'eau est :

- la plus avancée ?

- la moins avancée ?




L’or peut-il étre oxydé ?

car ils sont réputés inoxydables. Cette réputation est-elle vraiment sans faille ?

{' ﬁ‘l L’or fait partie avec le platine, l'iridium et le rhodium des métaux nobles, ainsi nommeés

poc K

Attaque de Por par 'eau régale

L’or résiste a I"attaque des acides pris séparément. Mais
le mélange comportant 3 parts d’acide chlorhydrique
concentré pour une part d’acide nitrique, nommé eau
régale, peut « dissoudre » I'or. Dans cette réaction, I'oxy-
dant est I'ion nitrate NO; (ag) qui est réduit a I'état de
monoxyde d'azote NO (g), tandis que I'or Au (s) est oxydé

feuille d'or

eau régale

Attaque d'une feuille d'or par I'eau régale.

a I'état de cation Au™ (ag). Mais la constante d’équilibre
associée est extrémement petite de sorte que I'oxydation par
I'acide nitrique seul ne s’observe pas, puisqu’elle s’arréte
dés que la concentration des ions Au** (aq) atteint une
valeur infinitésimale. Toutefois en présence d’ions chlorure
CI- (ag), I'ion Au* (ag) donne une combinaison trés stable,

Comment extraire Por
d’un minerai pauvre ?

Bien que l'or soit
réputé inoxydable, son
oxydation par le dioxy-
gene de |air devient pos-
sible en présence d’ions
cyanure CN- (ag). Ceux-
ci réagissent alors avec
les ions Au* (ag) formés
pour les transformer en
ions Au(CN); (aq). Pour
extraire I'or d’un mine-
rai pauvre, on fait barbo-
ter de I'air dans une suspension aqueuse du minerai broy€,
en présence d'ions cyanure, en milieu basique. Le résidu est
&liminé par filtration, puis on ajoute de la poudre de zinc au
filrat: ce demier réactif réduit I'ion Au(CN); (ag) en or
métal que 1’on peut alors séparer par filtration.

Or natif du quartz. On trouve
souvent de l'or dans les filons
de quartz.

I'ion AuCl] (ag). La constante d’équilibre associée a cette
derniére réaction est trés grande, ce qui favorise la forma-
tion des ions AuCl] (ag), de sorte que les ions Au* (aq)
sont éliminés de la solution. L acide nitrique peut alors
continuer 2 oxyder le métal jusqu’a ce que tout I'or ait réagi.

| > QUESTIONS

1. Donner la demi-équation d’oxydoréduction du couple
NO; (aq) / NO (g).

2. En déduire I'équation de la réaction d'oxydation de l'or
en ion Au3* (aq) par I'ion NOj (aqg).

3. Donner I'expression littérale de la constante d'équilibre
K, associée a cette équation.

4. Ecrire I'équation de la réaction de formation de I'ion
AuCl; (aq) et donner I'expression de la constante d’équi-
libre K, associée.

5. Ecrire I'équation globale de I'attaque de l'or par I'eau
régale conduisant a I'ion AuCl; (aqg).

6. Donner I'expression de la constante d’équilibre K; asso-
ciée a cette derniére équation.

Quelle relation lie les 3 constantes K, K, et K, ?

| p QUESTIONS

1. Ecrire 'équation de la réaction d’oxydation de I'or métal
en ions Au* (aq) par le dioxygéne de I'air en milieu basique.
2. Exprimer la constante d’équilibre K, associée a cette
équation.

3. Donner I'équation de la réaction de formation de l'ion
Au(CN); (aqg).

&. Exprimer la constante d’équilibre K, associée a cette
deuxiéme équation.

5. Ecrire I'équation de la réaction d’oxydoréduction
conduisant a I'or métal.

6. Donner 'expression de la constante d’équilibre K; asso-
ciée a cette derniére équation.
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EnoNCE
TR RATE R DETERMINATION D’UNE CONSTANTE D’EQUILIBRE

On plonge la cellule d’'un conductimétre (S = 1,0 cm?; 2. Calculer la constante d'équilibre K associée a I'équation de
{ = 1,0 cm) dans une solution d’acide méthanoique cette réaction.

H-COOH de concentration ¢ = 5,0 x 10-2 mol-L-'. On lit

une conductance G=3,30 x 10~ S. Données T ’ :

1. Déterminer le taux d'avancement final t de la réaction de Conduganss Togfagges {F gffjes (en S'T 5?; : 1&]*3

I'acide méthanoique avec I'eau. ;“"30' i i Moo =580 x ’

=Sy O

EXPRIMER UNE CONSTANTE D’EQUILIBRE EN SOLUTION AQUEUSE ,
* La constante d'équilibre associée a I'équation d'une réac- | e Exemple : pour la réaction d'équation :

tion est la fraction qui comporte : aA(ag +bB(ag) +nH,0=cC (ag)+ dD (ag) + pS ()
- au numérateur: le produit des concentrations a I'équilibre [Cl¢ [D}?
des espéces dissoutes du second membre =—
- au dénominateur : le produit des concentrations a I'équi- [Al* [B]® '
libre des espéces dissoutes du premier membre. La concentration de I'eau ne figure pas dans ['expression de |
Chaque concentration, exprimée en mol - L', est affectée d'un | la constante d'équilibre. Noter également que S est un solide

exposant égal au nombre steechiométrique correspondant. et qu'il n'intervient pas dans I'expression de K

J
SoLuTion COMMENTAIRES

1. Ecrivons I'équation de la réaction et dressons son tableau d'évolution en effec-
tuant un bilan en quantités de matiére, puis en concentrations.

H-COOH (ag) + H,0 = H-CO0- (aq) + H,0" L'équation de la 'réaciiun s'écrit en plagant a
J gauche les réactifs que I'on a mélangés; les
Etat = 1 0 0 produits formés apparaissent & droite.
\ |initial
BM Etat Le bilan en concentrations (BC) s'obtient a
final =Ky - X1 X1 partir du bilan en quantités de matiére (BM)
Etat » 5 T 0 en divisant par le volume V de la solution.
| -
gc |initial
&ﬂlﬂ a1 | ¢ H01, —~  |[H-COO (a@)l,= H,0*],|  [H,0%],
Rechercher quelles sont les espéces respon-

sables du caractére conducteur de la solution ;
ce sont les ions.

Attention aux unités: la conductivité étant
en S-m-), il faut exprimer [en m et Sen m2

Le caractere conducteur de la solution est dii aux ions H-COO- (ag) et H,0* produits
par la réaction. La conductivité de la solution est :

{ -2
o=Gx—=330x10"*x £= 330x102%2S-m™!
) 104

Tenir compte des relations entre les concen-
trations des ions pour réduire le nombre d'in-
connues, ici [H-COO- (ag)l,= [H,07],.
Attention, la valeur de la concentration est
obtenue en mol-m-2 (qui est l'unité Sl de
concentration).

0 =My 0. X [H0*], + Ay g0 X [H-COO- (aq)], = QH30‘ + Acoo) X [H0%),
c _ 330x 10
Mo +Micoo (850 +055)x 102

ou [H;0%],=8,15 x 10~* mol-L-,

= 0,815 mol-m-3

D'od : [H,0%], =

> - B x, [H,0*], 815x10*
Le taux d'avancement final de la réaction est: 1= —= = :
c 50x 103

Le taux d'avancement final est le rapport entre

\ I'avancement final et I'avancement maximal.
1 =0,163, soit 16,3 %

2. La constante d'équilibre K associée a I'équation de la réaction s'écrit :
_ [H-COO],x [H,0%],

K=Q 4= [H-COOH] Les valeurs des concentrations a prendre en

f compte sont les valeurs dans I'état d'équilibre,

_ [H012 _ (8,15 x 104 . K=1.59 x 10 c'est-a-dire dans I'état final. Ce sont les
c- [H30+]“ 50x10%-815x 10+ " ’ valeurs des concentrations en mol-L-".

— - —— — — —

122




5§ CONTROLE
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. Une solution ... est une solution en présence d'un
corps solide.

b. Un composé peu soluble se déposant a I'état solide
lors du mélange de deux solutions se nomme ...

c. L'expression [Ag* (aq)], [Cl- (ag)]; est le ... ... ...
associé a la mise en solution du chlorure d'argent dans
I'état ... du systéme.

d. La ... d'une solution est l'inverse de sa résistance.

E Vrai ou faux?

a. La conductance d’une colonne d'électrolyte est pro-

portionnelle a sa longueur.

b. L'unité de conductivité est le S-m?.

c. La conductivité molaire ionique s'exprime en

S-m2-mol-".

d. Le quotient de réaction associé a la réaction d'équation :
BaS0, (s) = Ba?* (aq) + SO7 - (ag)

est, dans I'état final : Q,,= [Ba?*], [SOZ°],.

B acm

a. Le quotient de réaction associé a la réaction d'équation :

aA (ag) + bB (ag) = c C (aq) + d D (aq)
est, dans I'état initial du systéme :

[A1? (B]” | [Cl© D17
(eria 12 R (A7 1Bl
b. La constante d’équilibre relative a I'équation de la
réaction d'un acide HA avec |'eau s'écrit :

[HAls .
[Ale Hi0's

D Qf-‘= D Qf.‘=

K=

[Alsg HiO gy
[HAlg [H,0leq

K=

_ Ay 0%
K (FAlL,
c. Le quotient de réaction associé a I'équation de la
réaction de réduction des ions Cu?* (ag) par le zinc a
pour valeur, dans I'état initial :

i [Zn?+], [Cu]; : Q= [Zn?4],

[Cuz], [Zn], [Cuz,
d. Le phosphate de calcium Ca,(PO,), est un compose
trés peu soluble. La constante d'équilibre relative a sa
mise en solution s'écrit :
[ K=[PO] 14 [Ca?*l:
O K=[PO¥]&® [Ca?*]e?:
O K=[POZ 14 [Ca**ls.

n Apprendre a rédiger

Expliquer comment une mesure conductimétrique per-
met de déterminer la constante d'équilibre associée a
l'équation de la réaction de |'acide éthanoique avec l'eau.

Quotient de réaction
de réactions acido-basiques

B - Dans I'état initial

On considére la réaction de I'acide benzoique C;H,-COOH
avec l'eau.

a. Ecrire I'équation de la réaction.

b. Donner I'expression du quotient de réaction dans I'état
initial du systeme.

3 2 pans rétat final

On ajoute de I'acide chlorhydrique a une solution d'étha-
noate de sodium.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit.

b. Exprimer le quotient de réaction dans I'état final du sys-
teme.

ﬂ - Réaction ionique

On ajoute une solution de soude [Na* (ag) + HO- (aq)]

a une solution aqueuse d'hydrogénocarbonate de sodium
[Na* (ag) + HCO; (aq)].

a. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit.

b. Donner I'expression du quotient de réaction dans I'état
initial du systeme.

B- Réaction entre molécules

On fait réagir une solution d'acide fluorhydrique HF avec
une solution d'ammoniac.

a. Quel type de réaction observe-t-on ?

b. En donner I'équation.

¢. Donner I'expression littérale du quotient de réaction.

Quotient de réaction
de réactions d’oxydoréduction

ﬂﬂ Réduction du diiode

On donne les deux couples oxydant/réducteur :

S,0%" (aq) / S,0% (aq) et |, (aq) /I (aq)
a. Ecrire I'équation de la réaction de réduction du diiode
par I'ion thiosulfate $,0%" (aq).
b. Donner I'expression du quotient de réaction dans un état
quelconque du systeme.

m - Réaction de titrage

On peut titrer une solution d'ion fer (II) au moyen d'une
solution titrée de permanganate de potassium. Les couples
oxydant/réducteur mis en jeu sont Fe3* (aqg) / Fe?* (aq) et
MnO; (aq) / Mn?* (aq) lorsqu'on opére en milieu acide.

a. Donner I'équation de la réaction d'oxydoréduction cor-
respondant a ce titrage.

b. Exprimer le quotient de réaction dans I'état final du sys-
teme.

CHAPITRE 7 — ETAT D'EQUILIBRE D'UN SYSTEME

123



124

m- Oxydation de I'aluminium

a. Ecrire 'équation de la réaction d’oxydation de I'aluminium
par l'ion cuivre (II).

b. Donner I'expression du quotient de réaction dans I'état
d'équilibre du systéme.

m- Oxydation du fer

Le fer métal plongé dans une solution de diiode |, subit une
oxydation qui conduit & des ions fer (II) en solution Fe2* (ag).
a. Ecrire I'équation de cette réaction d’oxydoréduction.

b. Donner I'expression du quotient de réaction dans I'état
final du systeme,

DoNNEES : couples d'oxydoréduction :
Fe** (aq) / Fe (s); |, (ag) / I (aq).

Quotient de réaction
de réactions de précipitation

E- Un précipité blanc

Le fluorure de baryum BaF, est un composé ionique trés
peu soluble.

a. Ecrire I'équation de la mise en solution de ce composé.
b. Exprimer le quotient de réaction dans I'état initial du sys-
teme.

mn L’un est vert, I'autre est rouille

Les ions fer (I1) et fer (1ll) se caractérisent par les précipités
d’hydroxyde de fer (II) et de fer (lll), respectivement vert et
rouille, donnés par leurs solutions lorsqu'on y ajoute de la
soude.

a. Donner I'équation des réactions correspondantes,

b. Exprimer, pour chacune d'elles, le quotient de réaction
associé dans |'état initial du systéme.

Eﬂ Disparition d’un précipité

Les ions zinc peuvent étre caractérisés par un précipité
blanc d'hydroxyde de zinc Zn(OH), (s) qui se produit lors-
qu'on ajoute une solution d'hydroxyde de sodium & une
solution contenant des ions Zn?+ (aq).

a. Ecrire 'équation de la réaction correspondante.

b. Exprimer le quotient de réaction associé a cette équation
dans I'état d'équilibre du systeme.

Le précipité d’hydroxyde de zinc obtenu se dissout lors-
qu’on ajoute a la solution précédente une solution concen-
trée de soude; il se forme alors I'ion [Zn(OH),]?- (aq).

c. Donner I'équation de la réaction correspondant a cette
transformation.

d. Exprimer le quotient de réaction associé a cette équation
dans I'état final du systéme.

m Exercice de correction
Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éleve. Rédiger
une correction detaillée de I'exercice.

Enoncé

Ecrire I'équation de la réaction de mise en solution de
I'hydroxyde de calcium Ca(OH), et donner I'expression de’la
constante d'équilibre qui lui est associée.

Solution annotée d'un éléve
Lo mise en solidion a Aweun :’ﬂ;«aﬁn\
Ca-(OH)z 2= Gt 9+ <HO™ 2
,TM@W-' M «e/M(A)m [417.)
lo. combanki d' cguilibne amodist ot -

K - ECR.”]:[HO'J?
[ Ga(oi);

"Euy: YA drm&y/mm.td?
/f\)léu.u., d{mm{cﬂf.

m- L'« insolubilité » du sulfate de baryum

La solubilité du sulfate de baryum BaSO, vaut :

§=1,0x 10" mol-L-'a 25 °C
a. Donner I'équation de la réaction de mise en solution du
sulfate de baryum.
b. Exprimer la constante d'équilibre associée a cette équation.
c. Calculer la valeur de la constante d'équilibre a 25 °C.

mﬂ Comment diminuer une solubilité ?

La solubilité du chlorure d'argent AgCl dans I'eau a 25 °C est
§=1,3 %105 mol-L-".

a. Ecrire I'équation de la mise en solution du chlorure d'argent.
b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K asso-
ciée a cette équation.

c. Calculer la valeur de la constante d'équilibre K

d. Expliquer ce qui se passe lorsqu'on ajoute quelques
gouttes d'une solution concentrée de chlorure de sodium a
une solution saturée de chlorure d'argent.

e. Déterminer la solubilité du chlorure d'argent dans une solu-
tion de chlorure de sodium de concentration ¢= 0,10 mol-L-.

Eﬂ Une autre caractérisation des ions fer (liI)

On peut caractériser les ions fer (Ill), Fe3* (ag), par la colo-
ration rouge sang de l'ion FeSCN?* (ag) que I'on obtient
lorsquon ajoute une solution de thiocyanate de potassium
KSCN & une solution d'ions fer (ll).

a. Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette transfor-
mation.

b. Exprimer la constante d'équilibre K associée & cette
équation.

c. On ajoute a 100 mL d'une solution d'ions Fe3t (ag) de
concentration molaire ¢= 1,0 x 102 mol-L-!, 10-® mol d'ions
SCN- (aq) (sans variation sensible du volume).

Déterminer la quantité d'ions Fe** (ag) de la solution dans
I'état d'équilibre sachant que K= 160.




Eﬂ Détermination pH-métrique
d’une constante d’équilibre

Une solution d'acide méthanoique de concentration molaire
¢=1,0x 102 mol-L-" a un pH égal 4 29 4 25 °C.

a. Donner I'équation de la réaction de I'acide méthanoique
avec l'eau.

b. Montrer que la réaction de |'acide méthanoique avec
I'eau n'est pas totale.

c. Calculer le quotient de réaction associé & I'équation de
cette réaction dans I'état d'équilibre du systéme.

d. En déduire la valeur de la constante d'équilibre associée
a cette équation.

Détermination conductimétrique
de constantes d’équilibre

m- Acide benzoique

La cellule d’'un conductimétre (S= 1,0 cm?, £= 1,0 cm) plon-

gée dans une solution d'acide benzoique de concentration

¢=5,0 x 10-* mol-L-! indique une conductance :
G=203x10*S.

a. Ecrire 'équation de la réaction qui a lieu dans cette solution.

b. Déterminer la concentration des espéces ioniques mises

en jeu dans cette réaction.

¢. Calculer le taux d'avancement final de cette réaction.

d. Calculer la constante d'équilibre K associée a I'équation

de cette réaction.

DoNNEES
« Conductivités molaires ionigues (en S-m?-mol') :
Ao =350%102; Acy coo =323 x 103

EI Acide monochloroacétique

La conductivité d'une solution d'acide monochloroacétique
CICH,-COOH de concentration molaire ¢= 5,0 x 10- mol-L!
est égale 4 0,286 S-m-'.

a. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide monochloroacé-
tique avec l'eau.

b. Calculer les concentrations molaires des ions produits
par cette réaction.

¢. En déduire son taux d’avancement.

d. Exprimer et calculer la constante d'équilibre associée a
I'équation de cette réaction.

DonnNEES
« Conductivités molaires foniques (en S-m?-mol-') -
Auo-=35%102; Agey_coo =40%1073

@ﬂ Solubilité du sulfate d’argent

La conductivité d’une solution concentrée de sulfate d'ar-
gent Ag,SO, vaut 6 = 4,49 x 10-' S-m-' a 25 °C.

a. Ecrire I'équation de la réaction de mise en solution du
sulfate d'argent.

b. Exprimer la conductivité de la solution en fonction de la
solubilité s du sulfate d’argent.

c. Calculer la valeur de s a 25 °C.

d. Exprimer la constante d'équilibre K associée a I'équation
de la réaction de mise en solution du sulfate d'argent en
fonction de s.

e. Calculer la valeur de Ka 25 °C.

DonnEEs
- Conductivités molaires ioniques (en S-m?-mol-')
M ag =620 10%; Ag =1,60x 102

m . Taux d’avancement et dilution

On détermine la conductivité de solutions d'acide
fluorhydrique de diverses concentrations c.
Les résultats sont donnés au tableau suivant :

1,0x 104
3,567 x 10-#

¢ (mol-L-")
o (S-m)

1,0 x 102
9,00 x 102

1,0x 10-3
2,185 x 102

a. Ecrire I'équation de la réaction du fluorure d’hydrogéne
HF avec I'eau.

b. Déterminer la concentration effective des ions H,0* et
F- (aq) de ces diverses solutions.

c. Montrer que le quotient de réaction dans I'état d'équilibre
associé a I'équation de la réaction étudiée ne dépend pas
de la concentration de la solution.

d. Calculer le taux d'avancement de la réaction du fluorure
d’hydrogéne avec I'eau pour chacune des solutions.

e. Comment varie ce taux d'avancement avec la dilution de la
solution ?

DonNNEES
» Conductivités molaires ionigues (en S:m?-mol™') :
Ao =350x102; A =554x103

@ﬂ Caractérisation du dioxyde de carbone
* 1. L'eau de chaux

‘ ~ L'eau de chaux est une solution concentrée d’hy-

droxyde de calcium Ca(OH), dont la solubilité & 25 °C est :

s=1,16 x 10-2 mol-L""

a. Ecrire I'équation de la mise en solution de I'hydroxyde de

calcium.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-

ciée a cette équation en fonction des valeurs des concen-

trations molaires dans I'état d’équilibre.

c. Exprimer K, en fonction de s.

d. Calculer la valeur de K a la température de 25 °C.

2. Réaction avec le dioxyde de carbone

Dans 1,0 L d’eau de chaux, on fait barboter un courant
gazeux de dioxyde de carbone.

a. Quelles réactions acido-basiques successives se produi-
sent dans la solution ? En donner les équations.

b. La constante d'équilibre associée a I'équation de la mise
en solution du carbonate de calcium CaCO, a pour valeur, a
25 °C, K,= 4,0 x 105,

Ecrire I'équation de cette réaction et donner I'expression de
K, en fonction de la valeur des concentrations molaires des
espéces mises en jeu.

c. Quelle quantité minimale de dioxyde de carbone faut-il
dissoudre dans la solution étudiée pour observer un début
de précipitation de carbonate de calcium ?

Commenter ce résultat.

CHAPITRE 7 — ETAT D'EQUILIBRE D'UN SYSTEME
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POUR ALLER
PLUS LOIN

Eﬂ Un précipité amphotére

& L'hydroxyde d'aluminium AI(OH), est un solide
blanc d'aspect gélatineux qui se forme lorsqu’on

ajoute une solution de soude a une solution contenant des
ions Al (ag).
Ce précipité, qui possede la propriété de se dissoudre dans
un excés de soude du fait de sa transformation en ions
Al(QH); (aq), est dit amphotére.
Ces réactions sont mises a profit pour caractériser les ions
AP (aq). )
a. Ecrire I'équation de la réaction de mise en solution du
solide Al(OH),.
b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciée a cette équation.
c. Calculer cette constante K, sachant que la solubi-
lité de I'hydroxyde d'aluminium est s = 2,5 x 10~ mol-L-!
825 °C.
d. Ecrire I'équation de la réaction traduisant la disparition
du solide Al(OH), en présence d'un excés d'ions hydroxyde
et donner I'expression de la constante d'équilibre K, qui lui
est associée.
e. Connaissant la valeur de K, a 25 °C (K, = 40), en déduire
la valeur de la constante d'équilibre K, relative a I'équation
de la réaction de formation directe de I'ion AlI(OH); (aq) a
partir de I'ion Al** (aqg).

EH Le chlorure d’argent est soluble dans une
solution d’amoniac

1. a. Ecrire I'équation (1) de la réaction de mise en solution
du chlorure d'argent.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciee a cette equation.

c. Sachant que K, = 2 x 10-'9 a 25 °C, déterminer, en
mol-L-", la quantité maximale de chlorure d'argent que I'on
peut dissoudre dans 1,0 L d’eau a cette température.

d. On place 2,0 mg de chlorure d'argent dans 1,0 L d'eau.
Observe-t-on sa dissolution compléte ?

2. On place 2,0 g de chlorure d'argent dans 1,0 L d'eau et
on fait barboter dans cette suspension de I'ammoniac jus-
qu'a ce que la solution en ait absorbée 1,0 mol (sans varia-
tion sensible du volume).

On observe la disparition totale du solide en suspension.

a. Interpréter le phénoméne sachant que I'ammoniac forme
avec l'ion Ag* (ag) une combinaison trés soluble (nommée
complexe) de formule [Ag(NH,),1* (ag).

b. Ecrire I'équation (2) de la réaction de formation de ce
complexe.

c. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciée a cette équation.

d. Cette constante a pour valeur K, = 2,5 x 107 a 25 °C. Que
peut-on dire de la transformation correspondante ?

e. Quelle est, pratiquement, la valeur de la concentration en
complexe a I'équilibre ? En déduire la valeur de la concen-
tration des ions Ag* (aq) restants dans la solution,

f. Calculer alors la valeur du quotient de réaction associé a
I'équation (1) et montrer que, dans ces conditions, I'état
d'équilibre correspondant ne peut étre réalisé. Conclure.




Transformations
associees a des reactions
acido-basiques

des a des statfu
Par | cides forts qu'el itiennent les pluies acides causent de nombreux dommages a
I'environnement
p Comment distingue-t-on les acides forts des acides faibles ?

OBJECTIES

® Savoir que K, est la cons-
tante d’équilibre associée a
'autoprotolyse de I'eau.

@ Définir la constante d’aci-
dité K, d’'un couple acide/
base.

©® Déduire la valeur du pH de
la concentration des ions oxo-
nium ou hydroxyde.

@ Déterminer la constante
d’équilibre d’'une réaction
acido-basique.

@ Déterminer I'espéce prédo-
minante d’un couple acide/
base.

PLAN DU COURS

ﬂ Autoprotolyse de I'eau
E Constante d'acidité K, ; pK,

B Constante d'équilibre
associée a une réaction
acido-basique

ﬂ Diagramme

de prédominance.
Distribution des espéces
acido-basiques
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La théorie de Bronsted est basée sur les équilibres existant
entre les acides et les bases conjugués. Toute solution d’un acide ou d’une
base contient les deux espéces conjuguées. Mais dans quelle proportion ?
Cela dépend de I'aptitude de I'acide a céder son proton et de celle d’une
base a le capter. Comment mesurer cette aptitude ? C’est le rdle de la

constante d’acidité.

ACTIVITE 1

Détermination de pH

P A raide d’'une touche au paﬁier indicateur de pH,
déterminer le pH de solutions de divers produits d'usage
domestique ou de boissons.

Produits d’entretien : produit pour nettoyer les vitres,
déboucheur de canalisations de lavabos, décapant pour
fours, détartrant pour cafetiéres, pour WC.

Boissons : jus d'orange, de citron, de pamplemousse, de
tomate ; biére, vin blanc, vin rouge.

Sécurité : les acides et bases concentrés sont des pro-
duits dangereux.

= Pour les manipuler, s’équiper de gants et lunettes de
protection.

P Quels sont les produits dangereux dans la liste ci-
dessus ?

ACTIVITE 2

Quel est le meilleur donneur

de protons ?

A. Etude de la solubilité et de la nature acido-basique
— de ’acide benzoique :

= Dans un erlenmeyer contenant 100 mL d’eau, placer
500 mg d’acide benzoique.

Agiter et prendre le pH de la solution a I'aide d'un
papier indicateur de pH.

P> Ecrire la réaction rendant compte du pH de la solution.
— du benzoate de sodium :

m Placer 1.0 g de ce solide dans un erlenmeyer contenant
100 mL d’eau. Agiter et prendre le pH de la solution.

P> Ecrire la réaction rendant compte du pH de la solution.

B. Des acides méthanoique et éthanoique, quel est le
meilleur donneur de protons ?
m Dans un erlenmeyer A, dissoudre 1,0 g de benzoate de
sodium dans 100 mL d’eau distillée ; répéter la méme
opération dans un erlenmeyer B.

A I'erlenmeyer A, ajouter,
a I'aide d’une burette

(ou d'une pipette gra- soliiion dadide

duée de 10 mL), 7,0 mL méthanoique
d’acide méthanoique de H-COOH de
: - concentration
concentration molaire 1.0 mol . L-!
1,0 mol-L-,
A I'erlenmeyer B. ajouter,
de la méme facon, 7,0 mL
’ la- agon 1,0 g de benzoate
d’acide éthanoique de A
concentration molaire CgHs-COONa

dans 100 mL d'eau

1,0 mol - L.

p 1. Qu'observe-t-on
dans les deux erlen-
meyers ?

P 2. Ecrire, dans chaque cas, I'équation de la réaction
effectuée.

p» 3. Comparer les taux d'avancement de ces deux
réactions.

P 4. Comparer 'aptitude de Pacide méthanoique et de
I'acide éthanoique a transférer leur proton a I'ion ben-
zoate.

Réaction entre |'acide métha-
noique et le benzoate de sodium.

CHIMIE ET VIE PRATIQUE

# Les solutions fortement acides et fortement
basiques doivent étre manipulées avec les plus grandes
précautions. C'est le cas des déboucheurs de canalisa-
tion (a base de soude), des détartrants (a base d'acide),
de I'électrolyte des batteries d'automobiles...

Pour les manipuler, il faut s'équiper de gants et de
lunettes de protection.

LENIGME
DU CHAPITRE

Le pouvoir désinfectant de I’eau de
Javel est dii a I’ion hypochlorite ClO- (ag) qui
posséde une action bactéricide. Pourquoi doit-
on ajouter de ’acide sulfurique a P’eau des
piscines désinfectées a I’eau de Javel ?



1 Autoprotolyse de I'eau

m Le pH de I'eau pure

Le pH de I'eau pure ne peut étre mesuré que dans des laboratoires spéciali-
sés : il est égal & 7.0 a la température de 25 °C. C’est cette valeur qui a été
prise comme référence d'un milieu neutre (fig. 1).

Dans I’eau pure, a 25 °C, la concentration des ions oxonium est donc :

[H;0*] = 104 = 1,0 X 10-7 mol-L-!

m Autoprotolyse de I'eau

D’on proviennent les ions oxonium H,O* présents en trés faible quantité
dans I’eau pure (1,0 X 107 mol-L-") ?
Ils ne peuvent provenir que des molécules d’eau et sont nécessairement
accompagnés d’anions, puisque I'eau est €lectriquement neutre. Or un ion
H,O* provient de la fixation d'un proton sur une molécule d’eau ; ce proton
a donc été arraché a une autre molécule d’eau, ce qui engendre un ion
hydroxyde HO- (aq). La réaction conduisant a la présence d’ions H;O* et
HO- (ag) dans 1'eau pure peut donc s’ écrire :
H,0 + H,0 = H,0* + HO~ (aq)

Il s’agit d’un transfert de protons d’une molécule d’eau a une autre. Cette
réaction acido-basique porte le nom d’autoprotolyse de I'eau. On voit qu’elle
produit autant d’ions HO~ (ag) que d’ions H,O* ; dans |'eau pure 4 25 °C:

[H;0%] = [HO- (ag)] = 1,0 x 10-7 mol- L~
Puisque la concentration des ions H,O* est trés petite, la réaction d’autopro-
tolyse de 1'eau est trés peu avancée.
Calculons son taux d’avancement en raisonnant sur 1.0 L d’eau, qui contient

o myo 1000 8 &
une quantite d eau: n= I =———=133,9 mol.
My 0 18
Le tableau d’évolution ci-dessous montre que :
n X 1,0 x 107 ‘
Xpy =— € T= = =3,6%10"°
g2 nl/2 55.,5/2
' Equation 2H0 = H,0* +  HO (aq) |
' Etat initial (mol) n | 0 0 |
Etat final (mol) n-2x I X X |

m Le produit ionique de I'eau

La réaction d’autoprotolyse de I'eau est une réaction susceptible de se faire
dans les deux sens. Ainsi, lorsqu’on ajoute une solution d’hydroxyde de
sodium (ou soude) a une solution d’acide chlorhydrique, on constate que le
pH augmente (fig. 2), ce qui traduit la disparition d’ions H,O*, consommés
nar la réaction d’équation :

H,0* + HO- (ag) — H,0 + H,0
La réaction d’autoprotolyse de 1'eau conduit a un état d’équilibre ; on écrit
son équation :

2 H,0 = H,0* + HO (aq)

A I'équation de cette réaction est donc associée une constante d’équilibre
que I’on désigne par K_ et que I’on nomme produit ionique de I’eau.

CHAPITRE 8

Fic. 1 L'eau de ce torrent est-elle de I'eau
pure?

Fic. 2 Dispositif expérimental pour étudier
la variation du pH de la solution d'acide
chlorhydrique en fonction du volume de
solution d’hydroxyde de sodium ajouté.

— TRANSFORMATIONS ASSOCIEES A DES REACTIONS ACIDO-BASIQUES
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Le produit ionique de ’eau est la constante d’équilibre associée 2 Température K. PK,

I’équation de la réaction d’autoprotolyse de I’eau : 0°C 1,1 x10-1 =15,0

K, = [H,0*] [HO] 25,3%C 1,0 x 10-14 14,0

i oat e 40°C | 30x10-4 13,5

Cette constante ne dépend pas des concentrations initiales, mais uniquement 60.°C 1.0 x 1013 13.0

de la température.

Comme dans I'eau pure, 2 25 °C, [H,0*] = [HO- (ag)] = 1,0 x 107 mol-L-1, 80°C | 25x10° 12,6

K, = 1,0 x 10-14 et puisque K, ne dépend pas de I'état initial du systéme, on 100°C | 5,5x10°" 12.3
a donc pour toute solution aqueuse, a la température de 25 °C: Fic. 3 Variations de K, et de pK, avec la

température.

K.=10x10-14
3 2 - ; ; Voir exercices n°* 6 et 7, page 142
Cette constante K, s’exprime sans unité, mais dans son expression les .
concentrations [H,0*] et [HO- (ag)] sont les concentrations a I’équilibre
exprimées en mol-L-'. Comme pour le pH, on lui associe la grandeur pK,
par la formule :

14 pH
pK.=-log, K, et pK =14 425°C
[HO" (ag)]>1,0% 107 mol - L~
Le tableau de la figure 3 montre que K_ croit (et donc que pK_ décroit) avec

la température. [Hs0]1<1.0% 107 mol - L'
solutions
basiques

_ Echelle de pH | [HO"(ag)] > [H40*)

En pratique, le pH des solutions aqueuses est compris entre 0 et 14. Suivant la
valeur du pH, on distingue des solutions neutres, acides ou basiques (fig. 4). solutions ., [H30*] = [HO (aq)]
* Solution neutre : une solution est neutre si les concentrations des ions neutres. =" = 1,0x107 mol - L™
oxonium et des ions hydroxyde sont égales. A la température de 25 °C, on
aura donc [H,0*] = [HO- (ag)] = 1,0 x 10-7 mol -L-1, soit pH = 7,0.

De fagon plus générale, un milieu neutre présente un pH égal a 1/2 pK,. [H307]> [HO" (aq)]
* Solution acide : dans une solution acide [H,0*] > [HO- (aq)]. Pour de
telles solutions, on a [H;0*] > 1,0 X 10-7 mol-L-! et donc pH < 7,0 a4 25 °C.

solutions |
) X . . id Hy0*t1>1,0x107 mol - L
m ExemPLE : une solution d’acide chlorhydrique de concentration ¢ a un yig e

pH égal a — log ¢ puisque la mise en solution du chlorure d hydrogéne est

une transformation totale qui se traduit par la réaction d’équation : [HO" [ag)1 < 1.0x10°7 mol - L!
HCl (g) + H,0 — H,0* + CI- (ag) 0

Cette relation est valable pour des concentrations comprises entre 5.0 x 102 e

et 1,0 x 106 mol-L-! (dites concentrations usuelles), ce qui correspond a

1,3 < pH < 6,0 (pour des solutions plus concentrées, la formule de définition

du pH ne s’applique plus, et pour des solutions plus diluées, on ne peut plus

FiG. 4 Solutions acides, neutres ou basiques.

négliger les ions H;O* provenant de I’autoprotolyse de 1’eau par rapport aux Eau de mer 8,0
ions H,O* apportés par I'acide). Sang 735
* Solution basique : une solution est basique si la concentration des ions Salive 7.0
HO- (aq) est supérieure a celle des ions oxonium. A la température de Lait 6.8
25 °C, on a [H;0*] < 1,0 X 10-7 mol-L-! et donc pH > 7,0. Ean Perrier 6.0
m EXEMPLE : pour une solution d’hydroxyde de sodium de concentration c, Urine 6,0
on a [HO- (aq)] = ¢, puisque la réaction d’équation : Bigre 4,5
NaOH (s) — Na* (aq) + HO" (aq) Jus de tomate 42
est associée a une transformation totale. Jus d’orange 3.5
Dol : Vin 8.3
i Jus de citron 2,2

pH=-log [H,0*] =—log ——&——=-log K_ + log [HO~ (ag)] =pK_ +log ¢ ;
g [HO~ (ag)] Suc gastrique 2.0

soit pH = 14 + log c.
Fis. 5 Valeurs moyennes du pH de quelques

* Le tableau de la figure 5 donne le pH de quelques milieux usuels. milieux biologiques et de quelques boissons.
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m Constante d’acidité K, ; pK,

Définitions et exemples

Définitions

La constante d’acidité K, est la constante d’équilibre associée a

I’équation de la réaction d’un acide avec I'eau. .
Cette réaction est une réaction acido-basique au cours de laquelle I'acide se |
transforme en sa base conjuguée en transférant un proton a une molécule
d’eau. L’équation générale s’écrit donc :

acide + H,O = base + H,0*

Et la constante d'équilibre associée: K, = —M?:ii[‘:f!]w} '

Les concentrations sont les concentrations a I’équilibre.
On définit la grandeur pK, par la relation :
pK, =-log,, K, ou K, =105
« Pour un couple acide/base représenté par HA (aq) / A~ (ag), I'équation |

précédente s’écrit :
HA (ag) + H,0 = A~ (ag) + H,0*

et la constante d’acidité est :
K = [A-] [H,O0%]
A [HA]
m EXEMPLE : la constante d’acidité du couple acide benzoique/ion benzoate,
C,H;~COOH (aq) / C;H~COO- (aq), a pour expression :
[C,H,~COO-] [H,0%]
[CsH,~COOH]
A25°C,K,=63x105et pK, =4,2.
+ Si le couple s’écrit BH* (ag) / B (ag), la réaction de I'acide avec I'eau a pour
équation : BH* (ag) + H,0O = B (agq) + H,0*

B] [H,0*
et la constante d’acidité est : K, = %ﬁil—]

m ExempLE : la constante d’acidité du couple ion ammonium/ammoniac, |
NH} (ag) / NH, (ag) a pour expression : ’
K, = [NH;] [H,0%]
[NH{]
A25°C,K,=1,6x10-5et pK, =4.8.

* Cas des couples de I'eau
- Couple H,0O / HO~ (ag) [H,0 est I'acide du couple] : la constante d’équi-
libre associée a 1’équation :

H,0 + H,0 = HO~ (agq) + H,0*

acide | base 2 base 1 acide 2
est: K, =[H,0*] [HO ] =K, = 1,0x 10-2a25 °C et pK, = 14.
~ Couple H,0* / H,0 (H,O est la base du couple) : la constante d’équilibre
associée a 1’équation :

Ky=

H,0* + H,0 = H,0 + H,0*
acide ] base2  basel acide2
[H;0%]

BSI:K}\:m
3

= 1, soit pK, =0.

CHAPITRE 8 — TRANSFORMATIONS ASSOCIEES A DES REACTIONS ACIDO-BASIQUES
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* Cas des acides forts .
On considere que la réaction des acides forts avec |'eau est une réaction  p Voir exercices n*s 3 et 16, pages 142
totale selon I’équation : ot 348
HA (ag) + H,0 = A~ (ag) + H,0*
11 en résulte que la forme HA (aq) de ces acides n’est pas détectable dans
I'eau, mais sa concentration n’est pas rigoureusement égale a (, de sorte
que K, n’est pas infiniment grand. Ainsi pour le couple HCI (aq) / C1- (ag),
K,=10x10"etpK, =-7.0.

Comparaison du comportement
en solution des acides entre eux
et des bases entre elles

Cas des acides

* Force relative de deux acides -

Un acide est d’autant plus fort qu'il céde plus facilement un proton. Pour
une concentration donnée, la solution aqueuse d’un acide contient davantage
d’ions oxonium que celle d'un acide moins fort; cela signifie que le taux
d’avancement final de sa réaction avec I’eau est plus grand.

Un acide A, est plus fort que Iacide A, si, & concentration égale,
le taux d’avancement final de sa réaction avec 1’eau est plus

grand (T, > T,).

« Comparaison du pH de solutions d’acides |
Pour comparer la force de deux acides, il suffit de comparer le pH de solu-
tions de méme concentration de ces acides. La solution de I’acide le plus fort
a le pH le plus petit puisque pH =— log [H;O*] varie en sens inverse de [H,0%]. |

m EXEMPLE : considérons trois solutions de méme concentration molaire
¢ =1,0x 102 mol-L, des trois acides suivants : acide méthanoique (H-COOH),
acide éthanoique (CH,~COOH) et acide chlorhydrique (solution de chlorure
d’hydrogéne HCI). Elles ont respectivement pour pH les valeurs 2.9; 3.4 et 2.

Ces trois acides se rangent dans |'ordre décroissant de leur force selon : | Equation Elxtiniml Mﬁnﬁ!
HCI > H-COOH > CHq—COOH A (aq) c c(l-1)
m REMARQUE : pour |'acide chlorhydrique, pH = — log ¢, puisque le taux H+0
d’avancement de la réaction de HCI (g) avec I'eau est égal a 1. Les autres | = X A
acides sont des acides faibles, ils ont un pH supérieur a — log c. puisque le | B <_a ) 0 =
taux d’avancement T étant inférieur a 1, on a [H,0*] <c. +q
+ Comparaison des constantes d’acidité H,0* 0 et
Etgbllssons le tablefm d’évolution des concentrations lors de la réaction d’un Bit B | Bk 85 Concaibntibng da tariactich
acide A (aq) avec I’eau (fig. 6). e i o e
. T
[A (Gq}]j =C; [H10+] =[B (ﬂt?)] = _xVL = "}'L‘; =CT carx,,, = cV

[A {aq)]f: n—;ff—— =c—ct=c(l-1)

La constante d'équilibre associée a cette équation est :
[B] [H,0%] (cT)? ct? pKa
i B\ B T s e
[ ] 48{CH, — COOH (ag) 1,08x10°

On vérifie facilement que K, est fonction croissante de T.
Donc, si T, > 1T,, on a Ky, > K{\2 et donc me{ pK, . puisque la grandeur
pK, =-log K, varie en sens inverse de K.

Un acide est d’autant plus fort que la constante d’acidité K, de son WAL it

couple est plus grande et donc que son pK, est plus petit. ' Ka

m ExempLE : |'acide méthanoique H-COOH (K, = 1.8 x 104 pK,=38)estplus = Fie. 7 L'acide méthanoique H-COOH est
fort que 1"acide éthanoique CH;~COOH (K, = 1,8 x 105 ; pK, =4.8) (fig. 7). ' plus fort que I'acide éthanoique CH,-COOH.
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Bl Cas des bases

* Force relative de deux bases

La force d’une base est directement liée a son aptitude a fixer un proton;
I'introduction d’une base en solution aqueuse se traduit donc par une dimi-
nution de la concentration des ions oxonium et par une augmentation de la
concentration des ions hydroxyde puisque le produit ionique de I'eau
[H,0*] [HO-] = K_ demeure constant.

Une base est d’autant plus forte que la concentration des ions hydroxyde
d’une solution de concentration ¢ donnée est plus élevée et donc que le taux
d’avancement de la réaction de la base avec I’eau est plus grand.

Une base B, est plus forte qu’une base B, si, & concentration égale, le
taux d’avancement de sa réaction avec I’eau est plus grand (7, > 1,).

+» Comparaison du pH de solutions basiques

Pour comparer la force relative de deux bases, on mesure le pH de solutions
de ces deux bases ayant la méme concentration. La solution de la base la
plus forte (o la concentration des ions HO- (ag) est la plus grande) pré-
sente le pH le plus grand.

m EXEMPLE : le tableau de la figure 8 donne le pH de solutions de trois bases
de méme concentration ¢ = 1,0 X 10-2 mol-L-".

Les bases étudiées se rangent selon leur force croissante dans 1'ordre :
NH, < CH;-NH, < HO"
Pour I"hydroxyde de sodium, le taux d’avancement de la réaction est égal a 1,
de sorte que [HO (aq)] = c et [H,O*] =K, /e, d’oll pH = 14 + log, c.
Pour les deux autres bases, [HO- (aq)] < ¢ conduit a [H,0*] > K,/ c,
soit log [H;0*] > log,, K. — log,, ¢, et donc pH < 14 + log, c.
* Comparaison des constantes d’acidité

Le tableau d’évolution des concentrations lors de la réaction d'une base B (aq)
avec |’eau est représenté figure 9.

[A] [HO-]
[B] '
En multipliant numérateur et dénominateur de cette fraction par [H,O*], on
[A] x [HO-] [H,0%] i K,
[B] [H0°] K,

La constante d’équilibre associée a cette équation est K =

obtient: K =

puisque est I'inverse de la constante d’acidité K, du couple

[B] [H,0%]
A (aq) | B (aq).
La constante d’équilibre K s’exprime en fonction du taux d’avancement :
¥ et ct?
c(l-© 1-1

K est fonction croissante de T.

Si I’on compare les réactions avec I’eau de deux bases B, et B, telles que le
taux d’avancement T, > T, (¢’est-a-dire que la base B, est plus forte que la
base B,), on a K| > K, soit K./ K, >K /K, ,doul/K, > /' K, etdonc
Ky, <K,, (fig. 10). ' )

Une base est d’autant plus forte que la constante d’acidité de son
couple est plus petite et donc que le pK, correspondant est plus grand.

Plus le pK, d’un couple acide/base est petit, plus I"acide du couple est fort
et plus la base conjuguée est faible.

Base pH
ammoniac
NH] l 0,6
méthylamine
CH,-NH, 11,3
hydroxyde de sodium
Na* (ag) + HO" (aq) 12

Fie. 8 pH de solutions basiques de méme
concentration.

B (agq) ¢ c(l-1)
+
H,0 - e
A (aq) 0 iy
+
HO- (aq) 0 cT

Fic. 8 Bilan de concentrations de la réaction
d'une base avec l'eau.

1,9x10-1

16,3x10-10
1 Ka

La méthylamine CH,—NH, est une base
plus forte que 'ammoniac NH, car c'est la

base du couple ayant la plus petite valeur de
K, ou la plus grande valeur de pKy

Fic. 10 La méthylamine CH,-NH, est une
base plus forte que I'ammoniac NH, car c'est
la base du couple ayant la plus petite valeur
de K, ou la plus grande valeur de pK,,

- Voir exercices n** 8, 9, 17 & 19, pages
142 et 144
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A un acide de plus en plus fort correspond une base conjuguée de plus
en plus faible, et a une base de plus en plus forte correspond un acide
conjugué de plus en plus faible.

Le tableau de la figure 11 présente quelques couples acide/base classés
selon leur pK,.

g
(A
—
o

~ Nom des coupl
- 3ok ml Formule pK, K,
v+ éthanol/ CH,~-CH,OH (ag) / a5 rol
ion éthanolate CH,~CH,0- (aq) i
eaw/ .
iall hydroxydd H,O /HO" (aq) 14,0 10-14
ion méthylammonium/ CH-NH; (aq) /
méthylamine CH,-NH, (ag) o i e
ion hydrogénocarbonate/ HCO; (aq) / .
ion carbonate CO";' (ég) 103 4.8 x 101!
ion ammonium/ NH (aq) / i
ammoniac NH; (aq) E 320 SARA0Y 5
acide hypochloreux/ HCIO (aq) / (@)
ion hypochlorite ClO - (aq) %‘ £ 5.0 10~ §
dioxyde de carbone/ CO, H,0/ = =
ion hydrogénocarbonate HCO; (aq) % 639 43x107, .. =
acide éthanoique/ CH,~COOH (aq)/ s | 8
ion éthanoate CH,-CO0- (ag) § 513 18x10° | 3
acide benzoique/ C4H~COOH (ag)/ | = o
ion benzoate C,H~CO0 (ag) | B 420 63x10° g
)
acide méthanoique/ H-COOH (aq)/ | &
ion méthanoate H-COO- (ag) | & 3,75 18x10¢ |2
fluorure d’hydrogéne/ HF (aq) / 317 6.8 % 104 Fic. 11 Classement de quelques cou
o ipone - F(ag) ; 5 acide/base selon leur D::décq roissar "-p'es
acide chloroéthanoique/ | CH,C1-COOH (ag)/ 2.86 1.4 x 103 * Les acides forts HNO, (ag) ou HCI (aq)
ion chloroéthanoate CH,CI-COO- (ag) : 2 n'existent pas dans |'eau : ils sont totalement
ion oxonium/ transformés en ion H,0* qui est I'espéce la
et H,0*/H,0 0 I plus acide que I'on peut rencontrer dans leat.
e HNO / ** Les bases fortes comme CH,-CH,0- (aq)
?gadﬁi[r::gqud NOE ((32)) -30 1.0 x 10+ n'existent pas dans I'eau; selon une trans-
Bl &' hydrogene/ HCIJ( Y formation totale, elles engendrent des ions
* chlorure d’hydrogen aq 70 1.0 % 10+7 HO- (ag) qui constituent l'espece la plus
ion chlorure CI" (ag) basique que I'on peut rencontrer dans l'eau.

Constante d’équilibre
associée a une réaction acido-basique

Rappel de réactions

acido-basiques particuliéres

Le tableau suivant résume les réactions acido-basiques déja rencontrées au
cours de ce chapitre; il s’agit de réactions de transfert de protons faisant
intervenir les couples de I'eau. .

Repcton Equation mis en jeu d*équilibre
autoprotolyse Hz?—[:OH*'B-?}TO-- (ag) ot Ic;ll(i)-i}((()t? } H,0 K, = [H;0*] [HO"|
- HA (ag) + H,0 = HA (ag) | A~ (ag) _ [A7] [H,0%]
acide + eau A- [aq)2+ H,0* et H;0*/H,0 Ka= [HA}

3 : B (aq) + H,0 = BH* (aq)/ B (ag) _ [BH]HO] _ K,
| ‘aseaan BH" (ag) + HO(ag) | etH,0/HO- (ag) | X [B] K, |
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Réaction générale

entre un acide et une base
Bl Equation de la réaction
Une réaction acido-basique est une réaction de transfert de protons

entre I’acide HA, (ag) d’un couple acide/base HA, (aq) / A] (ag) et la
base A; (aq) d’un autre couple acide/base HA, (aq) /A; (ag).

L2
et
—
g.
w

Elle peut étre considérée comme la somme des deux demi-équations acido-
basiques :
HA, (aq) = A (ag) + H*
Aj (aq) + H* = HA, (aq)
HA, (ag) + A3 (aq) = A7 (aq) + HA, (aq)

] Constante d’équilibre associée

La constante d’équilibre associée a cette équation s’écrit :

K= [A7] [HA,]
[HA,] [A7]
En multipliant numérateur et dénominateur de cette expression par [H;0%],
on obtient :
[AHOY  [HA) K,
[HA,] [A;]1 H0*] K,
s 10-7Ka,
que I’on peut encore écrire K = (e e 10PKA; —PKa, |

K = 10K+, -pKa, = 104PKs  en posant ApK, = pK, —pK,

Dans quel sens la transformation est-elle favorisée ?

La transformation est favorisée dans le sens direct (de la gauche vers la
droite) et le taux d’avancement est alors supérieur a 0,5 (pour des réactifs en
proportions steechiométriques), si K > 1, soit pour pK, > pK, {ﬁg 12).
En revanche si pK, < pK, , la constante K est inférieure 4 1, la transformation
est favorisée dans Ie sens inverse (de la droite vers la gauche).

On admet qu’une transformation est quasi totale si son taux d’avancement T
est supérieur 2 0,99 ; nous avons vu au chapitre précédent que, si les réactifs
sont en proportions steechiométriques, cela correspond & une constante d’équilibre
K> 104, soit, dans le cas présent, une différence pK, —pK, =ApK, >4.

Dans les proportions steechiométriques, une transformation acido-

basique est quasi totale si la base entrant en réaction appartient a un

couple dont le pK, est supérieur de 4 unités au pK, associé a I'acide

qui réagit. » Voir exercices n°* 20 a 23, pages 144
et 145

base la plus forte

Ay Az
HA, HA, PKa

acide le plus fort

Fie. 12 Lorqu'on oppose les espéces conjuguées de deux couples acide/base en quan-
tités équimolaires, la transformation qui se produit effectivement est celle o0 I'acide le
plus fort réagit avec la base la plus forte : HA, (aqg) + A; (ag) — A7 (aq) + HA, (aq).
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Diagramme de prédominance.

- 4 Distribution des espéces acido-basiques

Domaine de prédominance
Définition

Une espéce est prédominante devant une autre espéce si sa concentra-
tion dans la solution est supérieure a celle de cette autre espéce.

] Relation fondamentale entre pH et pK "
Raisonnons dans le cas d’un couple acide/base. La formule de définition de
la constante d’acidité d’un couple A (ag) / B (ag) :
[B] [H,0%]
[A]
peut encore s'écrire (en prenant le logarithme décimal de ses deux membres :

K,=

B
log,, K, =log,, {T{ +log,, H,O*
! [B]
SOit : pH =pK, +log,, m

Domaine de prédominance

La relation précédente permet de définir trois cas selon la valeur du pH :

*pH =pK, : log,, {A£ =0 — [B (ag)] = [A (aq)].

Pour pH = pK,, les concentrations des deux especes conjuguées sont
égales.

" y [B] [B]
pH <pK, : log,, Al <0—_— Al
Pour pH < pK,, la forme acide du couple est prédominante devant la

forme basique.

<1 = [B(ag)] <A (aqg)].

[B] [B]
>0— —

[A] [A]

Pour pH > pK,, la forme basique du couple est prédominante devant la

forme acide.

«pH > pK, : log,, + > 1 - [B (ag)] > [A (ag)].

D] Diagramme de prédominance

Les résultats précédents se traduisent par le diagramme de la figure 13.

domaine de prédominance pH = pKy domaine de prédominance
de la forme acide A [A] [B] de la forme basique B
PKa PH
[A] > [B] [B] > [A]

Fie. 13 Domaine de prédominance de deux espéces acido-basiques conjuguées.

» Voir exercices n°s 10, 11 et 25 pages 142
et 146




3 Application aux indicateurs colorés

Un indicateur coloré acido-basique est constitué par les deux espéces conju-
guées d’un couple acide/base noté HIn (ag) / In- (ag), dont les deux cou-
leurs sont différentes (fig. 14).

[HIn (aq)]
[In-(aq)]

forme acide HIn (aq) nettement prépondérante ; on a alors log,,

On considere que, lorsque > 10, I"indicateur prend la teinte de la

(In-(ag)] _
[HIn (-cn:;rllC :
et, donc, pH < pK, — 1. |

L1 : Fic. 14 Couleurs de I'hélianthine : rouge en
De méme, I'indicateur prend la teinte de sa forme basique In- (ag) pour | milieu trés acide et jaune en milieu basique.

[In- (ag)]

[In- (aq)]
[HIn (agq)]

[HIn (aq)]

> 10; on a alors log,, >letpH>pK, + 1.

Pour I’intervalle pK, — 1 < pH < pK, + 1, nommé zone de virage, les
concentrations des deux formes du couple sont du méme ordre de grandeur,
I'indicateur prend une teinte intermédiaire dite teinte sensible (fig. 15). | Voir exercice n° 14, page 143

‘domaine de prédominance pH = pKy domaine de prédominance
de la forme acide InH(ag)] = [In- de la forme basique
|"H[ﬂ¢?) [ n QQ]] =2 [ n fafD] In- (SQJ

fInH(ag)] > 10 [in"(aq)]

Fic. 15 Diagramme de prédominance d'un indicateur coloré.

m Distribution des espéces acido-basiques
Pour une solution de concentration ¢, contenant les deux especes conjuguées
A(ag)etB (ag)ona:
B O+
[A (ag)] + [B (ag)] =¢ et K, = [_1_[1;*3]_1
! (c —[A]) [H;0]
Onen déduit: K, =
ki [A]
soit: [A] K, = ¢ [H;0*] - [A] [H,0*].
.. [A] [H,0"]
Doll: —=o"—"n——
TR, + 1,0 |
. [A] 10-0H 10-PH 1 Fie. 16 Courbes donnant le pourcentage
soit; — = = = = des formes acide (A) et basique (B) en fonc-
c K,+10# 10°Ka4 10°H ] +10eH-pKa ' tion du pH (ici cas de I'acide benzoique).
K pKa
de méme : Bl A L I

¢ Ko+ 107 10PKa+ 1078 [+ [OPKa- pH

Des logiciels de simulation permettent de tracer les courbes donnant le pour-
centage des deux formes conjuguées d’un couple acide/base de pK, donné€,

en fonction du pH (fig. 16). » Voir exercices n°s 12 et 26, pages 143

146
Les courbes se coupent a pH = pK,. i

* Pour pH < pK,, la forme acide A (aq) prédomine.
* Pour pH > pK . la forme basique B (ag) est prédominante.

CHAPITRE 8 — TRANSFORMATIONS ASSOCIEES A DES REACTIONS ACIDO-BASIQUES I@

L =
'Y 7 s



138

L'ESSENTIEL

1 Autoprotolyse de I'eau

B Le produit ionique de I'eau K, est la constante
d’équilibre associée & I’équation de la réaction d’auto-
protolyse de I’eau :

H,0 + H,0 = H,0* + HO- (ag)
K, = [H,;0*] [HO-]
A25°C, K, =1,0x 10-¥ et pK, = - log,, K, = 14.

B Le pH des solutions aqueuses est compris entre 0 et 14.
A25°C:

milieu acide milieu neutre  milieu basique
pH <70 pH=70 pH>70
[—=——a I B
0 70 14

2 Constante d’acidité K, ; pK,

B La constante d’acidité K, d’un couple acide/base est
la constante d’équilibre associée a 1'équation de la réac-
tion de I’acide du couple avec I'eau :

acide + H,O = base + H,0*
_ [base] [H;0"]

BT PK, =-log, K,

Pour les couples de I'eau :
H,0+/H,0: K, =1;pK, =0;
H,0/HO- (ag): K, =10 ; pK, = 14.

B Un acide A, est dit plus fort que I'acide A, si, 2
concentration égale, le taux d’avancement de sa réac-
tion avec I'eau est plus grand.

Pour une concentration identique : pH, <pH, .

B Un acide est d’autant plus fort que la constante
d’acidité K, de son couple est plus grande et donc que le
pK, correspondant est plus petit.

® Une base B, est plus forte qu'une base B, si, a
concentration égale, le taux d’avancement de sa réaction
avec 'eau est plus grand.

Pour une concentration identique : pHy > pHy .

B Une base est d’autant plus forte que la constante
d’acidité K, de son couple est plus petite et donc que le
pK, correspondant est plus grand.

® A un acide de plus en plus fort correspond une base
conjuguée de plus en plus faible et réciproquement.

Constante d’équilibre
:3 associée a une réaction
* acido-basique

B Une réaction acido-basique est une réaction de

transfert de protons entre I'acide HA, (aq) d’un couple

HA, (ag) / A (aq) et la base A; (aq) d’un autre couple

HA, (aq) | A; (aq).

B La constante d’équilibre associée a I’équation générale :
HA, (aq) + A3 (aq) = A7 (aq) + HA, (aq)

est K = 10rKs,—pKa, = 1()4PK,

® Une transformation acido-basique est quasi totale si la

base appartient a un couple dont le pK, est supérieur de

4 unités au pK, associé a I'acide.

il ,4 Diagramme de prédominance

B Relation fondamentale entre pH et pK, :

[B]

[A]

B L’espéce acide A (aq) est prédominante devant 1’es-
peéce conjuguée B (ag) si [A (agq)] > [B (ag)] soit pour
pH < pK,.

pH = pK, +log,,

[A] > [B] [Al=[8B] (B] > [A]
— ] E——
0 pH = pKa 14

B La teinte sensible d’un indicateur coloré est celle
qu’il prend dans sa zone de virage, c’est-a-dire pour :
pK,-1<pH<pK, +1

couleur de
la forme acide
InH (aq)

hoisaes |

. * Autoprotolyse * pK,
* Produit ionique * Espéce
* Constante d’acidité  prédominante

* Indicateur coloré

» Voir lexique page 348
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Etude spectrophotométrique d’un indicateur coloré

Le spectrophotométre permet de déterminer les domaines de prédominance des
espéces conjuguées d’un indicateur coloré et de calculer son pK,.

MATERIEL

¢ Spectrophotometre avec cuves.

» Pipettes jaugées de 2 mL et 5 mL (avec poires a pipeter).
» Solution de bleu de bromothymol a 0,04 %.

* Tubes a essais étiquetés.

* Solutions tampon de pH entier (de 4 a 10) et de pH =7,4.
s Eau distillée.

REFLEXIONS PREALABLES

¢ La solution d'un indicateur coloré de concentration ¢
contient deux solutés absorbant la lumiére: la forme
acide A et la forme basique B de coefficient d’extinction
molaire respectif €, et €, et de concentrations respective-
ment égalesa aetb (a+ b=c).

¢ Exprimer, a une longueur d'onde A donnée, I'absor-
bance A d'une solution diluée de l'indicateur pour une
longueur traversée = 1,0 cm.

* En se plagant & pH nettement acide ou nettement
basique, I'une des deux formes conjuguées devient négli-
geable devant l'autre. En tragant le spectre d'absorption
pour de tels pH, on obtient I'absorbance de chacune des
deux formes en fonction de A (courbe ® pour la forme
acide et courbe ® pour la forme basique de la figure ci-
dessous présentant respectivement un maximum pour A,

et &,).

» En considérant les courbes @ et ® pour A = A, montrer
Ax Ag

que:ﬁa=T et £B=T

Montrer de méme que pour A=2,, on a

Ea=—2 et gi=—2
pme BB

Al
A,=630nm A (nm)

du BBT a pH=4(A) pH=10(B) et
pour £=1cm

A= 460 nm

Spectre d'ab
44 <pH<10

* Montrer de méme (en se plaganta A =12,) que:
b A-A,
a A’B -A,

OBJECTIFS : Déwmherlerappon%dmmlemdu

bleu de bromothymol a divers pH pour en déduire
le domaine de prédominance des deux espéces
conjuguées et le pK, de l'indicateur.

W Préparation des solutions

Chaque solution est préparée dans un tube a essais en y
versant les volumes suivants des réactifs prélevés a l'aide
de pipettes jaugées :

- 2,0 mL de bleu de bromothymol

- 5,0 mL d'eau distillée

- 5,0 mL de solution tampon.

Etiqueter la solution S,, n désignant le pH du tampon uti-
lisé. Préparer ainsi les solutions §,, S, S,, S,, et une
solution S, différentes selon les groupes.

® A l'aide d'une solution S, contenant 7,0 mL d'eau
distiliée et 5,0 mL de I'un des tampons, régler le zéro de
I'appareil pour la longueur d'onde choisie pour les
mesures (soit A, = 460 nm, soit A, = 630 nm), puis procé-
der aux mesures de I'absorbance pour chacune des solu-
tions étudiées. Suivant la longueur d'onde choisie repor-
ter les résultats dans la partie gauche du tableau suivant.

§m

Absorbance | b _A,-A | b A'-A |a . |b

?N ?{l]

ik, |3k, | @ A-Ay |2 Ap-A'
S, | 40 [Ay= | Ap=
Siol 10 |Ag= | A=
s, |70
Sra| 74
S, | n0

p QUESTIONS

Spectres d'absorption du bleu de bromothymol &4 pH =4 @, pH =
0@ etas<pH<10© pourl =1cm.

* En se plagant a un pH intermédiaire, on obtient la
courbe ©).
* Montrer que I'absorbance indiquée par cette courbe,
pour A=, a pour expression :
=—Axa+ o} x b
c c

En tenant compte de la relation c= a + b, en déduire :

b A,-A

a A-Ag

1. Calculer la valeur du rapport b/a pour les différentes

solutions étudiées; échanger les valeurs obtenues pour
les autres valeurs n du pH et compléter le tableau.

2. A raide d’un tableur, calculer les rapports a/c et b/c
(en %) pour les divers pH et tracer les courbes corres-
pondantes en fonction du pH sur le méme graphique.
En déduire les domaines de prédominance de chacune
des formes conjuguées du bleu de bromothymol et la
valeur du pK,.

3. Calculer directement la valeur du pK, a partir de b/a.
Prendre la moyenne et exprimer la précision du résultat.
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vescente en est un exemple.

poc

L’aspirine, ou acide
acétylsalicylique, a pour
formule :

CH,COOCH,COOH
(fig. 1); on la désignera
par HA. Cette forme HA
est trés peu soluble dans
I’eau alors que la forme
conjuguée A- (aq) [asso-
ciée a des ions sodium
Nat (ag)] est beaucoup
plus soluble.

Le comprimé d’aspirine simple (fig. 2) est constitué
de particules d’acide acétylsalicylique de taille relative-
ment importante, agglomérées par un excipient, I’ami-
don. La forme HA liposoluble est la seule capable de
trayerser la paroi de |'estomac. Placé dans 1’eau, un
comprimé d’aspirine conduit & une suspension buvable,
de consistance désagréable, de la forme HA trés peu
soluble. Au niveau de la paroi stomacale, ces grosses
particules ne sont absorbées que trés lentement par le
systéme sanguin. Il en résulte une action corrosive et
parfois douloureuse vis-a-vis de la muqueuse gastrique
pouvant aller jusqu’au saignement.

Fi6. 1 Formule de l'aspirine.

Fic. 2 Aspirine simple.

Le comprimé d’aspirine tamponnée effervescente
(fig. 3) est un agglomérat d’acide acétylsalicylique et
d’hydrogénocarbonate de sodium, solide ionique de
formule NaHCO, (auquel est souvent associ€ un acide
plus soluble comme I'acide citrique). Inertes en milieu
anhydre, ces deux especes réagissent en solution
aqueuse pour conduire a du dioxyde de carbone qui, en
se dégageant sous forme de bulles (effervescence),
contribue a la désagrégation du comprimé (fig. 4).

L’aspirine tamponnée effervescente

Les nombreuses formulations d’'un méme médicament sont le résultat de la
recherche pharmaceutique visant a améliorer ses effets. L’aspirine tamponnée effer-

On obtient alors
une  solution
parfaitement
homogéne pré-
sentant un pH
voisin de 6.
Dans I'esto-
mac, milieu
fortement acide
(pH voisin de g5 3 Aspirine tamponnée efferves-
1,5), la base cente.
conjuguée A-
(ag) est convertie en
forme acide HA ; les par-
ticules solides qui appa-
raissent sont de trés petite
taille et sont rapidement
absorbées au niveau de la
muqueuse stomacale.

Fic. & Comprimé d'aspirine
effervescente placé dans un
verre d'eau, le comprimé est
désagrégé et I'aspirine passe
en solution.

P QQUESTIONS

1. Donner I'équation de la réaction responsable du
dégagement de dioxyde de carbone observé lors de
la mise en solution de I'aspirine effervescente.

2. Exprimer la constante d’équilibre associée a cette
équation, en considérant que le dioxyde de carbone
est légérement soluble dans I'eau.

3. Donner la valeur de cette constante d'équilibre.
Que peut-on conclure sur le taux d’avancement de la
réaction ?

&. Pour quelle raison la solution obtenue est-elle
homogéne ?

5. Déterminer le rapport des concentrations
[A- (aq)] / [HA (aq)] dans le milieu stomacal.

6. Le pH de la solution obtenue étant égal a 6,1, cal-
culer le rapport des concentrations des deux espéces
conjuguées du couple CO,, H,0 / HCOj (aq) et justi-
fier le fait que le pH varie peu lors de I'addition
modérée d’un acide fort ou d’une base forte a la
solution obtenue (milieu tamponné).

Données : pK, des couples acide/base :
HA (aq) / A- (aq) : 3,5; CO,, H,0 / HCOj; (aq) : 6,4.




" EnonCE

On dispose des trois solutions suivantes : 1. Donner la valeur du pH de la solution A.
A: solution d’hydroxyde de sodium de concentration 2. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique qui se produit
molaire ¢, = 1,0 x 10-2 mol- L' | dans la solution D.

B : solution d’acide éthanoique de concentration molaire
c,=2,0 x 102 mol-L-" [pl(“\2 = 4,8)
C: solution d’acide méthanoique de concentration

3. Donner l'expression de la constante d'équilibre associée et
calculer sa valeur; conclure.

molaire ¢, =1,0 x 10-2 mol-L-" (pK, =3,8) &. Donner la composition de la solution en ses espéces pré-
On obtient une solution D en mélangeant 100 mL de sentes en quantité notable ; en déduire le pH de la solution D.
solution A avec 100 mL de solution B. 5. Donner I'équation de la réaction qui se produit dans la solu-
A Ia solution D obtenue, on ajoute ensuite 100 mL de tion E et exprimer la constante d'équilibre associée. Calculer sa
solution C, ce qui conduit 2 la solution E. valeur.

METHODE

DETERMINER LA CONSTANTE D’EQUILIBRE D'UNE REACTION ACIDO-BASIQUE

# Ecrire I'équation de la réaction. e Multiplier numérateur et dénominateur par [H,0*] et

e Ecrire I'expression de la constante d'équilibre associée a reconnaitre les expressions des constantes d’acidité des deux

cette équation. couples mis en jeu.

SoLuTioN COMMENTAIRES |

On néglige les ions HO- (aq) issus de l'auto-
protolyse de I'eau.

1. L'hydroxyde de sodium est une base forte; sa mise en solution correspond a la
transformation totale : NaOH (s) — Na* (ag) + HO- (ag); on a donc [HO- (ag)] = ¢,
d'ot [H,0*] =K,/ [HO- (ag)] et pH = 14 + log,, ¢,, soit: pH=12.

2. La réaction acido-basique effectuée dans la solution D a pour équation :
CH,-COOH (aq) + HO- (ag) = CH,~COO- (aq) + H,0
3. Sa constante d'équilibre est:
: [CH,-C00-] . [CH,-COO0-] [H,07] L 1 o} K ll}_-“ﬁ
[CH,-COOH] [HO-] CH,-COOH [HO-] [H,0*] K, 10
K=10%2 = 1,6 x 10°,
Elle est trés grande, la transformation est quasi totale dans le sens direct.

Rechercher I'acide et la base mis en présence,
puis la base et I'acide conjugués.

K

La constante K est supérieure & 10%
&. Le tableau suivant en dresse le bilan en quantité de matiére :

. CH,~COOH (aq) HO- (ag) CH,-C00- (aqg)
Etat initial (mol) 6l,=20x10% | ¢V, =10x103 0

Etat final (mol) 1,0 X 103 0 1,0 x 103

Pour cette solution comportant les espéces conjuguées CH,~COOH et CH,-C0OO-
le pH est donné par:

On applique la relation :

[B]
pH = pK, + log,, —

[CH,-COOH]

H=pK, + lo A St e [A]
B P 1ot ey 6501

Soit : pH=48+log1=4,8

5. La réaction acido-basique se produisant dans la solution £ a pour équation :
H-COOH (aq) + CH,-CO0- (ag) = H-COO- (aq) + CH,~COOH (aq)
Sa constante d'équilibre est :

_ [H-CO0-] [CH,-COOH] _ [H-COO0-] [H,07] 3 [CH,-COCH]
[H-COOH] [CH,-CO0-] ~ [H-COOH] [CH,-C00-] [H,0%]
K 10-38 La constante K est supérieure & 1; la transfor-
K=—t2—_— —10 mation se produit dans le sens direct mais
K, 10748 n'est pas totale.
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CONTROLE
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. Le produit [H,0] [HO-] se nomme ... ... de l'eau;
c'est la constante d'équilibre associée a la réaction d'....
de l'eau.

T - G K, est la constante d'équilibre associée a la
réaction ... ... avec |'eau.

¢. Un acide est d'autant plus fort que son pK, est plus
..ouquela... ... de son couple est plus ... .

d. Plus un acide est fort, plus sa base conjuguée est ... .

E Vrai ou faux ?

a. Une solution basique a un pH > - log,, VK.

b.Le pH d'une solution d'acide chlorhydrique de
concentration ¢ est pH = - log,, €.

¢. Une solution d'acide chlorhydrique de concentration
¢=1,0x10-*mol-L-"a un pH égal & 8.

d. Le pK, du couple H,0* / H,0 est égal a 14.

e. Une base est d'autant plus forte que la constante
d'acidité du couple correspondant est plus grande.

f. La forme acide d'un couple acide/base est prédomi-
nante a pH < pK,.

El acm

a. Le pK, d'un couple acide/base est défini par:
L1 pKy = l0g;, Ky ; ] pK,y == log,o Ky

b. Le pH d'une solution de soude de concentration ¢ est:
[IpH=14+log,, c; [ pH =14 - log,, ¢

¢. La constante d'acidité du couple NH,* / NH, est:
T [NH,] [H,0*] K [NH,*] [H,0%] .

A L A

[NH,*] [NH,]
d. La constante d'équilibre associée a I'équation de la
réaction d'une base avec l'eau est:
O K=KJ/K,; [] K= KJ/K,.
e. La constante associée a I'équation de la réaction :
HA, (ag) + A; (aq) = A; (aq) + HA, (aq)
a pour valeur: ] 10pKa, - pKa, ; [ 10PKA, - pKa;

n Apprendre a rédiger

a. Expliquer comment on écrit la constante d'équilibre
associée aux réactions :

- d'autoprotolyse de I'eau,

- d'un acide faible HA avec l'eau,

- d’une base faible B avec I'eau,

- d'un acide faible HA, avec une base faible A..

b. Définir un indicateur coloré et expliquer ce qu'est sa
zone de virage.

E Savoir-faire expérimental

On dispose d'un pH-métre et de:

- deux solutions d'acides de méme concentration,

- deux solutions de bases de méme concentration.
Comment déterminer quel est I'acide le plus fort?
Comment déterminer quelle est la base la plus forte ?

APPLI_BATII:IN
DES CONNAISSANCES

BB haszec

A 37 °C, le produit ionique de I'eau est égal a 2,4 x 10-'%.

a. Quel est le pH correspondant & la neutralité a cette tem-
pérature ?

b. Sachant que la salive a un pH de 6,85 & 37 °C, préciser si
elle est acide ou basique.

ﬂn pHao°C

A la température de 0 °C, le produit ionique de l'eau est
égala 1,1 x 105

a. Déterminer le pK, de l'eau a 0 °C.

b. Quel est le pH correspondant a la neutralité 4 0 °C?

c. Le pH d'une solution est égal a 12,4 a 0 °C. Quelle est la
concentration des ions HO- (ag) dans cette solution ?

Solutions acides ou basiques

ﬂﬂ Préparation d’une solution basique de pH
donné

On désire préparer une solution d’hydroxyde de sodium de
pH=125.

a. Quelle est la concentration des ions hydroxyde dans cette
solution ?

b. Quelle masse d'hydroxyde de sodium faut-il utiliser pour
préparer 1,0 L de cette solution ?

c. Quel est le pH de la solution obtenue en diluant la solu-
tion préparée avec un volume égal d'eau pure ?

DonnEE
« Masse molaire de 'hydroxyde de sodium ou soude : My, =40 g-mol-".

E - Fort ou faible ?

a. Une solution d'un acide HA de concentration molaire
5,0 x 10~ mol-L-' a un pH égal a 3,3. S'agit-il d'un acide fort
ou d'un acide faible ? Justifier la réponse.

b. Une solution d'une base B de concentration molaire
5.0 x 10 mol-L-" a un pH égal & 11,7. S'agit-il d'une base
forte ou d'une base faible ? Justifier la réponse.

m ﬂ Domaine de prédominance

La constante d'acidité du couple CH,-COOH (aq) /
CH,-COO0- (aq) est K, = 1,8 x 105 ; le pK, du couple NH;(aq) /
NH, (aq) est égal & 9,2.

a. Sur un axe gradué en pH, placer les domaines de prédo-
minance des formes de ces deux couples.

b. Les espéces NH, (ag) et CH,-COOH (aq) peuvent-elles
étre les espéces majoritaires de la méme solution ?

c. En déduire la réaction qui se produit lorsqu'on mélange
les deux espéeces précédentes.

d. Exprimer la constante d’équilibre associée a cette équa-
tion et calculer sa valeur.

m H Dénomination impropre

On mesure le pH d'une solution aqueuse de sulfure d’ammo-
nium ; on obtient un pH égal & 9,2.




a. Sur un axe gradué en pH, placer les domaines de prédo-
minance des espéces conjuguées de ces différents couples.
b. Déterminer sans calcul les espéces majoritaires de cette
solution. En déduire le nom qu'il conviendrait de donner a la
solution.

c. Ecrire I'équation de la réaction rendant compte de la
composition de la solution. Déterminer sa constante d'équi-
libre. Que vérifie-t-on ?

d. Quel dégagement gazeux observe-t-on si on acidifie la
solution ? Justifier la réponse.

DonnEEs
*pK, des couples :
H,S (ag) / HS- (aq) : pKA‘ =7,0;HS (ag) / S2- (aq) : pK,.7 =13;
NH} (aq) / NH, (ag) : K, =9,2.

Eﬂ Utilisation d’un logiciel de simulation

Le graphique de la figure ci-dessous, établi par un logiciel de

simulation, représente les courbes de distribution des espéces

conjuguées du couple acide éthanoique/ion éthanoate.

a. Attribuer I'espéce qui convient a chacune des deux

courbes; justifier ces attributions.

b. En quel point a-t-on pH = pK, ?

¢. Pour pH = 5,0, déterminer graphiquement les pourcen-

tages des deux formes acido-basiques.

Quel pK, calcule-t-on a partir de ce résultat ?

d. Méme question pour pH = 4,0.

e. Déterminer graphiquement la valeur du pH tel que :
[CH,-COOH (aq)] / [CH,~-COO- (ag)] = 10

S (Tl Tl L
ion éthanate (en pourcentage)

100
00 - (™ @

Eﬂ Comparaison acide perchlorique et acide
benzoique

1. On mesure le pH d'une solution aqueuse S d'acide per-
chlorique HCIO, de concentration ¢, = 2,5 x 10~ mol-L';
on trouve : pH = 2,6.

a. Montrer que I'acide perchlorique est un acide fort.

b. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide perchlorique
avec l'eau.

¢. Indiquer le mode opératoire et la verrerie utilisée pour
obtenir 100 mL de solution S, d'acide perchlorique de
concentration ¢, = 1,0 x 10-* mol-L-", a partir de la solution
précédente.

Verrerie utilisable :

* Pipettes jaugées de 2 mL, 5 mL, 10 mL.

* Pipettes graduées de 2 mL, 5 mL, 10 mL.

* Fioles jaugées de 50 mL, 100 mL, 250 mL.

On dispose également d’eau distillée.

2. Une solution d'acide benzoique de concentration
¢=2,5x 10" mol-L-' posséde un pH égal a 3,4.

a. Montrer que I'acide benzoique C,H,-COOH est un acide
faible.
b. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide benzoique avec
I'eau.

m - Indicateurs colorés

On dispose des indicateurs colorés figurant dans le tableau
ci-dessous.

e it | e | ne | 12-28
hélianthine rouge jaune 31-44
gfll;romocrésol jaune bleu 38-54
tri‘:::uglflorophénol jauna rouge 45-64
a‘;”grf)moph o jaune rouge 52-68
g:'zl:ngfhym ol jaune bleu 60-786
rouge neutre rouge jaune 68-8,0
rouge de crésol jaune rouge 72-88
phénolphtaléine incolore rouge violacé | 82 - 10,0
L"",sl'i’fam o jaune rouge 10,0-12,1
carmin d'indigo bleu jaune 11,6 - 14,0

Pour déterminer approximativement le pH de trois solutions,
A, Bet C, on effectue les tests suivants.

La solution A fait virer I'hélianthine au jaune et le rouge de
chlorophénol au jaune.

Le rouge de bromophénol et le rouge neutre demeurent
rouges en présence de la solution B.

La solution C fait virer la phénolphtaléine au rouge violacé
et le carmin d'indigo au bleu.

a. Déterminer le pH de chacune de ces solutions en préci-
sant les valeurs extrémes qui peuvent leur étre ainsi attri-
buées.

b. Peut-on effectuer un test supplémentaire avec la solu-
tion C?

E Exercice de correction

Lire I'énonce, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de l'exercice.

CHAPITRE 8 — TRANSFORMATIONS ASSOCIEES A DES REACTIONS ACIDO-BASIQUES
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Enoncé

On dissout du chlorure d'ammonium dans de I'eau.

a. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique qui a lieu.
b. En déduire si le milieu est acide, basique ou neutre.

Solution annotée d’un éléve

ala dissslution du cMevine. A ammonism. A'am-..fa..r\.z
de Lo, Ganafprmation :
: NHYCL(A) —> NH, (aq) + (L 7(q) D
%t £'4on NH' (a4) Séaadle anec L'ion HOZ, )/Ivmmb
de. £ aultiqn d:.Ne“fu : Nem, o Ll HO'ay)
NHq+(aq\ + HoTag) = MHg(aﬂ + HiO A at L
b’ notable Aas & ean.
b. Lo milion. dovant Gaigi. can. & ammeniac. st une G
/\/n, L ton ammerniam. i du acide

[En e ROB
L ) e i "___.. i L]

s

Eﬂ Solution trés diluée

a. Peut-on appliquer la relation pH = - log ¢ pour détermi-
ner le pH d'une solution d'acide chlorhydrique de concen-
tration ¢= 1,0 x 107 mol-L?

b. En désignant par x la concentration des ions H,0* prove-
nant de l'autoprotolyse de I'eau dans cette solution, expri-
mer le produit ionique de I'eau en fonction de x.

c. Calculer le pH de cette solution  la température 25 °C.

mﬂ Classement de solutions selon leur pH

On dispose des solutions suivantes ayant toutes la méme
concentration ¢= 0,10 mol-L':
A : solution d'acide benzoique C;H,-COOH.
B : solution d'acide chlorhydrique.
C : solution d'ammoniac.
D : solution de benzoate de sodium.
E : solution de chlorure d'ammonium.
F : solution de chlorure de sodium.
G : solution d’hydroxyde de sodium.
Classer ces solutions par ordre de pH croissant.
Justifier ce classement.
DonNEES
= pK, des couples acido-basiques :
C,H,~COOH (aq) / C;Hy-COO- (ag) : 4,2;
NH; (aq) / NH, (ag) : 9.2.

mﬂ Solutions acides et basiques

On dispose de cinq béchers contenant chacun une solution
aqueuse d'un des composés cités ci-dessous; les solutions
sont de méme concentration molaire.

Nom ackle d‘;hrli?é%r;_ éthanoate|hydroxyde| acide
du s de de étha-
composé | "raue a:?lTngv sodium | sodium | noique

a. Ecrire les équations des réactions de chacun de ces
composés avec I'eau. En déduire quelles solutions sont
acides et quelles solutions sont basiques.
b. Classer, par ordre de pH croissant, les cing solutions.
Justifier ce classement, sans calcul.
DonnNEES
- Les pK, des couples acido-basiques :
CH,-NH; (aqg) / CH,-NH, (aq)
fon méthylammonium / méthylamine

CH,-COOH (aq) / CH,-CO0- (aq)

acide éthanoique / ion éthanoate
sont respectivement de 10,8 et 4,8.

E ﬂ Identification de solutions d’aprés leur pH

Cing béchers contiennent un méme volume V de solutions

différentes, mais de méme concentration molaire égale a:
c=1,0x10-2 mol-L-!

Pour identifier chaque solution, on mesure le pH en numé-

rotant le bécher correspondant :

N° du bécher 1 2 3 4 5
pH 56 7.0 10,6 113 12

Chaque solution a été préparée par dissolution dans I'eau
pure de I'un des cing produits suivants :

- chlorure de sodium

— chlorure d'ammonium

- méthylamine CH,-NH,

- hydroxyde de sodium

- ammoniac.

a. Identifier, en justifiant avec le minimum de calculs, la
solution se trouvant dans chaque bécher. Pour cela, on
écrira I'équation de la réaction chimique qui se produit avec
I'eau au cours de la préparation de la solution.

b. On mélange le contenu des deux béchers contenant, I'un
la solution de chlorure d'ammonium, l'autre la solution
d'ammoniac. Le pH final est 9,2. Retrouver a partir de ce
résultat la valeur de la constante d'acidité K, du couple ion
ammonium/ammoniac.

DonnNEES

K, = 6,3 x 10 pour le couple NH; (ag) / NH, (aq)

«K, = 2,6 % 10" pour le couple ion méthylammonium/méthylamine.

Réactions acido-basiques

Eﬂ Une utilisation culinaire du vinaigre

Le poisson contient souvent de la triméthylamine, base de
formule (CH,),N dont I'acide conjugué est I'ion triméthylam-
monium (CH;);NH* (ag).

La triméthylamine est un produit d'odeur désagréable peu
soluble dans l'eau.

Lorsqu'on ajoute du vinaigre dans I'eau de cuisson du pois-
son au court-bouillon, il se forme de I'éthanoate (ou acé-
tate) de triméthylammonium qui est soluble dans l'eau.

a. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide éthanoique
et la triméthylamine ; calculer la constante d'équilibre asso-
ciée & cette équation.

Conclure.

b. Quel intérét présente I'addition de vinaigre dans I'eau du
court-bouillon ?




DonnEEs
«pK, des couples :
CH,-COOH (aq) / CH,-COO- (aq) : 4.8;
(CH,),NH* (ag) / (CH),N (aq) : 9.9.

mﬂ Réaction du benzoate de sodium
a E avec l'acide chlorhydrique

On dissout m = 72 g de benzoate de sodium dans
I'eau de maniére a obtenir un volume V= 100 mL d'eau.

Le pK, du couple acide benzoique/ion benzoate vaut 4,2 a
25:°C.,

On rappelle que le produit ionique de I'eau vaut 1,0 x 10-" 4
25 °C.

1. a. Ecrire I'équation de la dissolution du benzoate de
sodium dans |'eau. :

b. Préciser les espéces chimiques introduites et leur carac-
tére acide ou basique.

c. Ecrire I'équation (1) de la réaction de I'ion benzoate avec
l'eau.

d. Donner I'expression puis la valeur de la constante d'équi-
libre K, associée & I'équation de la réaction (1).

e. Calculer la concentration de la solution préparée.

2. On ajoute un volume V’ de solution d'acide chlorhydrique
de concentration molaire ¢’ = 0,10 mol-L-" a la solution
précédente. On obtient une solution S.

a. Faire le bilan des espéces introduites.

b. Ecrire I'équation de cette réaction (notée (2)) en la justi-
fiant.

Exprimer la constante d'équilibre associée & cette équation
et calculer sa valeur.

¢. Calculer le volume V de solution d'acide chlorhydrique a
ajouter pour que les concentrations molaires en acide ben-
z0ique et en ion benzoate dans la solution S soient égales
(on négligera les réactions de ces deux espéces avec |'eau
vis-a-vis de la réaction (2)).

d. Quelle est la valeur du pH de la solution S ?

Donnies
« Masses molaires atomiques :
M;:12 g-mol-' ; M, : 1,0 g-mol-' ; M, : 16 g-mol-' ; My, : 23 g-mol-'.

EE Réaction du chlorure d’ammonium

48, avec la soude
B Dans tout le probléme, on opére a la température

de 25 °C.

1. On dissout une masse m = 0,32 g de chlorure d'ammo-
nium dans I'eau de fagon a obtenir un volume V= 100 mL
de solution. La mesure du pH de la solution obtenue donne
pH=52.

a. Ecrire I'équation de dissolution de ce composé.

b. L'ion ammonium formé est un acide; montrer qu'il s'agit
d'un acide faible.

¢. Ecrire I'équation de la réaction entre I'ion ammonium et
I'eau.

Définir la constante d'équilibre associée a I'équation de
cette réaction et déterminer sa valeur numeérique.

En déduire quelles sont les espéces chimiques majoritaires
dans la solution.

2. On ajoute une solution d’hydroxyde de sodium a la solu-
tion précédente.

a. Quelle réaction a lieu principalement lors du mélange des
deux solutions ?

Justifier la réponse en utilisant les valeurs des pK, des
couples acide/base auxquels appartiennent les espéces chi-
miques mises en présence.

Calculer la constante d'équilibre associée a I'équation de
cette réaction.

Conclure.

b. Déterminer le volume V, de solution d’hydroxyde de
sodium de concentration ¢, = 0,20 mol-L-! qu'il faut ajouter
aux 100 mL de la solution de chlorure d'ammonium initiale
pour obtenir une solution de pH=9,2.

DonNEES

» Masses molaires atomiques :

M, =1,0g-mol' ; My = 14,0 g-mol" ; M, = 35,5 g-mol-.

* Produit ionique de l'eau : K, = 1,0 x 10-'4,

* Couples acide-base : pK, (H,0* / H,0)=0

pK, (H,0 / HO- (ag)) = 14

pK, (NH,* (aq) / NH, (ag)) = 9.2

* Les jons chlorure et les ions sodium sont indifférents vis-a-vis de
l'eau.

Le chiorure d'ammonium, de formule NH,Cl, est un solide ionique.

EH Réaction de I'aide éthanoique
avec I'ammoniac

Les mesures sont effectuées a 25 °C.
1. Soit une solution S, d'acide éthanoique de concentration
¢,=2,0x102mol-L".

a. Ecrire 'équation de la réaction de I'acide avec |'eau.

b. Exprimer et calculer la constante associée a I'équation
de cette réaction.

Peut-on dire que I'acide éthanoique est un acide faible dans
leau?

c. La mesure du pH de [a solution donne 3,2.
Confirme-t-elle le résultat précédent ?

2. Soit une solution S, d'ammoniac de concentration molaire
¢,=1,0x 102 mol-L-".

a. Ecrire I'équation de la réaction de I'ammoniac avec
I'eau.

b. Exprimer et calculer la constante associée a I'équation
de cette réaction. Peut-on dire que 'ammoniac est une base
faible dans 'eau ?

c. La mesure du pH de cette solution donne 10,6.
Confirme-t-elle le résultat précédent ?

3. A un volume Vde solution S,, on ajoute un méme volume
de solution S,.

Ecrire I'équation de la réaction qui a lieu.

Calculer la constante d'équilibre associée.

Montrer que I'on peut considérer la réaction comme totale.

DonnNEES
* Couples acide/base :
acide éthanoique/ion éthanoate - pK, =47 ;
ion ammonium/ammoniac : pK, =92 ;
couples de l'eau : H,0+ /H,0: pK, =0

H,0 /HO- (aqg): pK, = 14.

CHAPITRE 8 — TRANSFORMATIONS ASSOCIEES A DES REACTIONS ACIDO-BASIQUES
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Quelles sont les espéces
prédominantes ?

mﬂ Couple acide acétique/ion acétate

L'acide acétique (ou éthanoique) est un acide faible.

a. Ecrire I'équation de la réaction de cet acide avec I'eau.
Préciser les couples acide/base intervenant dans cette réac-
tion.

b. Donner I'expression de la constante d'acidité K, du
couple acide/base correspondant & l'acide acétique en
fonction de la concentration des espéces en solution.

c. On mélange une solution d'acide acétique et une solution
d'acétate de sodium. Le pH de la solution obtenue est égal
a6,5.

Préciser I'espéce chimique prédominante du couple
acide/base présente dans la solution finale. Justifier.

DonniEe
* Pour le couple étudié : pK, = 4,8.

POUR ALLER
 PLUS LOIN

@H Dans I'eau de Javel

*‘_i‘ 1. Propriétés acido-basiques de I'eau de Javel
L'eau de Javel est une solution aqueuse de chlo-
rure de sodium et d'hypochlorite de sodium. L'ion hypochlo-
rite, constituant actif de I'eau de Javel, est la base conju-
guée de l'acide hypochloreux, HCIO (aqg), acide faible et
instable, qui se forme lorsqu’on ajoute un acide dans 'eau
de Javel.

a. A quel couple acide/base appartient le constituant actif
de I'eau de Javel ?

A partir de quel pH peut-on considérer que le constituant
actif de I'eau de Javel est ultra-majoritaire? On considérera
qu'une espéce A est ultra-majoritaire par rapport a une

A
espece B si le rapport % est supérieur a 100.

[CIO- (aq)]
[HCIO (aq)]
correspondant a celui d’'une eau a laquelle on a ajouté
quelques gouttes d'eau de Javel diluée.

c. On constate que le gaz carbonique de I'air favorise la for-
mation de I'acide hypochloreux.

Quels réactifs interviennent dans cette réaction ? Ecrire son
équation et calculer la constante d'équilibre K de cette
réaction. Cette valeur justifie-t-elle I'affirmation précédente ?
Pourquoi ?

b. Calculer le rapport pour un pH égal a 7,5, pH

2. Danger d'utilisation de I'eau de Javel
On considére une eau de Javel qu'on améne a pH = 2,0.
Pour cette valeur de pH, on peut envisager la réaction
d'équation :

HCIO (aqg) + Cl- (ag) + H,0* —» Cl, (g) + 2 H,0

a. Quelle est I'espéce ultra-majoritaire dans I'eau de Javel a
pH=20? '

b. Pourquoi, sur les étiquettes de certains détergents conte-
nant de l'acide chlorhydrique, est-il indiqué de ne pas les
mélanger a de I'eau de Javel ?

DonniEs
* Couples acide/base : HCIO (aq) / CIO- (aq)
CO,, H,0 /HCO; (aq)

PKs, =7.3;
pK,, = 6.4.

@ B Diagramme de distribution d'espéces
‘\-, acido-basiques
. 1. L'acide hypochloreux a pour formule HOCI (ag).

Sa base conjuguée ClO- (aq) est appelée ion hypochlorite.
Le document ci-dessous représente les pourcentages des
espeéces chimiques acide et base du couple HOCI (aq) /
ClO- (aq) en fonction du pH pour une solution telle que :

c¢=[HOCI (ag)] + [CIO- (ag)] = 1,00 x 10-Z mol-L"!

pourcentage
1,0+
el ® @
0,6
0,4

0,21

o T ¥ ) T ¥ ) T T T

4 5 6 7 8 9 10 pH

DocumENT

a. En quel point a-t-on [HOCI (ag)] = [CIO- (aq)] ?

En déduire le pK, du couple HOCI (aq) / CIO- (ag).

b. Sur un axe gradué en pH, placer les domaines de prédo-
minance des espéces acide et basique du couple. Justifier
votre réponse.

c. ldentifier les deux courbes @) et @).

d. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide hypochloreux
avec l'eau.

2. a. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide hypochloreux
avec l'ion hydroxyde.

b. Calculer la constante d’équilibre associée a I'équation de
cette réaction.

Conclure.

DonnEe
* Produit ionique de l'eau : K, = 1,0 x 10-'4a 25 °C.




Titrages pH-métriques

Dans ce laboratoire ol I'on étudie des médicaments pour le systéme nerveux, on effectue des
titrages divers.

P Comment effectue-t-on les titrages de solutions acides ou basiques ?

OBJECTIFS

® Réaliser, par suivi pH-
métrique, le titrage d'un acide
ou d'une base en solution
aqueuse.

-

® Déterminer, a partir des
résultats d’'une expérience, le
volume versé a I'équivalence
lors d’un titrage acide/base.

® Montrer qu'un indicateur
coloré convenablement choisi
permet de repérer I'équiva-
lence.

PLAN DU COURS

ﬂ Suivi pH-métrique
d'une réaction acido-basique

E Suivi pH-métrique
d'une réaction acide
chlorhydrique/hydroxyde
de sodium

E Suivi pH-métrique
d’une réaction acide
éthanoique/hydroxyde
de sodium

ﬂ Titrage d'une solution
basique
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Lors d’une réaction acide/base, ic pH de la solution varie
et le suivi pH-métrique permet de réaliser le titrage de la solution inconnue.

UN PEU
D'HISTOIRE

Acides et bases

La premiere théorie des acides et
des bases, élaborée entre 1880 et
1890, est due a Svante Arrhenius.
Celui-ci définissait un acide
comme une espece qui, en solu-
tion aqueuse, fournit des ions H*
et une base comme une espece
produisant des ions HO-. La
réaction acide/base s’écrivait :
H*+ HO- - H,0

Fic. 1 S. Arrhenius
(1859-1927), prix
Nobel de chimie, 1903,

En théorie de Bronsted, cette réaction consiste en un
échange de protons entre des especes acide et basique et
on écrit, par exemple :

H,0* + HO- (aq) = 2 H,0 (()
ou HA (ag) + HO (aq) = A~ (aq) + H,O (D) ...

Mais, quelle que soit la théorie, le probléme dans un
titrage acide/base est de déterminer I'équivalence. On
utilise pour cela un pH-métre et une courbe de titrage
ou bien un indicateur coloré.

ACTIVITE

Variations du pH
lors d’une réaction
acide/base

1. Techniques nécessaires
Utiliser une burette gra-
duée

= Remplir une burette gra-
duée et ajuster le zéro.
Observer le ménisque (fig.
2) : tous les volumes se
mesurent a la base du
ménisque. S’entrainer a ver-
ser et a mesurer des volumes
Verses.

Mesurer un pH en utilisant
le papier-pH

m Sur une soucoupe propre,
déposer un morceau de
papier-pH (environ 1 em).
Pour mesurer le pH d’une
solution, y tremper un agita-
teur de verre et amener le liquide emporté par son extré-
mité sur le papier-pH. Comparer la couleur obtenue a
I'échelle de teintes pour obtenir le pH cherché.

2. Réaction acide/base et variations de pH

m Dans un bécher, placer 20 mL (mesurés avec une
pipette jaugée) d'acide chlorhydrique de concentration
1.0 x 10-2 mol-L-! et ajouter un barreau magnétique.

Fic. 2 Burette graduee : le
liquide forme un ménisque
dans la burette.

# Remplir la burette graduée avec une solution d’hy-
droxyde de sodium de concentration 1,0 x 10> mol-L-"
et ajuster le zéro.

u Placer le bécher sur un agitateur magnétique et dispo-
ser la burette au-dessus du bécher.

u Mesurer le pH de la solution avec du papier-pH quand
on a versé v mL de solution d’hydroxyde de sodium.

10 | 15 | 18 | 19 | 20

vemb)| 0 | 5 2122 | 25 | 30
| o " Padl

pH | | | |

m Tracer la courbe pH = f (v)

p 1. Quelles sont les expéces présentes dans les deux
solutions mises en présence ?

Quelle est I'équation de la réaction qui peut s'effectuer
dans ces conditions ?

b 2. Les deux solutions ont la méme concentration
molaire ; quelles sont les quantités d’ions H,0* et HO- (aq)
mis en présence lorsque v=20 mL?

p 3. Ecrire I'équation de la réaction qui s’effectue
lorsque v est compris entre 0 et 20 mL.

p 4. Que se passe-t-il, du point de vue chimique,
lorsque v est supérieur a 20 mL ?

p 5. Comment le passage par v = 20 mL se traduit-il
sur le graphique ?

LENIGME
DU CHAPITRE

Est-il possible deffectuer le titrage
colorimétrique d’un vinaigre de vin ?

Sinon, comment procéder a ce titrage ?



Titrer une solution d’un acide, par exemple, ¢’est déterminer la concentra-
tion molaire ¢ de cette solution. Nous allons étudier les titrages (ou
dosages) s’effectuant a I'aide d’un pH-métre.

BEEEE Dispositif expérimental

La solution 2 titrer est placée dans un bécher ; par exemple, un volume v,
(mL) de solution acide de concentration molaire c,. On y ajoute de I'eau
distillée pour que les électrodes du pH-metre trempent convenablement dans
la solution.

On reléve les valeurs du pH lorsgue I’on a versé un volume v, (mL) de la
solution d’hydroxyde de sodium (ou soude) de concentration molaire ¢,
contenue dans la burette graduée (fig. 1).

_ Courbe de titrage

La courbe de titrage pH-métrique est la courbe donnant les variations du pH
en fonction du volume de solution d’hydroxyde de sodium versé : pH = f (v,).

e T T

Fic. 1 Dispositif expérimental pour le titrage
d'une solution acide (contenue dans le
bécher) par une solution d’hydroxyde de
sodium contenue dans la burette graduée.

Suivi pH-métrique d’une réaction
acide chlorhydrique/hydroxyde de sodium

RN e titrage étudié

Etudions la réaction d’une solution d’acide chlorhydrique (placée dans le
bécher) avec une solution d’hydroxyde de sodium (placée dans la burette).
La figure 2 indique la position du réactif titré et du réactif titrant.

Suivi de la réaction

[ Equation de la réaction

La solution d’acide chlorhydrique est formée d’ions H,O* et CI- (aq): la
solution d’hydroxyde de sodium est constituée d’ions Na* (ag) et HO (aq).
L’acide H,0* de la premigre solution réagit avec la base HO~ (ag) qui y est
versée et la transformation est quasi totale car la constante d’équilibre est
trés grande :
K = 104K, = 10
Nous écrivons 1'équation du titrage :
H;0* + HO (ag) = 2 H,0 ()

® REMARQUE

Puisque la réaction de titrage est la réaction entre les ions H;O* de la solu-
tion acide et les ions HO- (aq) versés, I'eau distillée introduite pour que les
électrodes du pH-métre puissent tremper ne modifie aucunement le titrage.

__ solution d’hydroxyde
de sodium : concentration ¢

VN O T,

Fic. 2 Réaction d'une solution d'acide chlor-
hydrique (volume v, = 20 mL ; concentration
molaire ¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-") avec une
solution d’hydroxyde de sodium (concentra-
tion molaire ¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-").

CHAPITRE 9 — TITRAGES PH-METRIQUES




EJ Tracé de la courbe

La figure 3 donne la courbe représentant les variations du pH en fonction du
volume v, de solution d’hydroxyde de sodium versé : pH =1 (v,).

Etude de la courbe

La courbe d’évolution du pH est une courbe croissante (puisque I'on verse
une solution basique).
Elle présente un important saut de pH (d’environ 8 unités de pH) et, sur ce

saut de pH. un point singulier, noté E (volume correspondant v, ) qui est un T
. . ¢ & (3 . Bua BunEn | pmsmammmmR il iaea ol
point d’inflexion : le sens de la concavité de la courbe change au point E. Il it nk e
2 ; . ; a2 10 20
correspond A un maximum du coefficient directeur de la tangente (fig. 4) et

acide chlorhydrique/hydroxyde de sodium. £

|

on le détermine grice a la courbe dérivée, c’est-a-dire la courbe représen- | Fi6.3 Courbe pH = f (v;) pour la réaction
|
| est le point singulier.

dpH
tant les variations de la valeur de la dérivée i— en fonction du volume
v, (fig. 5). 2 b

} vb’mh’me
- de soude
. versé (mL)

30

Fic. & Quand v, augmente, le coefficient directeur de la tangente
augmente, passe par un maximum en £, puis diminue.

dpH
Fic. 5 La courbe dérivée dpv = g (v,) permet de déterminer le

point E. C'est le point qui cm?respond au maximum de la courbe
dérivée (tracée en rouge).

Etude de I'équivalence

E} Tableau d’évolution

Notons :
* 'y o+ la quantité de matiére d’ions H,O* initialement contenus dans le bécher; |
* N0 (ag) versés 12 quantité de matiere d’ions HO - (aq) apportés lorsque le |
volume de solution d’hydroxyde de sodium versé est v, (volume qui varie |
lorsqu’on ajoute progressivement cette solution). |
Ces quantités de matiere ont pour valeur :

My o =€V, X 102 Mol et Myg- (1) verses = €4V % 107 mol

Construisons le tableau décrivant I’évolution du systéme chimique ; on note
2 x la quantité de matiere d’eau formée, x étant I'avancement.

H0* + HO (ag) — 2HO()
S L Eo
o HO (ag) vents "m0
Ny or MHO" (ag) versés -
?’a:ﬁﬁ’maﬁon X My =X THO' (ag) versés ~ X 2x :
o :
(mol) Yoy Myo—Xg | MHO (g venes— Xeg 2x,
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Le volume a I’équivalence

Ecrivons qu’a I’équivalence, le réactif titré et le réactif titrant ont été entie- |

rement consommés (1'équivalence correspondant au changement de réactif
limitant).
*My o =My or—Xgg = 0= Xgq =Ny o

* "HO™ (ag) = TTHO™ (ag) versés — Xég = 0= X, = Mo (ag) versés

* - == i
Dot Myo-(ag) verses = P00

A P’équivalence, la quantité d’ions HO- (ag) apportés par la solu-
tion titrante est égale a la quantité d’ions H,O* initialement pré-
sents dans la solution titrée,

Appliquons cette relation au cas du titrage étudié (paragraphe 2.1); a I'équi-
valence :

*niy o+ = €.V, X 1073 mol = 1,0 x 10-2x 20 X 10-* mol

=¢,v, %107 mol = 1,0 X 10-2x v, %103 mol

Ml 00 = Mo (agy verss = 10X 102 20X 10 = 1.0 102 v, X107
On obtient : W 20 mL.

On vérifie que ce volume est celui qui correspond au point singulier E de la
courbe de titrage. Ce point E est donc appelé point d’équivalence : on peut
écrire :

. nHO' (aq) versés

Y. =¥

Le pH a I’équivalence

A I’équivalence, la quantité d’ions HO- (ag) versés, R0~ (ag) versés» €St EQAIE A
la quantité d’ions H;O* initialement présents dans le bécher, n'; .. Puisque
ces ions réagissent mole & mole, ils disparaissent entiérement potir former de
I'eau et on peut considérer que la solution obtenue & I’équivalence est une
solution de chlorure de sodium dans I’eau pure dont le pH est égal a 7,0 a
25 °C (puisque les ions CI- (ag) et Na* (ag) ne réagissent pas avec I'eau).

Conclusion

Le point d’équivalence d’un titrage acide chlorhydrique/hydroxyde
de sodium est le point d’inflexion E de la courbe de titrage.
Son pH est égal a 7,0.

On en déduit la relation entre les concentrations molaires des deux solu-
tions entrant en réaction :

i il « o -3 v s
My, 00 = TH0- (ag) versés = Ca¥a X 103 = €V, X 107 = ¢, = ¢V,

Conduite d’un titrage

La figure 6 présente le tracé de la courbe de titrage pH = f (v,) et de la

courbe dérivée % = g (v,) et la mani¢re de déterminer le volume versé a
b

I'équivalence v, .

On notera bien que la valeur 7,0 du pH du point E permet de facilement

déterminer ce point.

1l existe une troisitme maniére de déterminer le point d’équivalence E : la

méthode des tangentes paralleles (fig. 7).

Ces trois méthodes sont applicables dans les titrages d’un acide fort par une

solution d"hydroxyde de sodium.

p Voir exercices n* 7, 8, 11, 12, pages 163
et 164
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Fie. 6 Tracé informatique de la courbe de titrage et de la courbe
dérivée pour le titrage décrit au paragraphe 2.2. La courbe dérivée
fournit la valeur de Vo, Le point E est caractérisé par la valeur 7,0 de
son pH.

Titrage colorimétrique

Fic. 7 Méthode des tangentes paralléles. On meéne deux
tangentes a la courbe, paralléles et de part et d’autre du saut de
pH. On trace ensuite la droite paralléle a ces deux tangentes et qui
est équidistante. Cette droite coupe la courbe de titrage au point
d'équivalence E.

Le volume a I'équivalence peut étre déterminé griice a un indicateur coloré

convenablement choisi.

Mise en évidence expérimentale

EXPERIENCE ’

* Dans un bécher, verser 20 mL
de solution d’acide chlorhydrique
de concentration molaire
1,0 x 10~ mol-L-! et quelques
gouttes de bleu de bromothymol
(fig. 8a). La solution est jaune.

* Avec une burette graduée, ajou-
ter une solution d’hydroxyde de
sodium de concentration molaire
1,0 x 102 mol-L-'. Verser 19 mL
de cette solution d'un seul coup,
puis la verser goutte 4 goutte jus-
qu’au virage de I'indicateur
coloré : apparition d’une couleur
bleue (fig. 8b).

Fie. 8 Titrage colorimétrique.

a. Le bleu de bromothymol est initialement de couleur jaune.

b. Virage de l'indicateur au bleu quand on a versé 20 mL de solution d'hydroxyde de
sodium (équivalence).

—— = = - T

OgsserRvVATION : |'équivalence correspond a un volume versé :

Vy = 20 mL
E

A I"équivalence, le bleu de bromothymol vire (passage du jaune au bleu).




INTERPRETATION : le virage de I’indicateur, blen de bromothymol, permet
de repérer I’équivalence.
On dit alors qu’on effectue un titrage colorimétrique.

Choix de P’indicateur

La discussion du choix de I'indicateur se fait en reportant la zone de virage
de I'indicateur sur le graphique représentant la courbe pH = f (v,). Ala
figure 9, on a tracé en bleu la zone de virage de I'indicateur | et en rouge
celle de I'indicateur 2. Au cours du titrage, le virage commence pour I'indi-
cateur 1 quand on atteint le point M,. Le virage se termine lorsqu’on est par-
venu au point N, et, lors d"un titrage colorimétrique, on adopte v,, abscisse
de N,, comme valeur du volume a I'équivalence. Le volume v, est le
volume correspondant au virage de 'indicateur : il doit étre aussi voisin
que possible du volume a Iéquivalence v, .

Un titrage colorimétrique donne un résultat correct si les points £ et N sont
voisins ; par exemple, on voit a la figure 9 que I'indicateur 1 convient pour
le titrage (v, = v, ) tandis que I'indicateur 2 fournirait un résultat faux (v, est
nettement différent de v, ) et ne convient pas.

Dans un titrage colorimétrique, il faut choisir un indicateur coloré
dont la zone de virage contient le pH du point d’équivalence.

Dans le cas d’un titrage acide fort/base forte, le pH du point d’équivalence
est égal 4 7,0 et le bleu de bromothymol (zone de virage : 6,0 — 7.6) est un
indicateur qui convient dans tous les cas.

En ce qui concerne I'utilisation des autres indicateurs, I'examen de la figure
10 montre qu’a des concentrations de 1'ordre de 1,0 x 10~ mol-L"', on peut
également utiliser, compte tenu de I'importance du saut de pH, I"hélianthine
et la phénolphtaléine. A des concentrations de I'ordre de 1,0 x 10-* mol-L-,
le saut de pH étant moins important, I’hélianthine et la phénolphtaléine ne
donnent que des résultats approchés et doivent étre rejetés.

Le bleu de bromothymol est 'indicateur coloré le plus approprié
pour un titrage acide fort/base forte.

pH Cy=Cp=10%10" mol: L~ ——¢,=¢y=10 x10?mol - L"!
i —t¢,=cp=1,0%10"9 mol- L'
114 point N pour
- la phénolphtaléine ——
7
5- point V pour
i I'hélianthine -
15 'be
T a2 T 20 19 2180 v (mL)

Fic. 10 Influence de la concentration sur le choix de l'indicateur (titrage acide chlorhy-
drique/hydroxyde de sodium). Le virage du bleu de bromothymol détermine toujours le
point £ sans erreur. L'abscisse du point N est d'autant plus proche de v, que les solutions
sont plus concentrées. Pour ¢, = ¢, = 1,0 x 10-" mol-L-", 'hélianthine et la phénolphta-
léine sont utilisables pour le titrage.

V2

Yb

Fic. 9 Choix d'un indicateur coloré. Le
virage de l'indicateur commence en M, (ou
en M,) et s'achéve en N, (ou en N,). Les
volumes en fin de titrage sont v, (correct) et
v, (faux). Il faut choisir I'indicateur 1.

» Voir exercice n° 6, page 163
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- Suivi pH-métrique d’une réaction
.3 acide éthanoique/hydroxyde de sodium

Courbe de variation du pH

Y Tracé de 1a courbe

Nous effectuons les mémes mesures de pH que celles décrites 4 la figure 2 114
pour une solution d’acide éthanoique (ou acide acétique) de concentration -
¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-'.

La courbe de titrage est représentée a la figure 11.

B Etude de la courbe

La courbe de titrage est une courbe croissante. Elle comporte un saut de pH 1
important (moins important que dans le cas de I'acide chlorhydrique, mais

_ 1 in Irique, ma i ) B cevs domr ot
atteignant 5 unités de pH) et, au milieu de ce saut de pH, un point singulier S e f{(f‘ﬂ
qui est le point d’inflexion E (le sens de la concavité change en ce point). 0 2 20

On note v,, le volume d’hydroxyde de sodium versé correspondant au point

E dont le pH est supérieur & 7,0.' _ Fic. 11 Courbe de titrage de la solution

d'acide éthanoique par la solution de soude.
E est le point d'inflexion sur le saut de pH.

Etude de I'équivalence

La réaction de titrage

La solution acide est constituée d’acide éthanoique CH,—~COOH (ag) et la
solution basique d’ions Na* (ag) et HO- (ag). La réaction de titrage est une
réaction entre I’acide CH,~COOH (aq) et la base HO~ (aq) :

CH;-COOH (ag) + HO~ (ag) — CH,~COO- (ag) + H,0

La constante d’équilibre de cette réaction est égale & 104K, = 1,6 x 10%; la
transformation correspondante est quasi totale.

] Tableau d’évolution

Les quantités de matiére des espéces entrant en réaction sont :
1 - -3 = ? =3
Mo _COOH (ag) = CaVa X 107 MOl et Ry (1) verses = €4V, X 1072 mol

Dol le tableau d’évolution, en notant x la quantité d’eau formée :

Equation CH,-COOH (ag+  HO-(ag) —CHCOO-(agl+  H0
Etat Avancement | ey, cooH (ug) 0 (ag) leH 000 0g) "0
Etat initial (mol) 5=0 Mon cootiap | Mo ag) vess 0 0
Au cours de la

transformation x et 00k e = | M0 (ag) versss =% X x
(mol)

Flg;llj; Alcnee F=Xy 7 - C00H (ag) Vg | THO' (ag) versés -'rrq. Xa X4

Relation a I’équivalence

Ecrivons qu’a I’équivalence (volume versé v, ), les réactifs titré et titrant
ont été entierement consommeés '

= pi | = =ni
* Nl COOH (ag) = M'CH,-COOH (agy ~ Xeg =0 = Xgy = M'cy_co0H (ag)

* Myo- (ag) = Nyo- (aq) versés xe’q =0 = xéq =Nyo- (ag) versés

Dol : 7'cy _cook (ag) = MHO" (ag) versés:




Wi COOH (ag) = TPHO" (ag) versés

A I’équivalence, la quantité d’ions HO- (aq) versés est égale 2 la quan-

ﬁtémlﬁaledemoléculesGH;-COOHdam]asolnﬁontm'ée
M cH,-COOH (ag) = MMHO" (ag) versés = CaVa X 10-3= CpVp,, % 102 = cyV,= oY%,
La relation entre les concentrations des solutions entrant en réaction est :

Cava = chv."m

On constate que ¢’est la méme relation que dans le cas de I'acide chlorhy-
drique.

] Détermination de 1’équivalence

Cherchons la valeur de v, pour le titrage décrit au paragraphe 3.1.

On trouve : Vo= 20 mL comme dans le cas de 1'acide chlorhydrique.

La figure 12 présente le tracé informatique de la courbe de titrage pH=f(v,):
on voit que le point d’équivalence est le point E. Le volume a I'équivalence
est v, =V, ;on le détermine facilement : il correspond au maximum de la

courbe dérivée (il[;H =g (V).

b

Le point d’inflexion E de la courbe de titrage est le point d’équiva-
lence du titrage. Son pH est supérieur a 7,0.

La méthode des tangentes parallzles permet également de déterminer le
point E (fig. 11).

“ Fic. 12

Tracé

] informatique

de la courbe

" de titrage et de
la courbe dérivée
pour le titrage de
la solution d'acide
éthanoique par
la solution
d'hydroxyde

de sodium.

Le volume &
I'équivalence est
v, =20 mL.

B Le pH a I’équivalence

A I’équivalence, toutes les molécules CH,~COOH (aq) contenues dans le
bécher ont été transformées en ions éthanoate CH,—COO- (ag). La solution
est donc une solution d’éthanoate (ou acétate) de sodium que 1'on représente
par CH,—~COO~ (ag) + Na* (aq).

Le pH de cette solution est basique (pH = 8,3 dans le cas des solutions de
concentration 1,0 x 102 mol-L-') car, Na* (aq) ne réagissant pas avec I’eau,
la solution est une solution de la base CH,~COO~ (aq).

A I’équivalence d’un titrage acide faible/base forte, la solution obte-
nue est basique : pH, > 7,0.

[ Taux d’avancement final d’une réaction acido-basique

Prenons le cas du titrage d’une solution d’acide éthanoique par une solution
d’hydroxyde de sodium et utilisons ’'une des mesures du pH: pour
v, =16 mL, le pH de la solution est égal 454,

p Voir exercices n™ 15 a 17, page 165
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Calculons alors :

* la quantité d’ions HO- (aq) versés :
N0~ (ag) versss = CpVp X 1073 = 1,0 x 102 x 16 X 107 = 1,6 X 10~ mol = x_,

* la quantité d’ions HO~ (aq) présents :

. . K {6 il
[HO- (aq)] = =

T O = 7055 = 1074 =25 X 10 mol- L
3

=[HO- (ag)] X (v, +v) =25 x 10-*x 36 x 10 = 9,0 x 10-!! mol

Nyo .. (ag) présents f
* la quantité d’ions HO- (ag) qui ont réagi avec les molécules CH,—~COOH
(on considere la quantité d’ions HO- (ag) initialement présents, a un pH
égal a 3.4, comme négligeable) :
x=1,6x10+4-9,0x 10" mol

* e taux d’avancement final : I'avancement maximum est 1,6 x 10~ mol ;
d’ou:
g

X max

1,6 X 104-9,0x 101!
1,6 104
7=0,9999994 = |
Pratiquement, le taux d’avancement final est égal a 1 ; la réaction de titrage
est donc bien associée a une transformation totale. Ce résultat peut étre véri-
fié en tout point d'un titrage acido-basique, avant le point d’équivalence.

Titrage colorimétrique

Le volume a I'équivalence peut étre déterminé en utilisant la phénolphta-
Iéine comme indicateur coloré.

=1-56x107

Mise en évidence expérimentale

* Dans un bécher, introduire
20 mL d’une solution d’acide
éthanoique de concentration
molaire ¢, = 1,0 X 10~ mol-L-!
et quelques gouttes de phénol-
phtaléine (fig. 13a).

= Avec une burette graduée, ajouter
une solution d’hydroxyde de
sodium de concentration molaire
1,0 x 10-2 mol-L-'. Verser 19 mL
de cette solution d’un seul coup
puis la verser goutte a goutte jus-
qu’au virage de I'indicateur coloré

(fig. 13b).
|
| Fi6. 13 Titrage colorimétrique.
a. La phénolphtaléine est initialement incolore.
b. Virage de l'indicateur au rouge violacé quand on a versé 20 mL de solution d'hydro-
xyde de sodium (équivalence).
OBSERVATION

L’équivalence correspond & un volume versé : v, =20 mL.
Quand on atteint 1'équivalence, la phénolphtaléine vire (passage de 1'in-
colore au rouge violacé).

INTERPRETATION
Le virage de I'indicateur, phénolphtaléine, permet de repérer I’équivalence.
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Choix de I’indicateur

Rappelons la régle énoncée au paragraphe 2.4.B : dans un titrage colorimé-
trique, il faut choisir un indicateur coloré dont la zone de virage (tableau

ci-dessous) contient le pH du point d’équivalence.

Tudicatenr Couleur acide | Zone de virage | Couleur basique
hélianthine rouge 3.1-44 jaune
b m?‘]‘z'i'}g& 6l Jjaune 6,0-7,6 bleu
phénolphtaléine incolore 3,2-10,0 rouge violacé

Le point d’équivalence d’un titrage acide éthanoique/hydroxyde de sodium
se situe en milieu basique : on a trouvé pH; = 8,3 4 la figure 11. Dans ces
conditions, on peut donner les deux résultats :

— I’hélianthine, dont la zone de virage est comprise entre 3.1 et 4.4, ne peut
en aucun cas convenir ;

— la zone de virage de la phénolphtaléine (8,2 — 10,0) contient le pH du
point d’équivalence et cet indicateur convient pour le titrage.

Pour déterminer plus précisément I'indicateur convenable, il faut porter,
sur la courbe pH = f(v,), les zones de virage des indicateurs. On a fait cette
opération dans le cas ou les concentrations sont de 1,0 x 10-> mol-L-!
(courbe de la figure 14, identique a celle de la figure 11). On observe que :
— I'hélianthine achéve de virer au point N, d’abscisse v, = 6,0 mL; I'hélian-
thine fournit donc un résultat complétement faux (6,0 mL au lieu de 20,0 mL) ;
~ le bleu de bromothymol commence & virer en M, et finit de virer en N, tel
que v, = 20,0 mL; le bleu de bromothymol convient pour le titrage ;

- le point d'équivalence E (pH = 8,3) se situe dans la zone de virage de la
phénolphtaléine (8.2 — 10,0) ; celle-ci est donc utilisable pour le titrage. On
peut ajouter qu’elle vire entre les points M, et N, : la fin du titrage corres-
pond au volume v, = 20,2 mL, le volume a I'équivalence est donc obtenu
avec une légere erreur.

L’équivalence acido-basique dans un titrage entre un acide faible et
une base forte peut se déterminer avec le bleu de bromothymol ou
la phénolphtaléine.

pH

T R SREe It Sein P peys

Ny jaune

b EEE
-+ Bt ]

i T W _v=202mL

8 "2 v . i1d 20 30

'vb (mL)

Fis. 14 Choix de l'indicateur coloré a utiliser dans le titrage de I'acide éthanoique
(1,0 x 10-2 mol-L-") par I'hydroxyde de sodium (1,0 x 10-2 mol-L-").
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- Titrage d’une solution basique

La solution basique est placée dans le bécher et elle est titrée par une solu-
tion d’acide chlorhydrique placée dans la burette.

Initialement la valeur du pH est élevée et, au cours du titrage, le pH diminue |
puisqu’on ajoute une solution acide. Le volume a I'équivalence s’obtient
facilement en utilisant la courbe dérivée.

_ Titrage d’une solution d’hydroxyde
de sodium

Les tracés informatiques de la courbe de titrage et de la courbe dérivée sont
donnés 2 la figure 15. Le pH a I'équivalence est égal 2 7.0 et le bleu de bro- |
mothymol permet de repérer I’équivalence dans tous les cas. A I'équivalence : |

ﬂnjoi- versés = T'HO™ (ag) ou ¢V, = c"p'“!s

Fie. 15 Suivi pH-métrique de la réaction entre une solution Fig. 16 Suivi pH-métrique de la réaction entre une solution d'am-
d'hydroxyde de sodium (v, = 20 mL; ¢, = 1,0 x 102 mol-L-,  moniac (v, =20 mL; ¢, = 1,0 X 102 mol-L-, placée dans le bécher)
placée dans le bécher) et une solution d'acide chlorhydrique et une solution d'acide chlorhydrique (c,= 1,0 x 102 mol-L-', placée
(c,= 1.0 x 102 mol-L-", placée dans la burette). dans la burette).

_ Titrage d’une solution d’ammoniac

L’ammoniac NH, étant une base faible, la réaction de titrage s’écrit :

NH, (ag) + H{O* — NHj (ag) + H,0
Les tracés informatiques de la courbe de titrage et de la courbe dérivée sont
donnés 2 la figure 16. Le pH du point d’équivalence se situe en milieu acide |
(pH de I'ordre de 5). En conséquence, I'indicateur coloré a utiliser dans un |
titrage colorimétrique est 1’hélianthine (ou le rouge de méthyle dont la zone
de virage, 4,2 — 6,2, contient le pH du point d’équivalence).
A I’équivalence :

nH3O+ versés — "lNH:‘ (aq) OUu &V = Cavaf



Ne) o 1 Suivi pH-métrique d’une

st . réaction acido-basigue

® Titrer une solution, c¢’est déterminer la concentration
de I'acide ou de la base contenu(e) dans la solution.

B La courbe de titrage est la courbe donnant les varia-
tions du pH de la solution quand on verse le réactif titrant
dans le réactif titré.

On titre une solution d’acide chiorhydrique par une solu-
tion d’hydroxyde de sodium.
m Equation du titrage

H,0* + HO~ (ag) = 2 H,0 (f) (transformation totale)
B La courbe de titrage pH = f(v,) comporte un important
saut de pH et un point d’inflexion E au milieu de ce saut
de pH.
Le point d’équivalence est le point d’inflexion E : son
pH est égal a 7,0.

Suivi pH-métrique
d’une réaction HCI/NaOH

pH

114

- Vp: volume

4 de soude
14 | W, versé (mL)
0 2‘ T T T I‘U T T L] T 2In - L T T 3.0 T

Titrage d'une solution d'acide chlorhydrique par une solution
d'hydroxyde de sodium.

Le point d’équivalence s’obtient :
— grice a la valeur 7,0 du pH
— grice a la courbe dérivée (maximum de cette courbe)
— grice a la méthode des tangentes paralléles.
Les relations caractéristiques du titrage sont :
"'4.0° = PHO (ag) versés OU  CaVy = CpV),
B L’indicateur coloré a utiliser est le bleu de bromothy-
mol car le pH du point d’équivalence (7,0) se situe dans
la zone de virage de cet indicateur (6,0 — 7,6).

On titre une solution d’acide éthanoique (ou acide acé-
tique) par une solution d’hydroxyde de sodium.

® Equation du titrage
CH;-COOH (aq) + HO- (ag) = CH,~COO- (ag) + H,0
Cette transformation est quasi totale.

Suivi pH-métrique d’une
réaction CH,-~COOH/NaOH

L'ESSENTIEL

® La courbe de titrage pH = f (v,) comporte un saut de
pH (moins important qu'avec 1'acide chlorhydrique) et
un point d’inflexion £ au milieu de ce saut de pH.

Le point d’équivalence est le point d’inflexion E ; son
pH est supérieur a 7,0.

pH

ths B /“"‘

Titrage d'une solution
d'acide éthanoique par
une solution d’hydroxyde
de sodium.

S e :J@! v (mL)

L LR O L T L L

0 2 1 20 30

Le point d’équivalence s’obtient en tragant la courbe

. . dpH ;
dérivée ﬂdf:— =g (v,): le volume a I'équivalence V), cor-
b ]

respond au maximum de cette courbe.
Les relations caractéristiques du titrage sont :

i L _
' CH,-COOH (ag) = "HO" (ag) versés O €V = G4V,

® Les indicateurs colorés a utiliser sont le bleu de bro-
mothymol ou la phénolphtaléine.

Titrage d’une solution
basique

&

m Dans les titrages de solutions de base (dans le bécher)
par des solutions d’acide chlorhydrique (dans la burette),
le pH décroit quand on verse la solution acide.

B Le point d’équivalence E correspond au minimum de
la courbe dérivée ; le volume a I’équivalence v,, est lié
aux autres variables par la relation : ¢,v, =c,v, .

« Titrage * Volume

« Courbe de titrage a I'équivalence

« Courbe dérivée » Indicateur coloré
» Saut de pH « Titrage

« Equivalence colorimétrique

» Voir lexique page 348
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Titrage pH-métrique de P’acide éthanoique
contenu dans un vinaigre

Un vinaigre peut étre considéré comme une solution aqueuse d’acide éthanoique (ou
acide acétique) ; on peut déterminer sa concentration molaire et son degré d’acidité
en effectuant un titrage pH-métrique.

MATERIEL

« Fiole jaugée de 100 mL, pipettes jaugées de 10 mL et
20 mL et poire a pipeter, burette graduée, bécher de 100 mL.
+ pH-métre, solution tampon pour son étalonnage, agita-
teur magnétique, barreau aimante.

» Vinaigre blanc du commerce (vinaigre incolore).

» Solution d'hydroxyde de sodium de concentration
molaire 0,10 mol-L-". )

= Hélianthine et phénolphtaléine.

REFLEXIONS PREALABLES

» Le vinaigre est une solution trop concentrée ; avant de
réaliser le titrage, il faut donc effectuer une dilution du
vinaigre.

* Le degré d’acidité d'un vinaigre est numériquement
égal 4 la masse d'acide éthanoique pur contenu dans
100 g de vinaigre. On considérera que sa masse volu-
mique est égale a 1,0 g-mL-". Les vinaigres du commerce
ont un degré d'acidité de I'ordre de 6 °.

ScHEMA DU MONTAGE

T [~ burette

- solution d’hydroxyde
1 de sodium (c,=0.10 mol - L1

20 mL

vinaigre dilué

+ hélianthine

+ phénolphtaléine

agitateur —|f |
magnétique

Manipulation

OsJecTiF : Réaliser le titrage pH-métrique d’un pro-
duit de la vie courante.

® Effectuer une dilution au 1/10 du vinaigre commercial.

DiLumion = un certain
volume de la solution a
diluer est placé dans la
fiole jaugée et on com-
pléte au trait de jauge.

® Remplir la burette avec la solution de soude et ajuster
le zéro. Etalonner le pH-métre.

m Dans le bécher, introduire 20 mL de la solution diluée,
une goutte d'hélianthine, 3 gouttes de phénolphtaléine et
le barreau aimanté.

m Plonger les électrodes du pH-meétre et ajouter de I'eau
distillée pour qu'elles trempent convenablement dans la
solution.

m Relever la valeur du pH en fonction du volume v, de
soude versé. On pourra aller de mL en mL, puis on res-
serrera les mesures en atteignant le saut de pH. Dresser
un tableau de mesures.

Noter les valeurs du pH correspondant au virage de I'hé-
lianthine, puis de la phénolphtaléine.

m Entrer les résultats a I'ordinateur pour faire apparaitre
la courbe de titrage et la courbe dérivée.

P QUESTIONS

1. Expliquer comment effectuer la dilution au 1/10 du
vinaigre commercial. Quelle verrerie utiliser ?

2. Quelle est la valeur du volume a I'équivalence v, ?

3. En déduire la concentration molaire de I'acide étha-
noique dans la solution diluée.

4. Quelle est la concentration molaire de I'acide étha-
noique dans le vinaigre commercial ?

En déduire son degré d’acidité.

5. Quel est le volume de solution de soude versé :

- quand I'hélianthine vire ?

- quand la phénolphtaléine vire ?

Quel est l'indicateur coloré a utiliser lors d'un titrage colo-
rimétrique ?



Titrage colorimétrique de Pacide ascorbique
contenu dans un comprimé de médicament

La vitamine C est constituée d’acide ascorbique qui est un acide faible.
Il est facile d’en faire un titrage colorimétrique aprés I’avoir mise en solution.

MATERIEL

s Mortier avec son pilon, entonnoir, erlenmeyer de 200 mL,
bouchon.

« Burette graduée, agitateur et barreau magnétique.

« Comprimé de Vitascorbol 500 (ou Laroscorbine).

« Solution d’hydroxyde de sodium (ou soude) de concen-
tration 0,20 mol-L-, eau distillée ou déminéralisée.

» Indicateur coloré : rouge de crésol (solution a 0,02 %)
ou bleu de bromothymol.

REFLEXIONS PREALABLES

s |'acide ascorbique est un acide faible, de formule
C¢H40;, que I'on pourra représenter par HA.

e Un comprimé de
Vitascorbol 500 a
une masse voisine
de 600 mg et
contient, en principe,
500 mg d'acide
ascorbique. On se
propose de vérifier
qu'il contient bien
ces 500 mg de pro-
duit actif.

Ossectif : Titrer I'acide ascorbique contenu dans
un comprimé de médicament.

m Dans le mortier, écraser un
comprimé de Vitascorbol 500;
transvaser la poudre obtenue
dans I'erlenmeyer en utilisant
I'entonnoir (fig. 1).

B Ajouter 100 mL d’'eau et I'eau
de ringage du mortier, du pilon
et de l'entonnoir. Agiter pour
mettre la poudre en solution.

®m Remplir la burette avec la
solution de soude et ajuster le
zéro.

B En supposant que le com-
primé contient 500 mg d'acide
ascorbique dont la masse
molaire vaut M = 176 g-mol-',
calculer:

- la quantité de matiére d'acide ascorbique présente dans
la solution

Fie. 1 La poudre est intro-
duite dans |'erlenmeyer.

- la quantité d'ions HO- (aqg) a verser pour atteindre I'équi-
valence

- le volume théorique v, de solution de soude a I'équiva-
lence.

® Mettre en place le dispositif de titrage (fig. 2).

solution

d'hydroxyde de sodium
(ey=10,20 mol - L")

burette graduée

solution d'acide
ascorbique + rouge
de crésol

barreau magnétique

agitateur magnetique

Fi6. 2 Titrage de la solution d'acide ascorbique.

® Introduire I'indicateur coloré ; le mieux adapté est le rouge
de crésol dont on versera environ 1,0 mL de sa solution.

m Verser rapidement la solution de soude jusqu'a un
volume v, - 2,0 mL, puis ajouter cette solution goutte a
goutte de maniére a obtenir un virage a la goutte : la
solution, initialement jaune, vire au pourpre lorsqu’on
ajoute la derniére goutte de solution de soude.

® Noter le volume a I'équivalence v,

p QUESTIONS

1. Quelle est la formule de la base conjuguée de I'acide
ascorbique ?

2. Ecrire I'équation de la réaction de I'acide ascorbique
(représenté par HA) :

- avec I'eau,

- avec la solution de soude (réaction du titrage).

Que peut-on dire des transformations correspondantes ?
3. Pour déterminer I'équivalence, on utilise le rouge de
crésol dont la zone de virage est 7,2 - 8,6.

Justifier ce choix.

&, Calculer la quantité d’ions HO- (aq) versés a I'équiva-
lence.

5. En déduire la quantité de matiére et la masse d'acide
ascorbique dans le comprimé.

L'indication du fabricant est-elle correcte ?
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ENONCE

TITRAGE D’UN PRODUIT DE LA VIE COURANTE

L'étiquette d'un flacon d'un produit d’entretien porte
P'indication : « solution d’hydroxyde de sodium a 20 % ».
Pour en faire la vérification, on effectue les expériences
suivantes (la solution du flacon sera notée S,).

1. On prépare, a partir de S, 1 000 mL de solution S, de concen-
tration ¢,, 100 fois plus petite que celle de S,

a. Calculer le volume de solution S, nécessaire.

b. Décrire le mode opératoire en précisant le matériel utilisé.
2. On préléve un volume v, = 10 mL de la solution S, que 'on
titre & I'aide d'une solution A d'acide chlorhydrique de concen-
tration ¢,= 0,10 mol-L-' grace a un indicateur coloré.

a. L'équivalence acido-basique est obtenue lorsque I'on a versé
un volume v, = 6,0 mL de la solution A.

SoLuTiON

Ecrire I'équation du titrage.

En déduire la concentration ¢, de la solution S,.

b. Indiquer I'allure de la courbe qui donne les variations du pH
du mélange en fonction du volume v, d'acide versé (ici, il est
inutile d'utiliser une feuille de papier millimétré). Préciser les
coordonnées du point d'équivalence.

La masse volumique de la solution S, est 1 220 kg-m-3. En
déduire le pourcentage en masse d'hydroxyde de sodium dans
S, et comparer avec l'indication de 'étiquette.

DonnEEs
« Masses molaires atomiques :
My=1.0g'mol"' ; M, =16 g-mol' ; M, = 23 g-mol-".

_ CommENTAIRES

1. a. Dans une dilution au 1/100, le volume final
est 100 fois plus grand que le volume initial. Il faut
donc 10 mL de la solution S,
b. Avec une pipette graduée de 10 mL et une
poire a pipeter, prélever 10 mL de la solution S, et
les introduire dans une fiole jaugée de 1 L. Ajouter
de I'eau distillée, mélanger et ajuster le niveau au
trait de jauge.
2. a. Cest un titrage base forte/acide fort;
I'équation du titrage est :

HO- (ag) + H,0* — 2H,0 ()
A I'équivalence, la quantité d'ions H,O* versés
(c,v, x 10-% mol) est égale a la quantité d'ions
HO- (ag) initialement présents dans les 10 mL
de la solution S, (e,v, x 10-3 mol) :

solution d'acide

chlorhydrique S, est une solution de base concentrée. Le
préléevement doit étre fait avec les précautions
d'usage : s'équiper de gants et lunettes.

solution

d’hydroxyde

de sodium

+ indicateur

S'efforcer de toujours justifier les formules uti-
lisées.

Le pH décroit car la solution versée est une

V,

-3 __ I; ) 8
v, x10%=¢y,x10% = 31—‘-‘57
1

Application numérique :

6,0
c| =0,10 x T=G.0 % 102 mol-L-?

solution acide.

Le pH initial est 12,8 (solution de soude de
concentration 6,0 x 10-% mol-L-").

Quand v, tend vers l'infini, le pH tend vers 1,0

. lution d'acide chlorhydri d tra-

Le point d'équivalence £ a pour coordonnées : 4 Es;znun ?nm oﬁ EI_T; e dayne

vy, = 6,0 mL; pH,=7,0 7 E | ' ‘
b. Raisonnons sur 1 L de solution dont la masse i 1220 kg-m- = 1,220 kg-L-".
est égale 8 1220 g. 5-
La concentration molaire de cette solution est: i

¢, = 100 ¢, = 6,0 mol-L! 34 Se rappeler qu'une dilution a été effectuée.
1 L de cette solution contient donc 6,0 mol i
d’hydroxyde de sodium NaOH, soit une masse : 1-

Myaon = MM avec M= 40 g-mol-! :
T T i | T
Myaon =60x40=240g 02 !4 6 B I0 ¥

Et le pourcentage d’hydroxyde de sodium est:
=0,197=19,7%

1220

Le véritable pourcentage est donc trés voisin de l'indication de I'étiquette (20 %).

Il s'agit du pourcentage en masse: masse
d'hydroxyde de sodium divisée par la masse
totale de produit.




CoON TR.ﬁ;LE _
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. La courbe de titrage est la courbe représentant les
variations du ... de la solution lorsqu‘on verse progres-
sivementle ... ....

b. La courbe de titrage d'un acide par la soude pré-
sente toujours un ... ... ... et, sur cette portion de
courbe, un ... d' ... (point ot la ... change de sens). Ce
point est le point d'... E que I'on met en évidence grace
ala ... ... (maximum de cette courbe).

c. Dans le titrage colorimétrique d'un acide faible
par la soude, l'indicateur coloré a utiliser est la ...
foule o o

E Vrai ou faux?

a. Dans le titrage d'une solution d'acide chlorhydrique
par une solution de soude, le pH a I'équivalence est
égal 2 8,3.

b. Dans le titrage d'une solution d'acide éthanoique par
une solution de soude, le pH a I'équivalence est égal a
7,0.

T =1 0 pre-

c. A I'équivalence, la courbe dénvée

sente un point d'inflexion.

d. Lorsque I'on titre une solution d'acide faible (dans
un bécher) par une solution d'hydroxyde de sodium, le
pH diminue.

E] acm

a. Dans un titrage acide fort/base forte, le pH du point
d’équivalence est:

[ égal a 7,0; [ supérieur a 7,0.

b. Dans un titrage acide faible/base forte, le pH du
point d'équivalence est :

[ égal 4 7,0 ; [ supérieur a 7,0.

c. L'indicateur coloré a utiliser dans le titrage de l'acide
éthanoique par la soude est:

] I'nélianthine; [ la phénolphtaléine.

d. Le titrage d'un acide faible par I'hydroxyde de
sodium est une transformation :

[1 limitée; [ quasi totale.

n Apprendre a rédiger

Donner une définition concise des mots ou expressions
suivantes : titrage, titrage pH-métrique, titrage colorimé-
trique, courbe de titrage, courbe dérivée, équivalence,
point d’équivalence, volume a I'équivalence.

On pourra appuyer ses propos sur des schémas.

B Savoir-faire expérimental

a. Faire la liste du matériel nécessaire pour effectuer le
titrage pH-métrique d'une solution acide par une solu-
tion basique.

b. Faire un schéma du montage a réaliser.

APPLICATION
DES CONNAISSANCES

Titrages acido-basiques

Bn Titrage d’acide chlorhydrique

On prépare une solution aqueuse d'hydroxyde de sodium
(ou soude) en dissolvant 3,0 g d'hydroxyde de sodium
NaOH (s) dans une fiole jaugée de 1 L.

A I'aide d'une burette graduée, on ajoute progressivement
cette solution dans un bécher contenant 20 mL d'une solu-
tion d'acide chlorhydrique, additionnée de quelques gouttes
d’un indicateur coloré approprié. Le virage se produit aprés
addition de 18 mL de la solution d’hydroxyde de sodium.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui s'effectue.

b. Calculer la concentration de la solution d'acide chlorhy-
drique.

c. Quel est le pH a I'équivalence ?

d. Quel est l'indicateur coloré qui vous parait le plus appro-
prié pour déterminer la fin du titrage ?

DonnEe
* Masse molaire de I'hydroxyde de sodium : My oy = 40 g-mol-L-".

ﬂ- Acide chlorhydrique

Pour obtenir I'équivalence acido-basique, on doit verser
16 mL d'une solution d'hydroxyde de sodium (ou soude) de
concentration ¢, = 4,0 x 102 mol-L-! dans 20 mL d'une
solution d'acide chlorhydrique.

a. Quelle est la nature de la solution obtenue a I'équiva-
lence ? Indiquer une autre fagon de préparer une solution
identique sans utiliser d'acide ou de base.

b. Quelle est la concentration de la solution d'acide chlorhy-
drique titrée ?

c. Quel volume de chlorure d’hydrogéne faut-il dissoudre pour
obtenir 1,0 L de la solution d'acide chlorhydrique étudiée ?

DonnEe
* Volume molaire dans les conditions de l'expérience : V,, = 24 L-mol-.

B- Titrage d’acide méthanoique

Les expériences sont réalisées a 25 °C.

On dispose d'une solution d'acide méthanoique H-COOH
de concentration ¢, = 0,10 mol-L-" et de pH = 2,4.

1. Ecrire I'équation de la réaction de cet acide avec I'eau.
2. Dans un bécher, on verse un volume v, = 20 mL de cette
solution. On y ajoute un volume v, de solution aqueuse
d’hydroxyde de sodium (ou soude) de concentration
¢,= 0,25 mol-L-.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui s'effectue.

b. Calculer le volume Vp, de solution d'hydroxyde de sodium
qu'il faut verser pour obtenir I équivalence.

c. Le pH de la solution a I'équivalence est égal a 8,3.
Justifier simplement le caractére basique de la solution.

d. Quand v, devient trés supérieur & Vs quelle est la valeur
limite du pH de la solution ?

e. En tenant compte des points remarquables rencontrés
précédemment et sachant que pour v, = Yy, /2, le pH est
égal a 3,8, tracer I'allure de la courbe de tltrage pH=f(v,).

CHAPITRE 9 — TITRAGES PH-METRIQUES
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El- QCM sur un titrage

A une solution d'un acide faible HA (volume v, = 10 mL;
concentration molaire ¢, = 2,0 x 10-2 mol-L-"), on ajoute
progressivement une solution d'hydroxyde de sodium (ou
soude) de concentration ¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-".
a. L'équation de la réaction de titrage est :

1 HA (aq) + HO- (ag) = A" (ag) + H,0:

C1H,0* + HO- (ag) =2 H,0 (D).
b. La transformation correspondant a la réaction de titrage est:

[ limitée;

[] totale.
c. Le volume & I'équivalence est égal a:

120 mL;

110 mL.
d. Le pH a I'équivalence est égal a:

[18.3; ¢

1 7,0.
e. La quantité d'ions HO- (aq) versés a I'équivalence est
égale a:

[] la quantité d'ions H,0* initialement présents dans la

solution;
[] la quantité de molécules HA contenues dans la solu-
tion initiale.

f. L'indicateur coloré le plus approprié pour effectuer le
titrage colorimétrique de la solution de I'acide HA est:

[J I'hélianthine ;

[] la phénolphtaléine.

m ﬂ La transformation est-elle totale ?

a. Ecrire I'équation de la réaction de titrage de l'acide étha-
noique par une solution d’hydroxyde de sodium.

b. On place 20 mL de la solution d'acide éthanoique de
concentration ¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-' dans le bécher et ony
verse, avec une burette graduée, la solution d’hydroxyde de
sodium de concentration ¢, = 1,0 x 10-? mol-L-".

Pour un volume versé de 10 mL de solution d’hydroxyde de
sodium, le pH a la valeur 4,8.

Calculer:
- la quantité d'ions HO- (aq) versés depuis le début du titrage,
- la quantité d'ions HO- (ag) restant dans la solution,

HO" (ag) restant

n
- le rapport et conclure.

HO" (aq) versés
Quel est le taux d'avancement final de la reaction ?

Courbes de titrage

mﬂ Acide chlorhydrique

Dans un bécher contenant une solution d'acide chlorhydrique
de volume v, et de concentration ¢,, on verse progressivement
un volume croissant v d’une solution d'hydroxyde de sodium
de concentration ¢, = 1,0 x 10~ mol-L-'. La courbe ci-des-
sous indique la variation du pH au cours de I'opération.

a. De la valeur du pH au point A, déduire la valeur de la
concentration initiale ¢, de la solution d'acide chlorhydrique.
Compte tenu des autres données de la courbe, déterminer
le volume v, de cette solution. Justifier les réponses.

b. Quelles sont les espéces chimiques contenues dans le
bécher au point B (v=20 mL; pH=7,0)?

T e ¥ T ¢ v 7

0
0 10 20 v (mL)

c. Quelle est la nature du résidu solide que I'on obtiendrait
en évaporant |'eau de cette solution?

mﬂ Acide nitrique

Dans un bécher contenant 10 mL d'une solution d'acide
nitrique, acide fort de formule HNO, et de concentration
c,=1,0 x 10-2 mol-L-', on ajoute progressivement une solu-
tion d’hydroxyde de sodium de concentration ¢, inconnue.
Les relevés du pH effectués permettent de tracer la courbe
de titrage et la courbe dérivée représentée sur la figure
ci-dessous ol v, est le volume de la solution d’hydroxyde de
sodium versé.

11

~ @

w w

(=

" 20 v (ML)

a. Donner I'équation de la réaction de titrage.

b. Identifier, en le justifiant, la courbe de titrage et la courbe
deérivee.

c. Déterminer graphiquement le point d'équivalence. En
déduire la concentration ¢, de la solution d’hydroxyde de
sodium.

m m Courbes acide fort ou acide faible

Les courbes de titrage figurant en haut de la page suivante
ont été obtenues en mesurant le pH au cours de I'addition
progressive d'un volume v d’une solution d’hydroxyde de
sodium, de concentration ¢= 0,10 mol-L-":

- & 10 mL d'une solution aqueuse d'un acide noté HA, :
courbe (1);

- 4 10 mL d'une solution aqueuse d'un acide noté HA, ;
courbe (2).

a. A partir de I'observation des deux courbes, montrer que
I'un des acides est fort et que I'autre est faible. Les identi-
fier, sans calcul, en précisant les raisons de votre choix.

b. Calculer les concentrations c, et ¢, des deux solutions
acides HA, et HA,.



pH
13+

11
d

15 v (ML)

v PRI i e Tl Ve T

ﬂ Titrage d’acide éthanoique

& On considére une solution S, d'acide éthanoique,

‘ de concentration 1,0 x 10-" mol-L-' et de volume
v, = 20 mL. Son pH est 2,9. S, est une solution d'hydroxyde
de sodium de concentration 1,0 x 10-! mol-L-". Le pK, du
couple acide éthanoique/ion éthanoate est égal a 4,8. On
verse progressivement un volume v, de la solution S, dans
la solution S,.

a. Ecrire 'équation de la réaction qui s'effectue et montrer
que la transformation est quasi totale en calculant la
constante d'équilibre associée a cette équation.

b. Donner l'allure de la courbe pH = f (v,) que I'on notera C,.

EcHELLES
+ En abscisses 1 cm 2 25 mL.
* En ordonnées : 1 cm £ 1 unité de pH.

c. On reprend 20 mL d'acide éthanoique de concentration
1,0 x 10" mol-L-" (solution S,) mais on utilise une solution S,
d’hydroxyde de sodium de concentration 5,0 x 10-2 mol-L-".
Dans le méme systeme d'axes qu'en b., donner l'allure de la
courbe pH = f (v,) que l'on notera C,.

EH Titrage d’acide méthanoique

$ = Les expériences sont réalisées a 25 °C.

1. On dispose d'une solution d'acide méthanoique
H-COOH de concentration ¢, = 0,10 mol-L-! et de pH=24.
Ecrire I'équation de la réaction de cet acide avec |'eau.

2. Dans un bécher, on prend un volume v, = 20 mL de cet
acide. On y ajoute un volume v, d'une solution aqueuse d’hy-
droxyde de sodium (soude) de concentration ¢, = 0,25 mol-L-".
a. Ecrire I'équation de la réaction. Montrer que la transfor-
mation correspondante est totale.

b. Calculer le volume v, de solution d'hydroxyde de sodium
qu'il faut verser pour obtenir 'équivalence, le pH de la solu-
tion vaut alors 8,3. Justifier simplement le caractére basique
de la solution.

v,
b,
¢. Quand on a versé un volume de soude v, = 7‘ le pH

vaut 3,8. Montrer, en utilisant les approximations habi-
tuelles, que cette valeur du pH est égale a celle du pK, du
couple H-COOH (aq) / H-COO- (aq).

d. Quand v, devient trés largement supérieur a v, , quelle
est la valeur limite du pH de la solution ? )

e. En tenant compte des points remarquables rencontrés
précédemment, tracer I'allure de la courbe de variation du
pH en fonction du volume v, de solution d’hydroxyde de
sodium versé dans le bécher.

m ﬂ Titrage d’'acide benzoique

On titre 20 mL d'une solution aqueuse d'acide benzoique de
concentration inconnue a l'aide d'une solution d’hydroxyde
de sodium de concentration : ¢,= 5,0 x 10-2 mol-L-".

Les valeurs indiquées par un pH-métre ont permis de tracer
la courbe de titrage et la courbe dérivée (fig. ci-dessous).
a. A partir de considérations sur les pK, montrer que la
transformation entre I'acide benzoique et la soude peut étre
considérée comme totale.

b. Déterminer, 4 I'aide de la courbe et des dennées du texte,
la concentration initiale de la solution d'acide benzoique.

pH 4 dpH
124 dvy,

10- /'/_

o Lot

0 T T T T  —
4 vp (mL)

8¢ B T Ares B SinwitOan i@

¢. Dans la liste ci-dessous, proposer un indicateur coloré
approprié pour mettre en évidence I'équivalence au cours
de ce titrage. Justifier le choix.

Zone de virage des indicateurs colorés

rouge de méthyle 4,2 -62
rouge de chlorophénol 52-68
rouge de crésol 72-88
phénolphtaléine 8,2-10,0
jaune d'alizarine 10,0 - 12,1

DonNEE
* Constante d'acidité du couple :
C,H,-COOH (aq) / CH,-COO- (aq) : K, =63 x 105

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éleve. Rédiger une
correction détaillée de l'exercice.

Enoncé

On titre 20 mL d’une solution d'acide éthanoique par une
solution d’hydroxyde de sodium (soude) de concentration
1,0 x 10-2 mol-L-'. Le volume de cette solution versé pour
arriver a I'équivalence est 19,2 mL.

Ecrire I'équation de la réaction de titrage et calculer la
concentration de la solution d'acide éthanoique.
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Solution annotée d’un éléve

les 4oy, H30" dle. o polulion acide noagument

avec e iovs HO™ vouds :

* + HO7ag) — <H20
HgO%’%&pﬂh W daws, (o foliiam
la. foumale o €' cquivalonce. ost

CuVa, = Co Vi) Joifn Gl frmale.
'U—bE = 49,-?. "‘lll[-
@(Rox 107 )= (1,0x107?)x(19,2x 107?)

Ca = x 4072 mmot.- L-“
Ervenk At Calcal.
PROBLEMES

DE SYNTHESE

mﬂ Titrage d’acide benzoique

w- On a trouvé, au laboratoire, un flacon de solution
d'acide benzoique dont la concentration est incon-
nue. La mesure du pH de cette solution donne 2,6.

On décide alors d'effectuer un titrage afin de déterminer la
concentration de cette solution.

On dispose d'une solution d'hydroxyde de sodium de
concentration égale a 1,0 mol-L-' et du matériel suivant :

« fiole jaugée de 200 mL, pipettes jaugées de 10 mL et 20 mL,
bécher de 100 mL, éprouvette graduée de 50 mL, burette
graduée de 20 mL, eau déminéralisée.

a. Indiquer le mode opératoire pour la préparation, a partir
de la solution précédente, d’'une solution d'hydroxyde de
sodium de concentration égale a 1,0 x 10! mol-L-' en pré-
cisant la verrerie utilisée. Avec la solution d'hydroxyde de
sodium ainsi préparée, on procéde au titrage de 10 mL de
solution d'acide benzoique. Les variations du pH en fonction
du volume v de solution d’hydroxyde de sodium versé sont
données dans le tableau ci-dessous :

vemb | o | 10| 20| 30|50 60/ 80]90]9s
pH | 26 | 33| 36|39 |42 |44 |48 52|55

T
v(mb) | 98 | 99 | 100|101 | 11,0 [ 120 | 140 | 160 | 180
pH | 59 | 62 | 85 | 107|117 | 12 | 124|127 | 128

b. Faire un schéma annoté du montage expérimental a réa-
liser pour le titrage ci-dessus. Indiquer le matériel néces-
saire en sus de celui énuméré.

c. Tracer la courbe pH = f (V) sur papier millimétré.

d. Déterminer les coordonnées du point d'équivalence. En
déduire la concentration (en mol-L-") de I'acide benzoique
étudié.

e. Déduire de la courbe de titrage, en le justifiant, si I'acide
benzoique est un acide fort ou un acide faible.

f. Ecrire I'équation de la réaction qui s'effectue au cours du
titrage.

mﬂ Titrage d’un acide faible

“\ 1. Courbe de titrage

On veut tracer la courbe pH = f (v,) obtenue lors
du titrage de 10 mL d'une solution inconnue S d'un acide
faible par une solution d’hydroxyde de sodium de concen-
tration ¢, = 0,10 mol-L-".
a. Faire un schéma du montage en indiquant le nom du
matériel utilisé. On précisera également le nom du matériel
servant a prélever 10 mL de la solution S.
b. Décrire le protocole & suivre pour étalonner le pH-meétre.
c. On a reporté sur papier millimétré la courbe de titrage et
la courbe dérivée (voir figure ci-dessous). Déterminer gra-
phiquement les coordonnées du point d'équivalence E.
d. En déduire la valeur ¢, de la concentration de la solution S.
e. L'acide est-il effectivement faible ? Justifier.

2. Titrage précis sans pH-métre

a. Utiliser le résultat de la question 1.c. pour choisir I'indica-
teur coloré approprié dans la liste suivante :

- hélianthine (zone de virage: 3,1 a 4,4),

- bleu de bromothymol (zone de virage : 6,2 4 7,6),

- phénolphtaléine (zone de virage : 8,2 a 10,0).

pH 4 dpH
134 dvp

4 A1 unité pHY
54 A1 mL
3_
1_ L % 3 s 300

vy (ML)
U L) L] L L} T T T T T T bl T

b. On refait un titrage, sans pH-métre, de 10 mL de solution S.
On observe le virage de l'indicateur coloré lorsqu'on a versé
8,3 mL de solution de concentration 0,10 mol-L-' d'hydroxyde
de sodium. En déduire une valeur précise ¢ de la concentra-
tion de S.

c. Quel inconvénient y aurait-il a utiliser une trop grande
quantité d'indicateur coloré ? Et une trop petite quantité ?
d. A la solution obtenue a I'équivalence (question 2.b)), on
ajoute 10 mL de la solution S. Une réaction chimique a-t-elle
lieu? Calculer sa constante d'équilibre et conclure. Quel est le
pH du mélange obtenu ? Justifier la réponse.

EH Titrage d’un vinaigre

"* L'étiquette d'un litre de vinaigre du commerce
indique 6 degrés. Le degré d’acidité exprime la

masse, en grammes, d'acide éthanoique pur contenu dans

100 g de vinaigre. On considére le vinaigre comme une

solution aqueuse d’acide éthanoique.

On désire déterminer, au cours d'une séance de travaux

pratiques, la concentration en acide éthanoique, notée c, de

ce vinaigre.



La verrerie et les produits disponibles sont les suivants:

- pipettes jaugées de 1 mL, 5 mL, 10 mL; fioles jaugées de

50 mL, 100 mL, 500 mL ; erlenmeyers, verres a pied; burette

graduée de 25 mL ; éprouvettes graduées de 10 mL, 100 mL;

» vinaigre a 6 ° ; solution d'hydroxyde de sodium de concen-

tration ¢, = 1,0 x 102 mol-L-' ; phénolphtaléine (zone de

virage : 8,2 - 9,8) ; hélianthine (zone de virage: 3,2 - 4,4) ;

eau distillée.

A. Premiére étape : on prépare une solution S, de volume

v, =100 mL et de concentration molaire en acide éthanoique
= ¢/100 mol-L-".

a. Quel volume v de vinaigre a 6° doit-on prélever pour pré-

parer S, ?

b. Décrire le mode opératoire.

B. Deuxiéme étape : titrage de la solution S,.

On préléve un volume v, = 10 mL de la solution S, que I'on

titre avec la solution d'hydroxyde de sodium en présence

d'un indicateur coloré convenable. L'équivalence acido-

basique est observée apres avoir versé v, = 10,8 mL de la
solution d'hydroxyde de sodium.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit au cours du
titrage.

b. Faire un schéma annoté du dispositif en justifiant le choix
de l'indicateur.

c. Calculer la concentration ¢, de S,. En déduire c.

C. Calculer le degré d'acidité du vinaigre.

Le résultat est-il en accord avec l'indication de I'étiquette ?

DONNEES

* Masses molaires atomiques :

M, =12 g-mol' ; M, = 16 g-mol-' ; M,=1,0 g-mol' ;
+ Densité du vinaigre : 1,0.

- 1.Alafigure 1, on a tracé la courbe expérimentale
: ! du titrage d'un volume v, = 20 mL d'une solution
d acide éthanoique par une solullon d’hydroxyde de sodium
(ou soude) de concentration molaire ¢,= 1,0 x 10-? mol-L-".

pH
124

o
-
ey
o

15 20 25 Vb

(mL)

Figure 1

a. Ecrire I'équation de la réaction de titrage.

b. Qu'appelle-t-on équivalence? Déterminer I'abscisse du
point d'équivalence sur la courbe expérimentale.

c. En déduire la concentration molaire c, de la solution
d'acide éthanoique.

2. La figure 2 ci-apreés, obtenue avec un logiciel, présente la
simulation du méme titrage. Les courbes tracées représen-
tent les variations :

- du pH en fonction du volume v, de soude ajoutée (courbe 1);
- les pourcentages des espéces acide éthanoique et ions
éthanoate en fonction de v, (courbes 2 et 3).

pH % des espéces
141 : -100

v, (mL)

Figure 2
a. ldentifier les courbes 2 et 3. Justifier la réponse.

b. Que peut-on dire des concentrations molaires des
espéces acide et base conjuguées présentes dans le
mélange au point d'intersection des courbes 2 et 3?

Quelle relation existe-t-il entre les concentrations molaires
de ces deux espéces et le pH de la solution ?

En déduire une valeur approchée du pK, du couple acide
éthanoique/ion éthanoate.

CHAPITRE 9 — TITRAGES PH-METRIQUES
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nﬂ Réaction de I'acide benzoique
‘\ avec la soude

L'acide benzoique, de formule C,H,-COOH, est
un solide blanc peu soluble dans I'eau; c'est un conser-
vateur utilisé dans l'industrie alimentaire, en particulier
dans les boissons, ol il est désigné par son code européen
«E 210 ».

I. On dispose d’'une solution A d'acide benzoique de
concentration ¢, = 1,0 x 10-2 mol-L-'.

1. Quelle est la masse d'acide benzoique utilisé pour prépa-
rer 500 mL de solution A ?

2. Rappeler les définitions d'un acide et d'une base.

Quelle est la formule de I'ion benzoate, base conjuguée de
I'acide benzoique ?

3. Le pH de la solution A est égal a 3,1. S'agit-il d’'un acide
fort ou d'un acide faible ? Justifier.

4. Le pK, du couple acide benzoique/ion benzoate vaut
pK,, = 4,20 a4 25 °C.

a. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide benzoique et
I'eau.

b. Quelle est la valeur de la constante d'équilibre K|, corres-
pondante ? Conclure.

c. Quelle est l'espéce chimique prédominante (acide ben-
zoique ou ion benzoate) dans la solution étudiée (pH=3,1)?

Il. Dans un volume v, = 20 mL de solution A, on verse pro-
gressivement une solution B de soude (ou hydroxyde de
sodium) de concentration c; = 2,0 x 10-? mol-L-".
1. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide benzoique et
I'ion hydroxyde.
2. La transformation associée est-elle totale ? Justifier.
DonNEES
* Produit ionique de l'eau : K, = 10-'* 4 25 °C.
* Masses molaires atomiques :

M, =10g-mol’; M.=12 g-mol' ; M, =16 g-mol-".

EB Titrage d’un vinaigre
$ S NB: cet exercice ne nécessite aucune connaissance
en informatique.

Le but de I'exercice est d'effectuer le titrage d'un vinai-
gre. Pour cela, on titre I'acide éthanoique du vinaigre par
une solution d'hydroxyde de sodium de concentration
c= 0,10 mol-L-". Avant de réaliser ce titrage, on a procédé
a une dilution au dixieme du vinaigre. On appelle S, la solu-
tion diluée obtenue.

1. Titrage de I'acide éthanoique du vinaigre

Le volume de solution S, a titrer est v, = 20 mL.

a. Faire un schéma annoté du montage permettant de
suivre I'évolution du pH en fonction du volume v de solution
d’hydroxyde de sodium versé.

b. Ecrire le couple acide/base correspondant a I'acide étha-
noique. Donner également I'équation de la réaction chi-
mique de ce titrage.

c. Les mesures réalisées, traitées par l'informatique, ont
permis de tracer les courbes représentées sur la figure ci-
apres. Déterminer le point d'équivalence £ et ses coordon-
nées (v et pHe).

S\

En déduire la concentration ¢, de la solution S,.

pH} dpH
124 dvg

2 T T T T

0 5 10 15 20 25 30 w(mL

d. Quel est l'intérét de la dilution au dixieme ?

Expliquer pourquoi ces résultats permettent aussi de
déterminer le volume v, correspondant au point d'équi-
valence.

2. Exploitation du titrage

a. Calculer la concentration ¢, en acide éthanoique du
vinaigre initial.

b. Le degré d'acidité du vinaigre est la masse en grammes
d'acide éthanoique pur contenu dans 100 g de vinaigre.
Calculer le degré d'acidité du vinaigre étudié.

c. Comparer avec la valeur donnée.

DonnEES

* Masses molaires atomiques :

My, =23 g-mol! ; My=16 g-mol-' ; M,, =1 g-mol"

+ Masse volumigue du vinaigre étudié : 1,02 g-mL-"

« Degré d'acidité du vinaigre étudié : 7 ° (Définition donnée en question
2b)

BH Titrage de I'acide ascorbique

$‘\ L'acide ascorbique (vitamine C), de formule brute
C;H,,0,, est vendu en pharmacie sous forme de
comprimés. |l contribue a améliorer la qualité des tendons
et des os, mais provoque des insomnies en cas d'abus. On
pourra |'assimiler & un acide faible de formule HA.
On dissout un comprimé d'acide ascorbique dans un
peu d'eau distillée et on compléte pour avoir une solu-
tion de volume 200 mL. On obtient une solution 1. On pré-
léve un volume v, = 10 mL de solution 1 que l'on titre avec
une solution 2 d'hydroxyde de sodium, de concentration
c,= 1,5 x 102 mol-L-', en présence d'un indicateur coloré
approprié : le rouge de crésol.
L'équivalence acido-basique est obtenue lorsque le volume
de la solution de soude versée est v, =9,5 mL.
a. Pour mesurer les 200 mL d'eau distillée, choisissez-vous
d'utiliser une fiole conique jaugée de 200 mL ou une éprou-
vette graduée de 200 mL? De méme, pour prélever les
10 mL de la solution 1, choisissez-vous une éprouvette gra-
duée de 10 mL ou une pipette jaugée de 10 mL ? (Vous jus-
tifierez dans chaque cas votre réponse.)
b. Faire un schéma annoté avec soin (nom du matériel,
nature des solutions, volume, concentration...) des diffé-
rentes étapes pour effectuer ce titrage.
c. Qu'entend-on par «indicateur coloré approprié»?
Sachant que la zone de virage du rouge de crésol est
[7.2; 8.8], que peut-on dire du pH a I'équivalence ?
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d. Quelle est la quantité d'hydroxyde de sodium utilisée
pour atteindre I'équivalence ? En déduire la quantité de
matiére d'acide ascorbique contenue dans un comprimé et
la masse correspondante.

e. Déterminer la concentration ¢, de la solution initiale 1.

DonnEES
+ Masses molaires atomiques :
M.=12g-mol' ; M, =16 g-mol' ; M, =1 g-mol-".

BB Simulation d’un titrage

$§'§- 1. pH de 'eau minérale

a. Sur un axe gradué en pH, placer le domaine de
prédominance des espéces acide et basique des deux
couples de I'ion hydrogénocarbonate HCO; (ag).
b. Le pH de I'eau minérale étudiée est 7,3. Quelle est I'es-
péce prédominante ?

DONNEES
* pK, des couples acide/base :
C0,, H,0 / HCO; (aq) : pK,, = 6.4 ; HCO; (aq) / CO3” (aq) : pK,, = 10,3.

2. Titrage pH-métrique de I'eau minérale

Un volume v, = 20 mL d'eau minérale est titré par une solu-
tion d'acide chlorhydrique de concentration molaire ¢, =
0,010 mol-L-'. Soit v, le volume de la solution acide ajoutée.
A la figure 1, sont représentées la courbe de titrage

pH = £ (v,) et la courbe dérivée dgr =g ).

2 T L) L] T
0 5 10 15 20

25 v, (mL)

Figure 1

a. Ecrire I'équation de ce titrage des ions hydrogénocar-
bonate.

b. Parmi les indicateurs colorés du tableau ci-dessous, quel

est celui qui est le plus approprié au titrage ? Justifier votre
choix.

vert de bromocrésol jaune 38-54 bleu
violet de bromocrésol | jaune 52-6,8 violet
bleu de bromothymol | jaune 6,0-7,6 bleu

c. Déterminer la concentration des ions hydrogénocarbo-
nate dans I'eau minérale; la comparer avec celle donnée
sur I'étiquette (430 mg:L).

DonNEE
* Masse molaire : Mygo. = 61 g-mol.

3. Simulation du titrage des ions hydrogénocarbonate
Elle apparait figure 2, La courbe 1 est celle du titrage
par 'acide chlorhydrique de concentration molaire
0,010 mol-L-".

Les courbes 2 et 3 représentent les variations des concen-
trations de deux espéces au cours du titrage.

pH concentrations (mmol - L)
9 -7
8- -6
74 -5
@®
6+ -4
5 @ @ 3
4 - 2
3- 1
2 T T T T 0
0 B 10 15 20 wvy(mL)
Figure 2

a. Justifier que la courbe 2 est celle de la concentration des
ions hydrogénocarbonate.

b. Identifier I'espéce de la courbe 3 en justifiant I'évolution
de sa concentration au cours du titrage.

c. Retrouver la valeur du pK, du couple CO,, H,0 / HCO; (ag)
en utilisant I'ensemble des courbes de la figure 2.

d. Déterminer le volume équivalent en utilisant une ou
plusieurs courbes de la figure 2. Commenter la méthode
utilisée.

PARTIE 2 — LA TRANSFORMATION D'UN SYSTEME CHIMIQUE EST-ELLE TOUJOURS TOTALE ?
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= Sens conventionnel du courant : du péle positif au
pole négatif a I'extérieur du générateur.

® La circulation du courant électrique dans un circuit
est assurée par:

- les électrons dans les parties métalliques et les électrodes;
- les ions dans les solutions.

m L'intensité du courant est la charge électrique (en
valeur absolue) traversant une section de conducteur par
unité de temps : Q

At
(avec Q en coulombs (C); /en ampéres (A); At en secondes)

THEORIQUES

@ Mesurer une tension.

® A l'aide d’'un multimétre, déterminer le sens d'un cou-
rant électrique.

@ |dentifier quelques cations métalliques par des tests
caractéristiques.

® Identifier quelques gaz: O, (g); H, (g).

= Connaitre quelques couples oxydant/réducteur du type
ion métallique / métal M (aq) / M (s).

= Un réducteur est une espece chimique capable de
céder des électrons.

® Un oxydant est une espéce chimique capable de
capter des électrons.

EXPERIMENTAUX

® Ecrire des demi-équations d'oxydoréduction associées
a des couples oxydant/réducteur. En déduire I'équation
d'une réaction d'oxydoréduction.

® Ecrire des demi-équations acido-basiques associées &
des couples acide/base. En déduire I'équation d'une réac-
tion acido-basique.

® Calculer un quotient de réaction.
@ Etablir un bilan de matiére.
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Evolution spontanee
vers I'etat d’equilibre

Athléte grec ave couronne de vainqueu

La patine noble d
ntanément dans un se B 2 i s alliages.

P Comment déterminer le sens d'évolution spontanée d'un systéme chimique ?

OBJECTIFS

® Savoir calculer la valeur du
quotient de réaction pour un
état donné d’un systéme.

@ Savoir qu’un systéme évo-
lue spontanément de maniére
a ce que le quotient de réac-
tion Q, tende vers la constante
d’équilibre K.

@ Savoir appliquer ce critére
d’évolution aux réactions
acido-basiques et d’oxydoré-
duction.

PLAN DU COURS

ﬂ Critére général
d’évolution spontanée

E lllustration du critére
d’évolution spontanée
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Le sens spontané d'evolutlon d’un systéme chimique

est-il prévisible ?

ACTIVITE

Transformations mettant en jeu les couples oxydant/réducteur :
1, (aq) / I~ (aq) et Fe** (aq) / Fe?* (aq)

Dl ioDE

.

Fie. 1 Expérience 1. Fi6. 2 Expérience 2.

Expérience 1 .

® Prendre le pH (a I'aide d’un papier indicateur de pH)
d’une solution de sulfate de fer (II) FeSO, (de concentra-
tion molaire 0,10 mol-L-) (fig. 1). Y ajouter quelques
mL d’une solution de diiode. Chauffer Iégérement.

Expérience 2

= a. A 2,0 mL d’une solution de chlorure de fer (III) (de
concentration molaire 0,10 mol- L"‘) dont on prendra le
pH, ajouter 4,5 mL d'une solution d’iodure de
sium de méme concentration (fig. 2.b).

Chauffer légérement. '

= b. Ajouter 4 2 5 mL de chlorure de méthyléne au tube
précédent et, aprés avoir bouché le tube, agiter vigou-
reusement puis laisser décanter. Qu'observe-t-on ?
Ajouter alors i I"aide d’une pipette, en laissant couler le
long de la paroi du tube, quelques gouttes de solution
concentrée d"hydroxyde de sodium (soude).

Arréter I"addition ds I’apparition d"un précipité (fig. 2.b).

Expérience 3

= A 10 mL d’une solution de sulfate de fer (II) (de
concentration molaire 0,10 mol-L-'), ajouter quelques
gouttes de soude pour ajuster le pH vers 5- 6, puis
ajouter goutte a goutte une solution de diiode (fig. 3).
Chauffer Iégérement.

FiG. 3 Expérience 3.

P 1. a. Dans laquelle des deux expériences (1 ou 2.a)
observe-t-on une transformation d’oxydoréduction ?

b. Ecrire I'équation de la réaction associée a cette trans-
formation.

c. Relever les observations permettant de préciser le
sens spontané d’évolution de cette réaction en milieu
nettement acide.

» 2. a. Quelle transformation observe-t-on dans I'expé-
rience3?

b. Ecrire Péquation de la réaction correspondante, en
considérant que I'espéce fer (Il) est essentiellement
présente sous forme d’ions Fe?* (aqg) et I'espéce fer ()
sous forme du précipité Fe(OH), (s).

c. Peut-on modéliser les transformations observées dans
les expériences 2. a et 3 par la méme réaction ? Pourquoi ?

Données : les solutions de diiode sont brunes dans I'eau
et violettes dans les solvants organiques non oxygénés.
Les ions Fe?* (ag) et Fe?* (aqg) se caractérisent par les
précipités Fe(OH), (s) et Fe(OH), (s), respectivement
vert et rouille, qu'ils donnent avec les ions hydroxyde.

CHIMIE ET VOCABULAIRE

= Transformation spontanée : transformation s'effec-
tuant naturellement lorsque des espéces chimiques sont
mises en présence.

L'ENIGME
DU CHAPITRE

Comment peut-on obtenir un précipité
d’hydroxyde de fer (llI) Fe(OH), (s) sans
étre en milieu basique ?

Donnée : la constante d'équilibre associée a
I'équation de la mise en solution de Fe(OH), (s)
vaut K= 10-%,
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Calcul du quotient de réaction Q,

] Rappel de I’expression du quotient de réaction

Pour un état donné d’un systéme chimique, le quotient de réaction Q, asso-
cié a la réaction :
a A (ag)+ b B (ag)=cC (ag) +d D (aq)

est défini par I'expression :

0 = [C) [D}

"= [AF [BF

L’écriture [X] représente le nombre mesurant, en mol- L, la concentration
molaire de I’espéce X (ag) dans I'état du systéme considéré.

Dans I'expression de Q, n’interviennent que les especes dissoutes : I'eau, en
tant que solvant, ou les solides éventuellement présents n’y figurent pas.

Calcul de la valeur de Q, pour un état donné d’un systeme

» Le calcul de Q, fait intervenir les valeurs des concentrations. Il faut donc
convertir tout bilan de quantités de matiére en bilan de concentrations (en
divisant les quantités de matiere par le volume total V de la solution), mais
ne pas effectuer immédiatement les calculs car des simplifications peuvent
intervenir.

« Dans I'état initial, les grandeurs [X] intervenant dans le calcul du quotient
de réaction sont les valeurs des concentrations initiales apportées des
especes introduites dans la solution avant réaction.

+ Dans I’état final, il s agit des concentrations effectives des espéces en solu-
tion.

Le tableau de la figure 1 indique la valeur des concentrations qu'il convient |

d'adopter dans I’état initial.

[ Exemple d’une réaction acido-basique

On considere la réaction de I’acide méthanoique H-COOH avec I’'ammo-
niac NH,.

Déterminer le quotient de réaction dans I'état initial du systéme obtenu en '

mélangeant (fig. 2) :

—un volume v, = 200 mL d’une solution d’acide méthanoique de concentra-
tion ¢; = 5,0 X 102 mol - L',

- un volume v, = 400 mL d’une solution d’ammoniac de concentra-
tion ¢, =2,0 X 102 mol- L1,

- un volume v, = 200 mL d’une solution de méthanoate de sodium de
concentration ¢, = 1,0 X 102 mol- L,

- une quantité n, = 2,0 x 10 mol de chlorure d’ammonium.

On supposera qu’aprés le mélange, le volume total est égal a 800 mL.

La réaction acido-basique considérée a pour équation :
H-COOH (aq) + NH, (ag) = H-COO- (aq) + NH} (aq)
Le quotient de réaction dans 1’état initial s’€crit :
o= [H-COO-], [NH}],
"t [H-COOH], [NH,];

Déterminons les quantités de matiére de chacune des espéces dans 1'état ini-
tial, pour obtenir ensuite leur concentration en divisant par le volume total
de la solution V=v, + v, +v,=0,8 L.

e lh"j’ i Vi
A : sy e
acide éthanoique CHT%E,‘EH (aq)
CH-COOH(®) | [cH,-COOH),=¢
ammoniac .
NH, (g) NH, (ag) avec [NH,], = ¢
éthanoate CH,~COO- (agq) et Na* (aq)
de sodium avec
CH,~COONa (s5) |[CH,~COO];=cet[Na*],=¢
chlorure NH; (aq) et Cl- (aq)
d’ammonium avec
NH,CI (s) [NH; ], =cet[Cl,=c
hydroxyde HO- (ag) et Na* (ag)
de sodium avec
NaOH (s) [HO|,=cet[Na*],=¢
chlorure H,0* et CI- (aq)
d’hydrogéne avec
HClI (g) [H,0*],=cet [Cl],=¢

Fic. 1 Valeurs des concentrations a adopter
pour le calcul de Q, ;.

200mLa

200mL a

: >
Ei—coou

400 mLa

50x102 mol-L-'  2,0x102 mol-L!

12,0%1072 mol

1,0%102 mol - L=

Fic. 2 Schématisation de I'état initial du sys-

téme étudié.

CHAPITRE 10 — EVOLUTION SPONTANEE VERS L'ETAT D'EQUILIBRE
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Equation de la réaction | H-COOH (aq) + NH,(aq) = H-COO (aq) + NH] (aq)

|
d?umttigrée Sy a¥a = €s¥3 = 2,0% 10° |
mal | i 3 B n, =20 -
Biai (en mod) 1,0x102 | 80x103 20x103 | ‘
' i —
mitial| o centration | v, 10x107 ¢, 80x10% o, 20x109 n, 20x103
(eamol'LY) |"v ™ 08 |V 08 |V 08 |V 08

Le calcul de Q,, conduit a:
-3 2 3
(Z,OXI{) )X(_.Oxlo )

gt BE W s
(Abxlot) . (SOXI0%), 0
X
0.8 0.8

] Exemples de réactions d’oxydoréduction

» Soit la réaction d’oxydation des ions iodure I- (aq) par les ions fer (III)
Fe’t (aq) (fig. 3) dont I'équation s’écrit :
2 Fe’* (aq) + 2 I (ag) =2 Fe** (aq) + 1, (aq)

Quelle est la valeur du quotient de réaction dans |’état initial en fonction des
quantités de matiére et du volume de la solution ?
L’expression littérale du quotient de réaction est :
0 [Fe>*]; [Igji

o ey
Sa valeur se calcule, a partir des quantités de matiére des espéces apportées,
de la maniére suivante :

( ’:;"‘")2 (j—:’:) g X My,

= = X

(nl:;c,.)z (Lvi)“' Mg X ng?

* Calculer le quotient de réaction initial associé a la réaction (fig. 4) :
Cu (s) + 2 Ag* (ag) = Cu** (aq) + 2 Ag (s)
Ce quotient a pour expression littérale, dans I’état initial du systéme :
0 [Cu?];
" [Ag)
Sa valeur, dans le systéme obtenu en mélangeant v, mL d’une solution de
nitrate d’argent AgNO, de concentration ¢, a v, mL d'une solution de sul-
fate de cuivre CuSO, de concentration c,, auquel on ajoute n., mol de

cuivre, est :
er' = / (

ri

€V, X 1073
(v, +v,)1073

CyV; (V) +V,)

cv, X 103 )3

(v +v,) X 1073 c2v)2

Le critere d’évolution spontanée

B} Etude expérimentale d’une réaction acido-basique

* La réaction étudiée
On étudie la réaction mettant en jeu les deux couples acide/base : acide
méthanoique/ion méthanoate (H-COOH (ag) / H-COO~ (aq). pK, = 3.8)
et acide éthanoique/ion éthanoate (CH,~COOH (ag) / CH,~COO~ (aq).
pK,. = 4.8). Sans préjuger du sens dans lequel se déroule la transformation,
I’équation de la réaction s’ écrit :

H-COOH (agq) + CH,~COO~ (aq) = H-COO~ (ag) + CH,~COOH (aq)

[H-COO-] [CH;~COOH]
[H-COOH] [CH,—COO]

Le quotient de réaction : Q, =

Fic. 3 Reéaction d'oxydation des ions iodure
par les ions fer (lll) : apparition de diiode (cou-
leur brune).

Fie. & Oxydation du cuivre par les ions
argent : apparition d'ions cuivre (Il) (couleur
bleue) et d'argent métal.




peut encore s’écrire : Q, = [H-CO0] / [CH,-COO"]

[H-COOH] / [CH,~COOH]

La constante d’équilibre associée a I’équation précédente a pour valeur :

K= Bar - 1OPKA, ~PKa, = [048-38 = 10
K.,

» Réalisation expérimentale

A partir de solutions d’acide méthanoique (1), de méthanoate de sodium
(2), d’acide éthanoique (3) et d’éthanoate de sodium (4), toutes de méme
concentration ¢ = 1,0 x 10-! mol-L-!, on prépare les solutions S, S” et S en
mélangeant des volumes déterminés de chacune des solutions précédentes.
La valeur des volumes des solutions mélangées permet de calculer les rap-
ports des concentrations des espéces conjuguées dans I’état initial, par
exemple, en désignant par V le volume total du mélange :

2%
[H-COO-], _ V =2 . de méme [CH,-COO7};, vy
[H-COOH], = cv, v ' [CH,-COOH], v,
vV
On en déduit Q,, = o
Y Vs

La valeur du pH des solutions ainsi obtenues permet d’accéder au rapport
des concentrations des espéces conjuguées dans 1'état d’équilibre puisque la
relation de définition de la constante d’acidité :
[B] [H;0%]
Ky=—+-+7——
A [A]

Bl K, _ 0%
[A] [H,0*] 10-H

conduit a: = 10PH-PK, |

La valeur du quotient de réaction dans 1’état final Q, , s’obtient donc grace a
la mesure du pH de la solution en équilibre.

EXPERIENCE F

« Préparer dans un bécher chacune des 3 solutions S, S’

et §” (voir tableau, page suivante). I
* Placer la sonde du pH-métre dans 1'un des béchers. ‘
Agiter et relever la valeur du pH (fig. 5).

« Rincer la sonde du pH-metre a I’eau distillée, I'essuyer ‘
et recommencer avec les deux autres solutions.

‘ Fis. 5 Mesure du pH de la solution S; pH = 4,27.

CHAPITRE 10 — EVOLUTION SPONTANEE VERS L'ETAT D'EQUILIBRE m
|




OBSERVATION
Les résultats sont résumés dans le tableau suivant.

Mélange préparé S 1 b §”
Acide méthanoique v, (mL.) 10,0 2,0 2.0
Méthanoate de sodium v, (mL) 10,0 10,0 10,0
Acide éthanoique v, (mL) 10,0 20,0 20,0
Ethanoate de sodium v, (mL) 10,0 20 10,0
Rapportdes | [H-COOT, v, | = 56 50
dwnmntmtim [H-COOH], v, ’ 1 i
es m
conjuguées dans [C_!.{Jﬂogé i 1.0 0.1 0.5
I’état initial [CH,~COOH], v, y ! i
0, 1.0 50 10
pH mesuré 43 4.1 4.5
[H-COO-]
Rapport des Rl
concentrations [H-COOH],, 32 A 20 N 50=
des espéws = 10pH-pKa,
,“.ém"ﬂ"g"d,wmm [CH,~COO-
(et sens de [CH-COOH],, 032 ™ 02 2 05=
variation) = 10PH-DKA,
3 2 2 a3 .
9, 035=100 | 55=100 | FP==100
z . Q.r - Qn' a— Qr —
Valeur du rapport %ot (k=10) | Li=01<10| Lizssio | Lo
et sens d’évolution sens direct sens inverse | pas d’évolution
INTERPRETATION

On vérifie tout d’abord que, pour chacun des mélanges étudiés, le systéme

évolue spontanément de maniére que le quotient de réaction, dans 1’état

final, soit égal a la constante d’équilibre (K = 10).

On détermine le sens d’évolution du systeme en examinant le sens de varia-

tion du rapport des concentrations des espeéces conjuguées. C’est ainsi que,
[H-COO-]

ml—l—] et la diminution

pour le mélange S, I’augmentation du rapport

[CH,—COO]
[CH,~COOH]
dans le sens direct puisqu’alors la concentration des produits [H-COO- (ag)]
et [CH;~COOH (ag)] augmente et celle des réactifs [H-COOH (aq)] et
[CH,~COO- (aq)] diminue.

» Dans le mélange S, pour lequel le quotient de réaction dans 1" état initial est

: Qﬂ'
K

du rapport montrent bien que la transformation s’est produite

le sens direct.

Q
Q

* Dans le mélange S”', ot —%! X = 1, le systéme n’évolue pas, il demeure dans

* Pour le mélange S°, od === > 1, la réaction a lieu dans le sens inverse.

, b p Voir exercices n°* 7 4 9 et 16, pages 188
I’état d’équilibre. 4190

] Généralisation
Le sens spontané de I’évolution d’un systéme chimique est celui au

cours duquel la valeur du quotient de réaction tend vers la constante
d’équilibre K.

178



« Pour déterminer le sens spontané d'évolution d’un systéme, on calcule la
valeur du quotient de réaction dans I’état initial et on la compare a la
constante d’équilibre. Trois cas peuvent se présenter :

Qrf

* Si ¥ < 1: le systéme évolue spontanément dans le sens direct

jusqu'aceque Q=K

* Si % > 1: le systéme évolue spontanément dans le sens inverse

jusqu'acequeQ,, =K
Qri

* Si . 1: le systéeme chimique est a I’équilibre, il ne subit

aucune évolution.

Le diagramme de la figure 6 résume ces conclusions.

%J' <1 ! Q?”S 1 &KI
= i e AR A 5 )
évolution dans ﬂﬁ*""-’ i évolution dans
le sens direct le sens inverse

Fie. 6 Evolution spontanée d'un systéme chimique.

u REMARQUES

* Le critere d’évolution ne prend pas en compte les considérations ciné-
tiques ; il est possible de ne pas observer I'évolution prévue du systeme si

celle-ci est trés lente.
s Pour vérifier le critére d’évolution, il faut que

le systeme puisse évoluer

dans un sens ou dans 1'autre; ce qui sous-entend que toutes les espéces
intervenant dans la transformation sont effectivement présentes dans 1’état

initial.

@ Cas particuliers

Le sens spontané d’évolution se détermine de maniére évidente pour les
systémes chimiques qui ne comportent dans leur état initial :

* que les réactifs

En I’absence de tout produit de la réaction, le quotient de réaction dans I"état

initial est nul.

ri

On est dans le cas ol

sens direct.
+ que les produits de la transformation étudiée

< 1, 1a transformation se fait spontanément dans le

En I'absence de tout réactif, le quotient de réaction est infiniment grand.

Qr | -
On est dans le cas ol T('— > 1, la transformation se fait spontanément dans le

sens inverse.

Mais ces conclusions n’apportent aucune indication sur la valeur du taux
d"avancement de la réaction, laquelle dépend non seulement de la COMPOSi- |y Voir exercices n° 13, 22 et 23, pages 190
tion initiale du systéme, mais aussi de la constante d’équilibre K. et 191
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Bl 2 lllustration du critére d’évolution spontanée

Cas des réactions acido-basiques

Exemple

Etudions la transformation mettant en jeu les deux couples acide/base :
acide éthanoique/ion éthanoate (CH,~COOH (aq) / CH,—COO- (aq):
pK,, =4.8) et ion ammonium/ammoniac (NHJ (ag) / NH; (aq) : pK, =9.2).

L’équation de la réaction s’écrit :
CH,—-COOH (agq) + NH, (ag) = CH,—COO (agq) + NH} (aq)
Le quotient de réaction, dans I’état initial, a pour expression :
B [CH;-COO-];, [NH];

""" [CH;~COOH],; [NH,];
et la constante d’équilibre a pour valeur :

_ [CH-COO"],, [NHi],,

" [CH,-COOH],, [NH,],,

[CH,-COO],, [H,0%],, [NH;],,

K=

[CH,~COOH],,, [NH;],, [H,0%],,
K, 107Ky
E=—_%= = 10PKa,-PKs, = 109248 = |(B4=25x 1(¥
K, 107K,

Le tableau suivant précise 1'évolution du systéme en fonction de sa compo-
sition initiale (¢ : concentration molaire initiale des esspéces).

Systéme | [CH,-COOH],| [NHy), | [CH-COO-, |  [NHJ), % | Sensd’évolution
1 ¢ c 0 0 %,U—={}<l direct
2 0 0 ¢ ¢ %.—L infiniment inverse
3 " ¢ o ¢ %‘-ﬂ:d.{]x 05<1 direct

En exprimant la constante d’équilibre K en fonction du taux d’avancement T
de la réaction, on calcule une valeur de T égale & 99,4 % pour le systeme 1 et
a 98,8 % pour le systéeme 3. On peut donc considérer que la transformation
dans le sens direct de ces systémes est quasi totale. On remarquera qu’il
s’agit de la réaction de I’acide appartenant au couple de pK, le plus petit
(donc I’acide le plus fort) avec la base appartenant au couple de pK, le plus
grand (donc la base la plus forte).

En revanche, pour le syst¢éme 2 ou la transformation s’effectue en sens
inverse, au départ d’'un mélange équimolaire d’ions ammonium et étha-
noate, on calcule un taux d’avancement de 0,6 % dans le sens inverse : la
transformation de ce systéme est donc trés peu avancée ; il s’agit de la réac-
tion de I’acide le plus faible avec la base la plus faible.

[ Généralisation

» Une transformation acido-basique mettant en jeu deux couples acide/base
peut s'effectuer spontanément dans un sens ou dans I’autre selon la com-
position du systéme initial.

» La transformation privilégiée est celle au cours de laquelle I’acide le plus
fort réagit avec la base la plus forte. Pour des réactifs en proportions stee-
chiométriques, la transformation est quasi totale si la différence de pK,
atteint au moins 4 unités (fig. 7).

o
—r
F -2

Fic. 7 La transformation d'un mélange
A, + B, correspondant a ['équation A, + B, =
B, + A, avec A, I'acide le plus fort et B, la
base la plus forte, s'effectue dans le sens
direct avec un taux d'avancement final
important.



» La réaction, dans les proportions steechiométriques, de I’acide le plus
faible avec la base la plus faible, conduit a une transformation peu avancée.
On peut considérer qu’elle est négligeable ou quasi inexistante pour une dif-
férence de pK, d’au moins de 4 unités.

u REMARQUE

On peut trés bien observer une transformation quasi totale du réactif limitant

entre deux couples acide/base, méme si la différence de pK, n’atteint pas . yoir exercices n* 6, 14 et 15, pages 188
4 unités : il suffit d’utiliser un exces du réactif antagoniste. et 190

Cas des réactions d’oxydoréduction

Etudions les réactions mettant en jeu les couples oxydant/réducteur :
Cu?* (aq) / Cu (s) et Fe?* (aq) / Fe (s)

Expérience 1 | Expérience 2 (fig. 9)
» Disposer une couche de limaille de fer (dégraissée) sur de la laine de verre | * Plonger une lame de cuivre déca-
placée au fond d’une tulipe, munie d’un robinet fermé. | pée dans une solution de sulfate de

» Verser une solution de sulfate de | fer (II) contenue dans un bécher.
cuivre (¢ = 0,10 mol-L-') et la filtrer
lentement & travers la limaille en ouvrant
partiellement le robinet (fig. 8a).

* Au filtrat
recueilli dans
le  bécher,
ajouter
quelques
gouttes d’une
solution
concentrée
d’hydroxyde
de sodium
(fig. 8b).

Fic. B.a. Vue de la filtration. al
b. Formation du précipité d’hydroxyde de fer | Fig. 89 Lame de cuivre dans la solution de
Fe(OH), (s). sulfate de fer.

* Expérience 1: le filtrat n’est plus coloré en bleu ; I'addition de soude pro-
voque I'apparition d’un précipité vert; la limaille de fer se recouvre d’un
dépdt brun rougeatre.

* Expérience 2 : la lame de cuivre demeure inaltérée ; on ne pergoit aucune
évolution (fig. 9).

INTERPRETATION
» La décoloration du filtrat montre que les ions cuivre (II) ont ét€ consom-
més ; ils se sont transformés en cuivre métal qui se dépose sur la limaille. La
formation d’un précipité vert d’hydroxyde de fer (II) Fe (OH), (s) montre
que le filtrat contient des ions fer (II).
* Lors de I'expérience 1, il se produit la réaction d’équation :

Cu?* (aq) + Fe (s) — Cu (s) + Fe?* (aq)
Dans I'expérience 2, on n'observe pas la transformation inverse.
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* Ces deux expériences montrent que la réaction d’oxydoréduction mettant
en jeu les deux couples Cu?* (ag) / Cu (s) et Fe* (aq) / Fe (s) évolue sponta-
nément dans le sens direct de 1’équation :

Cu?* (aq) + Fe (s) = Cu (s) + Fe?* (aq)

La constante d’équilibre associée a cette équation est :

[Fe*],, .
K=T=2,8x 1026
[Cu?],,
* Pour l'expérience 1, le quotient de réaction dans 1'état initial

_ [Fex,
ri [CU:+]l-
direct de maniére a faire croitre le numérateur [Fe®*] et a faire décroitre le
dénominateur [Cu?*]. Pour que Q, atteigne la valeur de K, qui est extréme-
ment grande, il suffit que [Cu?*] devienne extrémement petit (puis-
que IFez*]éqT < [Cu?*])); ce qui sous-entend la quasi-disparition des ions
Cu?* (aq) (des lors que le réactif fer n’est pas en défaut). C’est bien ce que
I’on observe avec la décoloration de la solution : la transformation est quasi
totale.

* Pour I'expérience 2, le quotient de réaction dans I’état initial est infiniment
grand puisque [Cu?*]; est nul. On doit donc observer la diminution de Q, par
évolution de la réaction dans le sens inverse ;: mais il suffit qu’il se forme
une quantité infinitésimale d'ions Cu?* (aq) pour que Q, devienne égal a K
(2,8 x 10%). La transformation spontanée est donc quasi inexistante dans le | . yoir exercices nes 10 et 11, 17 4 21

est nul, on observe donc une évolution spontanée dans le sens

sens inverse. pages 189 4 191
EXERCICE RESOLU Sens d’évolution d’une transformation
Enoncé Solution
On prépare une solution S, a partir d’iodure de potas- | @.L’équation de la réaction s’écrit : :
sium et de diiode de facon & avoir : 2 I (ag) + 2 Fe* (aq) = 1, (aq) + 2 Fe?* (aq) '
[1, (ag)] = 1,0 x 10~ mol-L-" et Dans le mélange, les concentrations des espéces sont
[I- (ag)] = 1,0 x 10-" mol - L-". divisées par 2 du fait du doublement du volume.
On prépare une solution S, contenant des ions fer (II) | Onadonc:
et fer (IIT) d’égales concentrations : (1, (ag)], = 5.0 X 10~ mol - L' ;
[Fe?* (aq)] = [Fe** (ag)] = 1,0 x 102 mol - L. (- (ag)], =5.0 x 102 mol - L-"
a. Prévoir le sens d’évolution de la transformation | [Fe** (ag)]; = [Fe** (ag)];= 5,0 x 10~ mol-L-1.

lors du mélange de volumes égaux de ces deux solu- | D’ou la valeur de Q,, :

tions sachant qu’a la réaction des ions fer (III) avec | (L], [Fe*)?  5,0% 104X (5,0 x 10-3)2
les ions iodure est associée une constante d’équilibre : 0,,=——= —=— =0,
walibe Sy 9 ‘ [F]7 [Fe*]; (5.0x 1022 x (5,0 x 103)2
K=5.0x10% i i
b. Qu’observe-t-on lors de cette expérience ? . O _ 0.2 =4,0x10%<1.

K 5,0x 10¢

Le systeme évolue dans le sens direct (Q, augmente :
| pour tendre vers K). '

b. Puisque du diiode se forme, sa concentration s’ accroit.
On observe donc une accentuation de sa couleur brune.

- = = - =S o =
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.l Critére général d’évolution
spontanée

® Calcul du quotient de réaction O,
« Le quotient de réaction associé a la réaction :
aA(ag)+b B (ag)=cC (ag) +d D (aq)

. _[CF [DF
s &="[Ar BF

» Son expression ne comporte que les especes dissoutes a
I’exclusion du solvant.

Sa valeur se calcule a partir des valeurs des concentrations,
exprimées en mol- L', dans un état donné du systeme.

+ L’état initial d’un systéme chimique est I'état dans
lequel se trouvent les constituants avant réaction. Il met
en jeu les concentrations initiales apportées des
especes introduites.

En général, I'état final est 1'état d’équilibre atteint par le
systeme. Il met en jeu les concentrations effectives dans
I’état final des especes en solution.

H Le critére d’évolution spontanée

» Tout systeme évolue spontanément de maniére a ce
que la valeur du quotient de réaction tende vers celle de
la constante d’équilibre K.

* Le sens d’évolution d’un systéme se détermine en com-
parant la valeur du quotient de réaction dans I’état initial

L'ESSENTIEL

Q,, & la valeur de la constante d’équilibre K ou en exami-
nant la valeur du rapport Q, /K.

llustration du critére
d’évolution spontanée

m Cas des réactions acido-basiques

* Une transformation acido-basique peut s’effectuer
spontanément dans un sens ou dans 'autre selon la
composition du systéme initial.

e La transformation privilégiée est celle o I’acide le plus
fort réagit avec la base la plus forte. Pour des réactifs
en proportions steechiométriques, la transformation est
quasi totale si ApK, > 4.

» La transformation mettant en jeu I’acide le moins fort et
la base la moins forte, dans les proportions steechiomé-
triques, est peu avancée.

m Cas des réactions d’oxydoréduction

» En théorie, les transformations mettant en jeu des réac-
tions d’oxydoréduction peuvent s’effectuer spontanément
dans un sens ou dans |’autre. En pratique, elles évoluent
dans un sens déterminé et sont en général quasi totales
(constantes d’équilibre trés grandes).

* On détermine ce sens en calculant le quotient de réac-
tion initial. La valeur du quotient de réaction Q, tend vers
la valeur de la constante d’équilibre K.

; , 0.
Q-”( 1 % >1 ?’
i K o 2liis K . >
B = o '
évolution dans e évolution dans
le sens direct m le sens inverse

Mots-cles

* Quotient
de réaction

= Réaction
acido-basique

« Critére d’évolution
spontanée

* Réaction
d’oxydoréduction

» Voir lexique page 348
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M~ (aq) / M (s)

selon leur pouvoir oxydant).

MATERIEL

» Béchers de 100 mL, entonnoir, filtres, tubes a essais.

» Agitateur magnétique et barreau aimanté.

» Solutions de sulfate de cuivre, de fer (11), de zinc toutes
de concentration ¢= 1,0 mol-L-".

» Solution d'hydroxyde de sodium de concentration voi-
sine de 1,0 mol-L-". ;

# Poudre de cuivre, de fer et de zinc.

» Lames métalliques de cuivre, de fer et de zinc.

Lame de fer et solution de sulfate de fer (verdatre).
Lame de cuivre et solution de sulfate de cuivre (bleue).
Lame de zinc et solution de sulfate de zinc (incolore).

OBJECTIF : Déterminer le sens spontané de la trans-
formation mettant en jeu les couples :
Cu?* (ag) / Cu (s) et Fe?* (aq) / Fe (s)

® Dans un bécher contenant environ 50 mL de la solu-
tion de sulfate de fer (II), immerger une lame de cuivre.

® Dans un bécher contenant 50 mL de la solution de sul-
fate de cuivre, ajouter environ 4,0 g de limaille de fer. Agi-
ter jusqu'a observer la décoloration de la solution. Noter
I'aspect du solide en suspension.

| Filtrer une partie du mélange en recueillant environ
5,0 mL de filtrat dans un tube a essais. Ajouter goutte a
goutte la solution d'hydroxyde de sodium de concentration
molaire 1,0 mol-L-".

Noter la couleur du précipité obtenu.

Réactions mettant en jeu deux couples
oxydant/réducteur du type cation métallique/métal

En déterminant le sens spontané des transformations mettant en jeu ces couples, on
peut classer les métaux selon leur pouvoir réducteur (ou les cations métalliques

OssecTiF : Déterminer le sens spontané de la trans-
formation mettant en jeu les couples :
Cu2+ (aq) / Cu (s) et Zn?** (aq) / Zn (s)

I Opérer comme pour la manipulation 1 en remplagant la
solution de sulfate de fer (I1) par la solution de sulfate de
zinc et la limaille de fer par du zinc en poudre.

m Pour la seconde partie, ne prélever que 2,0 mL de filtrat

dans un tube a essais et poursuivre I'addition de soude
jusqu'a redissolution du précipité.

Manipulation 3

OsJECTIF : Déterminer le sens spontané de la trans-
formation mettant en jeu les couples :
Fe2* (aq) / Fe (s) et Zn?* (aq) / Zn (s)

m Suivre le protocole de la manipulation 1 en remplagant :
- le sulfate de fer (Il) par du sulfate de zinc et la lame de
cuivre par une lame de fer, dans la premiére partie;

- le sulfate de cuivre par du sulfate de fer (Il) et la limaille
de fer par du zinc en poudre dans la seconde partie.

» QUESTIONS

1. @. A raide des observations relevées, indiquer dans
quel cas on observe effectivement une transformation lors
de ces trois manipulations.

b. Ecrire les équations des réactions associées a ces
transformations et préciser le sens spontané d’évolution
des systémes chimiques correspondants.

2. Lorsque la transformation mettant en jeu deux couples
oxydant/réducteur s’effectue spontanément dans le sens :
n, Ox, + n, Red, — n, Red, + n, Ox,
on convient de dire que 'oxydant Ox, est plus fort (ou a
un pouvoir oxydant plus grand) que I'oxydant Ox,, et que
le réducteur Red, est plus fort (ou a un pouvoir réducteur

plus grand) que le réducteur Red,.
Classer les différents couples étudiés selon le pouvoir

oxydant décroissant de leur cation métallique (ou selon le
pouvoir réducteur croissant de leur métal).



de soufre.

L’utilisation des combustibles fossiles (charbon,
pétrole...) libére chaque année plus de 100 mégatonnes
(1 Mt = 10 tonnes) de dioxyde de soufre (SO,). Se transfor-
mant dans I'atmosphere en acide sulfurique, ces rejets contri-
buent & la formation des pluies acides.

Les pays européens ont commencé & prendre des
mesures de réduction des émissions de SO, des 1985, suivis
‘par les Etats-Unis et le Canada a partir de 1991,

Le premier procédé de désulfuration utilisé consistait &
pulvériser une bouillie calcaire ou de chaux dans le foyer afin
de fixer le dioxyde de soufre formé lors de la combustion.
Cette technique permet d'enlever 90 % du dioxyde de soufre
émis, mais présente 1'inconvénient de produire une grande
quantité de déchets sous forme de boues sulfureuses (fig. 1).

gaz sans SO,

bouillie

gaz = E
= calcaire

polluants

boﬁ(-es fésicluelles

Fi6. 1 Procédé de désulfuration au moyen d'une bouillie calcaire.

Aussi ce procédé a été supplanté par une nouvelle
technique dans laquelle la bouillie calcaire a été remplacée
par un « solvant » absorbant le dioxyde de soufre (fig. 2).
Le « solvant » est en fait une solution aqueuse d’amine qui
est pulvérisée en microgouttelettes (de 10 4 20 p de dia-
metre) dans les fumées de combustion. Ces gouttelettes
absorbent le dioxyde de soufre qui se trouve piégé sous
forme d'une combinaison chimique avec I'amine. Ainsi
lavées les fumées sont évacuées par la cheminée.

Le premier avantage de cette technique réside dans
I"efficacité plus grande du lavage car la surface d’échange
entre les gaz de combustion et les microgouttelettes est
considérablement augmentée (elle est 100 fois plus grande
que celle qui est mise en jeu lors de la pulvérisation d’un
méme volume de bouillie calcaire). On parvient ainsi a
extraire 96 % du dioxyde de soufre produit.

Vers la fin des pluies acides

Grace a une nouvelle technique de lessivage efficace des effluents des centrales
thermiques, on parvient a réduire de maniére significative les émissions de dioxyde

gaz sans SO,

gl

+S0, (métaux lourds)

Fic. 2 Nouveau procédé de désulfuration par lavage utilisant
une amine en solution aqueuse.

Mais comment récupérer le dioxyde de soufre ainsi
capté par le solvant ? Pour cela on utilise une propriété
thermodynamique classique de toute réaction chimique
réversible : alors que les températures modérées favorisent
la transformation dans le sens de 1’absorption d'un gaz par
un solvant (ici la fixation du dioxyde de soufre par
I'amine), les températures élevées provoquent la transfor-
mation en sens inverse (c’est-a-dire la séparation du sol-
vant et du dioxyde de soufre).

Par chauffage du solvant récupéré aprés lavage des
fumées, on libére le dioxyde de soufre tout en régénérant
le solvant qui est recyclé. Quant au dioxyde de soufre ainsi
extrait, il est valorisé dans la fabrication de I'acide sulfu-
rique.

P QUESTIONS

1. En désignant par R-NH, la formule de I'amine et en
adoptant des nombres steechiométriques tous égaux a 1,
écrire I'équation de la réaction modélisant la transforma-
tion qui se produit lors du lavage des gaz de combustion.

2. En réalité, quel est le composé chimique qui est désigné
par « solvant » dans ce texte ?

3. En considérant que tout se passe comme si I'on était en
solution aqueuse, que peut-on dire de la valeur K, de la
constante d’équilibre associée a cette équation ? Calculer
la valeur K.

&. Lorsqu'on effectue la transformation inverse, la constante
d’équilibre a-t-elle toujours la méme valeur K, ? Comment
justifier qu'elle prenne une valeur différente K, ? Que peut-
on dire de la valeur K, relativement a la valeur K, ?

5. Quel commentaire vous inspire le titre de cet article ?
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EnoONCE

On prépare une solution A en mélangeant 10 mL d’'une
solution de fluorure d’hydrogéne HF de concentration
molaire 0,10 mol-L-' avec 40 mL d’'une solution de fluorure
de sodium NaF de concentration molaire 0,20 mol - L.

On prépare une solution B en mélangeant 25 mL d’'une
solution d’acide méthanoique de concentration molaire
0,20 mol-L-' avec 25 mL d’'une solution de méthanoate
de sodium de concentration molaire 0,10 mol-L-".

La mesure du pH de ces deux solutions conduit a
pH,= 4,1 et pH;=3,5.

1. Montrer que, pour chacune des solutions A et B ainsi obte-
nues, tout se passe comme si les entités acido-basiques intro-
duites dans les diverses solutions ayant servi a préparer ces
mélanges n'avaient pas réagi avec I'eau.

i\ o

2. On mélange les solutions A et B.

a. Donner I'équation de la réaction acido-basique qui se pro-
duit lors du mélange.

b. Exprimer sa constante d'équilibre et calculer sa valeur.

c. Déterminer dans quel sens se produit la transformation cor-
respondante.

d. Calculer I'avancement final et le taux d'avancement de la
réaction lors de cette transformation.

DonnEES
* pK,, des couples acide/base :
HF (aq) / F- (aq) : PK,\, =32;
H-COOH (aq) / H-COO- (aq) : pK,, = 3.8.

. METHODE

Pour déterminer le sens d'évolution spontanée d'un systéme
chimique :

e Ecrire I'équation de la réaction modélisant la transforma-
tion étudiée.

» S'assurer que |'équation est bien écrite dans le sens cor-
respondant a la valeur de la constante d'équilibre K associée.

e Calculer la valeur du quotient de réaction dans ['état initial Q, ,.

DETERMINER LE SENS D'EVOLUTION SPONTANEE D'UN SYSTEME

e Comparer les valeurs de Q et de K:

5l

—< 1 : le sens d'évolution est le sens direct.
K
Q
- Si 7”- > 1 :le sens d'évolution est le sens inverse.

- 8i %‘1 = 1 : le systéme est dans I'état d’équilibre, il ne
subit pas d'évolution.

—

SoLuTiON
: (Flg
1. * Pour la solution A: pH,=pK, + log,; ———
' [HF],,
= | [(Flg
On en déduit : log,, ————=pH, - pK, = 4,1 -32=1089.
[HF],,
F_
Dol : (Flyg =109 = 8,0.
[HF],,

Calculons le rapport de ces concentrations dans ['état initial :
[(Fl,  Cyer Vaer _ 0,20 x40 % 102

HF, Gy Vg  010x10x10%

a

Le rapport des concentrations des espéces conjuguées n'a pas varié entre I'état
initial et I'état final d’équilibre. Tout se passe comme si ces espéces n'avaient pas

réagi avec |'eau.
« Pour la solution B, on détermine de méme :
[H-COO],,
[H-COOH],,

= 10H,-PK, = 1035-38 = 1003 =~ 0,5

COMMENTAIRES

Le volume total de la solution n'intervient pas
car il s'agit d'un rapport de concentrations.
Les volumes des solutions intervenant dans
un rapport, il n'est pas indispensable de les
convertir en litres.




SOLUTION )

e opeecesmmema

0,10 x 25 x 103 X

[H-COO0-], _ _G4-coona Vis-coons -
[H-COOM], . Gocoon Vacom 020X 25 x 10°

[H-COO],,  [H-COO7,
[H-COOH],, [H-COOH], )
Les espéces introduites n'ont pas réagi

On vérifie la aussi que :

2. a. L'équation de la réaction acido-basique qui se produit est :
HF (aq) + H-COO- (aq) = F- (ag) + H-COOH (aq)

h. La constante d'équilibre associée a cette équation s'écrit :
[F] [H-COOH] _ [F] [H0*] ~  [H-COOHI
[HF] [H-COO]  [HF] [H-COO] [H,0%]

¢. Calculons le quotient de réaction @, ,, dans 'état initial du systéme, en utilisant
les résultats de la question 1:

[F]; [H-COOH], 80

%=1, cood, o5 C

Le quotient de réaction dans |'état initial est supérieur a la constante d'équilibre, le
sens spontané de la transformation est le sens inverse.

d. Ecrivons I'équation de la réaction dans le sens correspondant a celui de la
transformation, et dressons le tableau décrivant I'évolution du systéme (en quan-
tité de matiére).

F- (aq) + H-COOH (ag) =  HF (aq) + H-COO- (aq)
8,0 5.0 10 25
8,0 - x, 50 - x; 1.0 +x, 25+ %,

Dans ce tableau, x, est, comme les autres quantités de matiére, en millimoles
(10-2 mol).

La constante d'équilibre K', associée a cette équation, est I'inverse de K puisque
I'on a inversé son sens pour avoir un avancement positif ; en désignant par Vle
volume total du mélange, on a:

1,0 +x, ® 25+ x
oo HAH-CO0T v V. 00+x)@5+x) 1
T [F][H-COOH]  80-x L 50-% TBO-x)Go+x) 4
v v

Cette expression conduit a I'équation 3 x? + 27 x,- 30 =0,

soit x2 + 9 x,- 10 = 0, dont la résolution fournit une seule racine positive :
X,=1=1mmol

L'avancement final de la réaction est x,= 1,0 x 10-* mol.

Le réactif limitant est I'acide méthanoique ; 'avancement maximal est donc :
Xa = 5,0 % 10-3 mol ; d'oti I'on déduit le taux d'avancement de la réaction :

Une réaction acido-basique s'écrit :
acide 1 + base 2 =base 1 + acide 2.

En multipliant numérateur et dénominateur
par [H,0%], on fait apparaitre I'expression des
constantes d'acidité des deux couples.

On applique la méthode.

@ On inverse I'écriture de I'équation pour que

I'avancement de la réaction soit positif.

Utiliser une unité adaptée, ici la millimole.

Une constante d'équilibre est associée a une
équation donnée: si 'on inverse le sens de
I'équation, il faut remplacer la constante
d'équilibre par son inverse.

Cette équation peut encore s'écrire :
(x,- 1) (x,+10)=0.
Sous cette forme, les racines sont évidentes.
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n Trouver les mots manquants

a. Dans l'expression du quotient de réaction n'inter-
viennent que les espéces ... .

b. Les constituants ... ne figurent pas dans I'expression
du quotient de réaction.

c. Pour déterminer le sens spontané d’évolution d'un
systeme, on calcule la valeurdu ... ... ..., et on la com-
pareacelledela ... ... ...

d. Les transformations d'oxydoréduction sont le plus
souvent ... ... car la constante d'équilibre associée a
I'équation de la réaction correspondante est ... ... .

E Vrai ou faux ?

a. La valeur de la constante d'équilibre suffit pour
déterminer le sens d'évolution d’un systéme.

b. Le constituant H,0 n'apparait pas dans I'expression
du quotient de réaction.

c. On doit tenir compte de l'autoprotolyse de I'eau pour
déterminer la valeur du quotient de réaction dans I'état initial.
d. Si, dans I'état initial, Q,, < K, la transformation s'ef-
fectue dans le sens inverse.

Bl acm

a. La réaction d'équation :
Ag* (aq) + Fe** (aq) = Fe** (aq) + Ag (s)
a une constante d'équilibre K= 3,16.
Dans quel sens évoluent les systemes S, et S, dont la
composition initiale, pour 1,0 L de solution, est (en mol) :

Ag* (aQ) | Fe* (aq) | Fe* (aq) | Ag(s)
5, 0,20 0,20 0,10 0,10
(S 0,20 0,20 0,20 0,20

Systeme S, : [ sens direct; [ sens inverse.
Systeme S,: [ sens direct; [ sens inverse.

b. Les transformations acido-basiques sont des trans-
formations :

[J lentes; [ extrémement rapides.

c. On donne le pK, des couples HF (aq) / F- (aq)
(K, = 3,3) et NH} (ag) / NH; (aq) (pK, =9,2).

Dans une solution ot l'on a introduit des quantités
égales des différentes espéces F- (ag), NH; (ag), HF (ag)
et NH, (aq), quelle réaction présente la constante d'équi-
libre la plus élevée :

C] HF (ag) + NH, (ag); [ F (ag) + NHj (ag)?

La transformation correspondante est :

[] quasi totale; [] peu avancée.

n Apprendre a rédiger

Décrire la méthode que I'on doit appliquer pour détermi-
ner le sens spontané d'évolution d'un systéme chimique.

E Savoir-faire expérimental

Quelles expériences convient-il de réaliser pour déter-
miner le sens spontané d'une transformation mettant
en jeu deux couples du type cation métallique/métal ?

Réactions acido-basiques

H ﬂ Transformations plus ou moins avancées

On dispose de solutions d'acides et de bases toutes de
méme concentration. On réalise les mélanges suivants com-
portant des volumes égaux d'une solution d'acide et d'une
solution de base.

M, ion ammonium ion méthanoate
M, acide méthanoique ion fluorure
M, dioxyde de carbone ion hypochlorite

en solution aqueuse

M, dioxyde de carbone

en solution aqueuse fon carbonate

a. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique se produi-
sant entre les espéces mélangées.

b. Calculer dans chaque cas la valeur de la constante
d’équilibre associée.

c. Préciser parmi ces diverses réactions celles qui ont un
taux d’avancement supérieur a 50 9.

d. Indiquer parmi les transformations correspondantes celle
qui est:

- quasi totale,

- quasi inexistante.

DonnEES

* pK,, des couples :

NH} (aq) / NH, (aq) : pK,=9.2; H-COOH (aq) / H-COO- (aq) : pK, =38.
HF (aq) / F- (aq) : pK, = 3.2; CO,, H,0 / HCO; (aq) : pK, = 6,35.

HCIO (ag) / CIO- (aq) : pK, =7.3; HCO; (aq) / CO%" (aq) : pK, = 103.

7 | o] Evolution d’un systéeme

On réalise différents mélanges comportant les quantités
de réactifs et de produits suivants (en mol pour 1,0 L de
solution).

ol N 20 0 i
M, 1,0 1.0 1.0 1.0
M, 1.0 1,0 0,1 1.0
M, 05 0,1 0,1 05
M, 0 1,0 1,0 0

a. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique mettant en
jeu ces quatre espéces.

b. Calculer la constante d'équilibre associée a cette équa-
tion.

c. Déterminer le sens d'évolution du systéme chimique pour
chacun de ces mélanges.

DonnEEs = pK, des couples acide/base :
H-COOH (aq) / H-COO- (aq) : pK‘,,,1 =38,
CH,-COOH (aq) / CH,-COO0- (aq) : pK,, = 4.8.



ﬂﬂ Choisir le bon sens

On réalise différents mélanges comportant les quantités de
réactifs et de produits suivants (en mol pour 1,0 L de solution).

Carbonate m Chlorure | o ) oniac
Mélange | de sodium | (CFCle | d'ammonium NH,
Na,CO;, | Namco, | MO
M, 0.1 09 05 07
M, 0,2 0.5 02 10,0 _
M, 05 0.5 05 05 |

a. ldentifier les espéces acido-basiques apportées en solution.
b. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique mettant en
jeu ces différentes espéces.

c. Calculer la valeur de la constante d'équilibre K associée a
cette équation.

d. En déduire le sens de la transfurmatlon acido-basique
observée dans chacun de ces mélanges.

DoNNEES : pK, des couples acide/base :
HCO; (ag) / CO3~ (ag): 10,3; NH; (aq) / NH, (aq): 9,2.

ﬂﬂ Dans quel sens évolue le systeme ?

On dispose de solutions d'acide méthanoique et de benzoate
de sodium, de méme concentration ¢ = 5,0 x 102 mol-L"",
ainsi que de solutions d'acide benzoique et de méthanoate
de sodium de méme concentration ¢’ = 2,5 x 10-2 moi- L.

On réalise les trois solutions suivantes en mélangeant les
volumes indiqués ci-dessous (en mL) de ces quatre solutions.

benzoique | de sodium |méthanoique| de sodium
S, 100 100 100 100
S, 400 100 100 400
S, 90 10 10 90

a. Quel est I'acide le plus fort et la base la plus forte intro-
duite dans ces différents mélanges ? Justifier la réponse.

b. Ecrire 'équation de la réaction entre les deux espéces
précédentes et calculer la constante d'équilibre associée.

¢. Déterminer le quotient de réaction dans I'état initial pour
chacun des trois mélanges réalisés.

d. En déduire dans quel sens se produit la transformation
acido-basique dans chacune de ces trois solutions.

DonNEES : pK, des couples acide/base :
CH;-COOH (aq) / C;H;-COO0- (aq) : pK, = 4.2;
H-COOH (aq) / H-COO- (aq): pKA? =38.

Réactions d’oxydoréduction

m- Formation ou disparition de diiode ?

On mélange des volumes égaux (v= 100 mL) des solutions
suivantes :

+ iodure de potassium Kl (¢, = 0,10 mol-L"),

+ chlorure de fer () FeCl, (¢, = 0,10 mol-L-"),

+ diiode I, (¢; = 5,0 x 10-2 mol-L-"),

+ sulfate de fer (1) FeSO, (¢, = 1,0 mol-L-).

La constante d'équilibre relative a I'équation d'oxydation des
ions iodure par les ions fer (1) a pour valeur: K= 1,0 x 105,
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a. Ecrire I'équation de cette réaction.

b. Donner I'expression du quotient de réaction dans |'état
initial en fonction des concentrations des solutions mélan-
gées.

c. En déduire le sens spontané d'évolution du systéme
formé.

d. On réalise un mélange semblable au précédent, mais en
utilisant des concentrations ¢, et ¢, égales a 1,0 x 10-2 mol-L-".
Dans quel sens se produit alors la transformation chimique ?

mﬂ Une transformation quasi totale

On verse dans un bécher 100 mL de solution de sulfate
de cuivre CuSO, de concentration ¢, = 0,10 mol-L-' et 100 mL
de solution de sulfate de zinc ZnSO, de concentration
¢, = 1,0 mol-L-". On ajoute (sans variation notable de volume)
3,27 g de poudre de zinc et 3,18 g de poudre de cuivre.

a. Ecrire I'équation d'oxydation du zinc par I'ion Cu?* (ag).
b. Exprimer le quotient de réaction dans I'état initial et cal-
culer sa valeur.

c. Sachant que la constante d'équilibre associée a I'équa-
tion écrite en a. a pour valeur K= 4,4 x 108, déterminer le
sens spontané d'évolution du systéme chimique contenu
dans le bécher.

d. Comment peut-on qualifier cette transformation ?

e. Donner la composition du contenu du bécher dans ['état
final du systéme.

DonnEes : Masses molaires atomiques (en g-mol-') :
M,, = 65.4; M, = 635.

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

a. Ecrire 'équation de la réaction acido-basique mettant en

jeu les deux couples C;H,-COOH (aq) / C;H,-COO- (aq) et

CO,, H,0 / HCO; (aq).

La constante d'équilibre de I'équation ol C;H,~COOH (aq)

et HCO; (aqg) sont les réactifs vaut 1,4 x 102,

b. Quel est le sens d'évolution du systéme ayant la compo-

sition initiale suivante (pour 100 mL de solution) :

C,H.~COOH | C,H.-COO-
(aq) (aq)

Espéces €O, (ag)

Quantité
de matiére

(en mol)

Solution annotée d'un éléve

a.l'e de €a. néadkion 4'eork: :

H + HCO; (aq) = CeHs-(007aq) + D2 (g)+H20(e
ST 75755
b. Lo guotisat de headion dawr L'étak indial oAt :

Aver, s, wlbiie tos lontoialions &

Qi = 0107 *{l Iy M Vouc

(1,0x40*)(1,0 x40 m‘g&,? 03 (a4).
Qi > K = Lo puglime w&wmmmﬂ

Croyos ot que cele. ks fomble, 2

HCO; (ag)

1,0 x 103 1,0 ¢ 10-2 0 1,0 x 10-2
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PROBLEMES
DE SYNTHESE

Eﬂ Dilution et sens d’évolution

1. On considére une solution de fluorure d'hydrogene de
concentration molaire ¢= 1,0 x 102 mol-L-",

a. Que peut-on dire de la valeur du quotient de réaction
dans I'état d'équilibre du systéme ?

b. L'équilibre étant atteint, on ajoute un égal volume d'eau &
cette solution. Que devient le quotient de réaction ?

c. Dans quel sens évolue ce systéme lors de la dilution ?

2. Application

a. Sachant que la constante d'acidité du couple HF (aq) /
F- (ag) est K, = 6,3 x 104, déterminer le taux d'avance-
ment de la réaction du fluorure d'hydrogéne dans la solu-
tion initiale.

b. Calculer ce taux d’avancement apres la dilution effectuée.

m ﬂ Une transformation quasi totale

A 100 mL d'une solution de sulfure d’hydrogéne H,S de
concentration molaire ¢ = 0,10 mol-L-', on ajoute un égal
volume d'une solution d'ammoniac NH, de concentration
molaire ¢’ = 0,20 mol-L-",

a. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique mettant en
jeu ces deux especes.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre associée
et calculer sa valeur a 25 °C.

c. Déterminer le taux d’avancement de la réaction étudiée.
Que peut-on conclure sur la transformation correspondante ?

DonNNEES : pK, des couples acide/base :
H,S (ag) / HS- (aqg) : ]:IK,,\i =7,0;NH; (aq) / NH, (aq): ;:!K_.\:I =82

EH Comment rendre la transformation
quasi totale ?

A 100 mL d'une solution d’éthanoate de sodium de concen-
tration molaire 1,0 mol-L-', on ajoute 100 mL d'une solution
d'acide chloroéthanoique CICH,~COOH de concentration c.
a. Ecrire I'équation de la réaction mettant en jeu les entités
acido-basiques introduites dans ce mélange.

b. Exprimer la constante d'équilibre K associée a cette
équation.

c. Calculer la valeur de K

d. Quelle doit étre la valeur minimale de ¢ pour que le taux
d'avancement de cette réaction soit supérieur a 99 % ?

DonnEEs = pK, des couples acide/base :
CICH,-COOH (aq) / CICH,-COO- (aq) : 2,9;
CH,-COOH (aq) / CH,-COO- (ag) : 4.8.

mﬂ Quel est le sens d’évolution spontanée ?

A partir de solutions, toutes de méme concentration
(c= 0,10 mol-L-") de I'acide ou de la base conjuguée cor-
respondant aux deux couples H-COOH (aq) / H-COO- (aq)
et CH,-COOH (aq) / CH,-COO- (ag), on prépare les solu-
tions S,, S,, S, et S, dont la composition (volumes en mL) et
le pH mesuré sont donnés dans le tableau suivant.

S|t e | i | i | o
S, 20 16 47
S 2 20 38

10 20 4
S 2% 50 4

Le mélange des solutions S, et S, conduit a une solution M
dont le pH est égal a 4,2.

Le mélange des solutions S, et S, conduit & une solution M’
dont le pH mesuré est égal a 4,1.

a. Montrer que, pour chacune des solutions S,, S,, S, et S,,
tout se passe comme si les entités acido-basiques intro-
duites en solution n'avaient pas réagi avec |'eau.

b. Ecrire I'équation de la réaction acido-basique modélisant
la transformation susceptible de se produire lors de 'obten-
tion des mélanges Met M.

c. Exprimer sa constante d'équilibre et calculer sa valeur.
d. Déterminer dans quel sens se produit la transformation
correspondante.

e. Calculer I'avancement final et le taux d'avancement de la
réaction lors de la transformation affectant le mélange M.

DownnEEs = pK, des couples acide/base :
H-COOH (aqg) / H-COO- (aq) : pK, =3.8:
CH,-COOH (aqg) / CH,-COO- (aq) : pK,, = 4.8.

mﬂ Restera-t-il de I'argent ?

Dans un bécher, on verse 2,7 g d'argent métal en poudre et
12 g de sulfate de fer (lll). On compléte avec de I'eau distil-
|ée de maniére a obtenir 50 mL de solution.

a. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction suscep-
tible de se produire.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K asso-
ciée a cette équation.

c. Sachant qu'a 25 °C, K = 0,32, déterminer I'avancement
final de cette réaction.

d. En déduire la concentration des diverses espéces pré-
sentes dans la solution et la masse d'argent restant.

DonnEEes = Masses molaires atomiques (en g-mol-') .
M, =16; M;=32; M, = 56; M,, = 108.

m ﬂ Formation ou disparition d’argent ?

A 1,0 L d'une solution contenant 0,20 mol d'ions Fe?+ (aq),
0,10 mol d'ions Fe** (ag) et 0,20 mol d'ions Ag* (ag), on
ajoute (sans variation de volume) 2,0 x 10-2 mol d'argent
métal en poudre.

a. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydation des ions fer
(1) par les ions argent en solution aqueuse.

b. Calculer le quotient de réaction dans I'état initial de ce
systéme.

c. Sachant que la constante d'équilibre associée a I'équa-
tion écrite en a. a pour valeur K= 3,2 a 25 °C, préciser le
sens spontané d'évolution de ce systéme chimique. Y a-t-il
formation ou disparition d'argent métal ?

d. Déterminer I'avancement de la réaction a I'équilibre.

e. En déduire la composition de la solution.



m ﬂ L’état final est-il un état d’équilibre ?

1. Lorsqu’on plonge une lame de nickel dans une solution
de chlorure d'étain (Il) SnCl, on constate qu'elle se
recouvre d'étain métal, tandis que la solution prend une
couleur verte caractéristique des ions Ni?* (ag).

a. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydoréduction mise en
jeu dans cette transformation.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre associée
a cette équation. Sa valeur a 25 °C est K= 1,0 x 10°.

2. Dans un bécher, on mélange 100 mL d'une solution de
chlorure d’étain (Il) de concentration ¢, = 0,10 mol-L-" et
400 mL d'une solution de chlorure de nickel NiCl, de
concentration 1,0 mol-L-'. On ajoute a cette solution (sans
variation notable de volume) 295 mg de nickel métal en
poudre et 1,19 g d'étain métal.

a. Calculer la valeur du quotient de réaction dans I'état ini-
tial du systéme ainsi réalisé.

b. En déduire quel est le sens spontané d'évolution de ce
systéme.

c. Quel est I'état final du systéme ? S'agit-il d'un état d'équi-
libre ? Justifier la réponse.

DonnEes = Masses molaires atomiques (en g-mol-') :
My, =59; My, =119.

EH Le sens spontané d’évolution a-t-il été
inversé ?

1. La premiére partie est identique a celle de |'exercice pré-
cédent.

2. Dans un bécher, on mélange 100 mL d'une solution de
chlorure d'étain SnCl, de concentration ¢, = 1,0 x 10-* mol-L-",
et 400 mL d'une solution de chlorure de nickel NiCl, de
concentration ¢= 1,0 mol-L-". On ajoute a cette solution (sans
variation notable de volume) 295 mg de nickel métal et 1,19 g
d'étain métal en poudre.

a. Calculer la valeur du quotient de réaction dans |'état ini-
tial de ce nouveau systéme.

b. En déduire le sens spontané d'évolution du systeme.

c¢. Déterminer I'avancement final de la réaction.

d. Donner la composition du systéme dans son état final.
S'agit-il d'un état d'équilibre ? Justifier la réponse.

m H Le réactif a-t-il entierement disparu ?

1. Lorsque I'on plonge une lame de cobalt dans une solu-
tion d'éthanoate de plomb Pb(CH,COQ),, on constate
qu'elle se recouvre de plomb métal, tandis que la solution
primitivement incolore prend une couleur rose caractéris-
tique des ions Co?* (aq).

a. Ecrire I'équation de la réaction modélisant la transforma-
tion observée.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre associée
a cette équation. Sa valeur a 25 °C est K= 1,0 x 10°

2. Dans un bécher, on verse 100 mL d'une solution d'étha-
noate de plomb de concentration ¢ = 2,0 x 10" mol-L-" et
100 mL d'une solution d'éthanoate de cobalt de méme
concentration ¢= 2,0 x 10" mol-L-". On ajoute, sans modifi-
cation sensible du volume, 2,07 g de limaille de plomb et 6,0 g
de cobalt en poudre.

a. Déterminer le quotient de réaction dans I'état initial du
systeme ainsi constitué.

b. En déduire le sens d'évolution de ce systéme.

c. Déterminer la composition du systéme dans I'état final.
3. Pour caractériser la présence d'ions Pb?* (aq) dans I'état
final précédent, on ajoute une solution de sulfate de sodium
de concentration ¢’ = 2,0 mol-L-', de maniére a faire préci-
piter du sulfate de plomb PbSO, (s).

Quel volume de cette solution faut-il ajouter au contenu du
bécher pour observer un début de précipitation, sachant
que la constante d'équilibre associée a I'équation de la mise
en solution du sulfate de plomb a pour valeur K'=1,6 x 107 2

DonnEEs : Masses molaires atomigues (en g-mol-') :
M, = 59; My, = 207.

Réactions de complexation

@ E Caractérisation de I'ion Fe3* (aq)

1. L'ion fer (1ll) Fe3* (aq) peut étre caractérisé par la colora-
tion rouge sang de la combinaison FeSCN?* (ag) (nommée
complexe) qu'il forme avec l'ion thiocyanate SCN- (ag).
Cette coloration est observable a partir d'une concentration
trés faible, estimée & 5,0 x 10-¢ mol-L-".

a. Ecrire 'équation de la réaction de formation de ce com-
plexe.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K asso-
ciée a cette équation.

c. Sachant que K= 160 a 25 °C, quelle quantité minimale de
thiocyanate de potassium faut-il ajouter a 1,0 L de solution de
chlorure de fer (Ill) de concentration molaire 1,0 x 10-* mol-L-!
pour observer la coloration du complexe ?

d. Combien de gouttes d'une solution de thiocyanate de
potassium ot la concentration des ions thiocyanate est
1,0 mol-L-" faut-il ajouter & 50 mL de cette solution de chlo-
rure de fer (1) ?

2. On mélange 0,50 L de solution
de chlorure de fer de concentration
molaire 2,0 x 102 mol-L-! avec 0,50
L de solution de thiocyanate de
potassium de concentration molaire
4,0 x 102 mol-L-'. Déterminer le
taux d’avancement de la réaction
de formation du complexe FeSCN+
(aqg) dans la solution obtenue.

Downnée : Volume d'une goutte : 1/20 mL.

E H Effet de la dilution

1. On peut caractériser I'ion Fe** (ag) par la couleur rouge
sang de la combinaison qu'il forme avec l'ion thiocyanate
SCN- (aq). Cette combinaison, nommée complexe, répond a
la formule FESCN?* (aq).

a. Ecrire 'équation de la réaction de formation de ce complexe.
b. Donner |'expression de la constante d'équilibre K asso-
ciée a cette réaction (K= 160 a 25 °C).

c. On forme ce complexe en mélangeant une solution de
chlorure de fer () avec une solution de thiocyanate de
potassium KSCN. Que peut-on dire de la valeur du quotient
de réaction dans I'état final du mélange obtenu ?

d. On dilue la solution précédente par un égal volume
d'eau. Que devient la valeur du quotient de réaction ?

e. En déduire le sens spontané dans lequel le systéme évo-
lue aprés cette dilution.

CHAPITRE 10 — EVOLUTION SPONTANEE VERS L'ETAT D’EQUILIBRE
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2. Application

On a mélangé 100 mL d’une solution de chlorure de fer (ll) de
concentration 0,10 mol-L-' avec un égal volume d'une solu-
tion de thiocyanate de potassium de méme concentration.

a. Déterminer le taux d’avancement de la réaction de for-
mation du complexe.

b. Calculer ce taux d'avancement aprés la dilution effectuée.

POUR ALLER
- PLUS LOIN

EH Est-ce bien la réaction inverse ?

1. En milieu nettement acide, les ions fer (lll) oxydent les ions
iodure comme le montre I'expérience 2 décrite a la rubrique
« Découvrir et Réfléchir» page 174.

a. Rappeler I'équation (1) de cette réaction d'oxydoréduction.
b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciée a cette équation (K; = 1,0 x 10).

2. L’expérience 3, réalisée a un pH voisin de la neutralité,
montre que dans ces conditions, le diiode oxyde les ions
fer (1.

a. Ecrire 'équation (2) de la réaction modélisant cette trans-
formation, sachant que I'on observe la formation d'un préci-
pité de couleur rouille. Ajuster les coefficients steechiomé-
triques avec des ions HO- au premier membre.

b. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciée a cette équation.

c. Montrer que cette transformation résulte de la superposi-
tion de 2 réactions :

- la réaction (1) évoluant en sens inverse ;

~ la réaction de caractérisation des ions Fe** (ag) condui-
sant a la formation de Fe(OH), (s).

Pour cela, on montrera que la somme de ces 2 équations
(avec des ceefficients multiplicatifs convenables) conduit
bien a I'équation (2).

d. Exprimer K; en fonction de K, et de la constante K asso-
ciée a la mise en solution de Fe(OH), (s).

e. Calculer la valeur de K, connaissant K, = 10-%. Justifier

alors le sens spontané des transformations d'oxydoréduc-
tion observées entre les couples mis en jeu selon que le
milieu est nettement acide ou voisin de la neutralité.

EE Le chlorure d’argent est soluble dans une
solution d’ammoniac

1. a. Ecrire I'équation (1) de la réaction de mise en solution
du chlorure d'argent.

b. Donner I'expression de la cons-
tante d'équilibre K, associée a cette
equation.

c. Sachant que K, = 2,0 x 10-'° 3
25 °C, déterminer, en mol-L-', la
quantité maximale de chlorure
d'argent que I'on peut dissou-
dre dans 1,0 L d'eau a cette tem-
pérature.

d. On place 2,0 mg de chlorure
d‘argent dans 1,0 L d'eau. Observe-
t-on sa dissolution compléte ?

2. On place 2,0 g de chlorure d'argent dans 1,0 L d'eau et
on fait barboter dans cette suspension de I'ammoniac jus-
qu'a ce que la solution en ait absorbé 1,0 mol (sans varia-
tion sensible de volume).

On observe la disparition totale du solide en suspension.

a. Interpréter le phénoméne sachant que I'ammoniac forme
avec I'ion Ag* (ag) une combinaison trés soluble (nommée
complexe) de formule [Ag(NH,),]* (ag).

b. Ecrire I'équation (2) de la réaction de formation de ce
complexe.

c. Donner I'expression de la constante d'équilibre K, asso-
ciée a cette équation.

d. Cette constante a pour valeur K, = 2,5 x 107 4 25 °C. Que
peut-on dire de la transformation correspondante ?

e. Quelle est, pratiquement, la valeur de la concentration du
complexe a ['équilibre ? En déduire la valeur de la concen-
tration des ions Ag* (aqg) restants dans la solution.

f. Calculer alors la valeur du quotient de réaction associé
a I'équation (1) et montrer que, dans ces conditions,
I'état d’équilibre correspondant ne peut étre réalisé.
Conclure.




Les piles, fonctionnement
en generateur electrique

Gréce a sandro Volta (1745-1825), on dispose au début du XIX® siécle d'un véritable géné-
rateur électrique continu.

p Comment le chimiste peut-il concevoir une pile ?

CHAPITRE

OBJECTIFS

® A partir de deux couples
oxydant/réducteur, savoir éla-
borer une pile électrochimique
et en donner une représenta-
tion formelle.

@ Savoir relier le mouvement
des porteurs de charge, la
polarité et le sens spontané
de la transformation chimique
se produisant dans la pile.

PLAN DU COURS

n Oxydation d’'un métal M
par un ion métallique M7+

E Transfert spontané
d'électrons entre des espéces
chimiques séparées

E Constitution d’une pile
électrochimique

E Polarité et circulation
des porteurs de charge

E Représentation formelle
d’une pile



Meétaux et solutions ioniques sont de bons conducteurs
électriques. Comment peut-on les associer pour fabriquer une pile électro-
chimique ?

>

UN PEU
D’HISTOIRE

-

Trois principaux noms peuvent étre
associés a la découverte des phéno-
menes physico-chimiques a |'origine
du fonctionnement des piles :

Luigi Galvani (1737-1798),
Alessandro Volta (1745-1827)

et John Daniell (1790-1845).
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Fie. 1 Luigi Galvani Fic. 2 Alessandro Volta Fie. 3 John Daniell
(1737-1798), médecin et (1745-1827), profes- (1790-1845), physicien
naturaliste italien, a seur de physique a britannique, inventeur

I'Université de Pavie de la pile qui porte son
(Italie). nom.

laisseé son nom au pro-
cédé de galvanisation.
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ACTIVITE

Premiére
expérience

s Dans une demi-
orange, planter &
1 cm l'une de
I"autre une lame
de zinc Z,, une
lame de cuivre
C,, une deuxieme
lame de zinc Z,
et une deuxiéme
lame de cuivre
C,. Relier par un
fil conducteur les lames C, et Z,. Puis Z, et C, par un
multimetre fonctionnant en ampeéremeétre. Observer.
Deuxiéme expérience

m Placer une lame de zinc dans un bécher contenant une
solution de sulfate de zinc ZnSO, (c = 1.0 mol-L-") et une
lame de cuivre dans un vase poreux contenant une solution

Fic. &4 Pile a l'orange.

CHIMIE ET VOCABULAIRE

= Electrode 1.7 (du grec électron et hodos : chemin).
Extrémité de chacun des conducteurs fixés aux péles

d'un générateur électrique.

de sulfate de cuivre CuSO, (¢’ = 1,0 mol-L-"). Placer ce
vase poreux dans le bécher. Relier les lames métalliques
par une ampoule 1.5 V et observer.

Troisieme expérience

m Placer une lame de zinc dans un bécher contenant une
solution de sulfate de zinc ZnSO, (¢ = 1,0 mol-L") et
une autre lame dans un bécher contenant une solution
de sulfate de zinc ZnSO, (¢’ = 0,01 mol-L-'). Plonger
dans chacun des béchers les extrémités d'un pont salin
(tube en U contenant une solution gélifiée conductrice).
Relier les deux lames de zinc & un multimétre fonction-
nant en ampeéremetre et observer.

= Dans les trois dispositifs ainsi réalisés, il existe un
facteur de dissymétrie.

Quel est-il dans chaque cas ?

Comment cette dissymétrie se manifeste-t-elle ?

LENIGME
DU CHAPITRE

Pourquoi fixe-t-on des blocs de zinc
sur la coque des navires en acier ?



s Oxydation d’un métal M par un ion métallique M 7+

Peut-on prévoir I'évolution d’un systéme ?

Considérons le systéme chimique constitué des couples oxydant/réducteur
Zn* (aq) / Zn (s) et Cu?* (ag) / Cu (s). Il est susceptible d’évoluer selon la
réaction d’oxydoréduction d’équation :
Cu®* (ag) + Zn (s) = Cu (s) + Zn** (aq)
de constante d’équilibre K = 2,0 x 10%7.
2+

Initialement, Q,; = %—;{'— =1 < K : la réaction doit se produire dans le
sens direct. Les ions Cu?* (ag) tendent a disparaitre et du cuivre doit apparaitre.

_ Mise en évidence expérimentale

EXPERIENCE ,

» Mélanger dans un bécher 20 mL
d’une solution de sulfate de cuivre
(concentration 0,05 mol-L-!) et
20 mL d’une solution de sulfate de
zine (concentration 0,05 mol-L-1).
* Ajouter dans ce bécher une lame
de cuivre et une lame de zinc.

Fie. 1 Evolution du systéme Zn?* (ag), Zn (s),
Cu?+ (aq), Cu (s).

a. Etat initial.

b. Du cuivre métal s'est déposé sur la lame
de zinc.

OBSERVATION

Aprés quelques instants, on constate que du cuivre métal apparait sur le zinc.
Apreés quelques heures, on constate que la solution se décolore.

La réaction a bien eu lieu dans le sens direct : le zinc métal a réduit les ions
Cu?* (ag) en cuivre métal.

INTERPRETATION

Il a été vu en classe de Premiére que la
réaction d’oxydoréduction est un trans- métal solution
fert d’électrons, le réducteur cédant un
ou plusieurs électrons & I’oxydant. Dans

le cas étudié de la réaction entre les ions 28 —— It
Cu?* (aq) et le zinc métal, on peut repré- {mz ﬂ mzifnaq}
senter ce transfert de la fagon suivante - o Raiais
(fig. 2).

Le mélange des espeéces permet un
contact entre les ions Cu?* (aq) et les Fis. 2 Transfert d'électrons dans le systeme. Un atome de zinc fournit deux électrons
atomes de zinc du métal afin de rendre 4 un ion Cu* (ag). Il se forme un atome de cuivre et un ion Zn* (aq).

possible 1'échange des électrons.

Peut-on réaliser ce transfert électronique sans qu’il y ait contact direct entre
'oxydant et le réducteur ?

CHAPITRE 11 — LES PILES, FONCTIONNEMENT EN GENERATEUR ELECTRIQUE
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‘Reprenons I'expérience précédente en séparant les espéces chimiques des deux

Transfert spontané d’électrons
entre des espéces chimiques séparées

couples Zn?* (ag) / Zn (s) et Cu?* (ag) / Cu (s) au moyen d’un vase poreux.

EXPERIENCE ’

* Verser une solution de sulfate de cuivre CuSO,
(concentration 1,0 mol-L-') dans un bécher; placer une
lame de cuivre.

* Placer un vase poreux dans ce bécher et y verser
une solution de sulfate de zinc ZnSO, (concentration
1,0 mol-L-1); y introduire une lame de zinc.

* Relier les deux lames par un fil conducteur en dispo-
sant un multimétre fonctionnant en amperemetre pour
observer le passage du courant.

Fic. 3 Réalisation d'une pile Daniell.

OBSERVATION
L’amperemetre indique le passage d’un courant, du cuivre vers le zinc dans |
le circuit extérieur (fig. 3), dont I'intensité est de quelques milliampéres.
La solution de sulfate de cuivre se décolore trés lentement.

INTERPRETATION

Le transfert d’électrons a bien eu lieu entre les atomes de zinc Zn (s) et les
ions Cu?* (ag), méme si ces deux especes ne sont pas en contact direct :
c’est le fil reliant les deux métaux qui a permis le passage des électrons.
Nous pouvons schématiser ce transfert de la maniere suivante (fig. 4).

Fic. 4 Fonctionnement de la pile. Dans le
circuit extérieur, les électrons se déplacent
dans le sens inverse de celui du courant.

Le zinc céde des électrons au circuit extérieur
et libére ainsi des ions Zn?* (aq) :

Zn ()=2Zn%* (aq) + 2 e-

Au contact de la lame de cuivre métallique,
les ions Cu?* (aq) captent les électrons prove-

’ paroi :
solution (1) poreuse solution (2) nant du circuit extérieur et se transforment en
cuivre métal :
Le réle de la paroi poreuse est de séparer les réactifs tout en permettant la Cu?* (ag) +2 e-=Cu (s)
migration des ions pour assurer I’électroneutralité des solutions et le passage

du courant.

En effet, la solution @ s’enrichit en ions de charge 2+ par 1’oxydation du
zinc alors que la solution @ s’appauvrit en ions Cu?* (ag). Des anions
SOZ - (aq) doivent donc migrer de la solution @ vers la solution @ (ou des |
cations Zn** (ag) migrer de la solution @ vers la solution @). !

|
Nous venons de montrer qu’un systéme chimique de ce type peut étre utilisé
en tant que générateur électrique. C’est en réalité une pile : la pile Daniell,
du nom du physicien britannique qui I'a congue en 1836.




! il N '@ Constitution d’une pile électrochimique

— Définition

Une pile électrochimique est un générateur qui transforme de

P’énergie chimique, issue d’une réaction d’oxydoréduction sponta- électrode (1) électrode (2)
née, en énergie électrique. )
pont salin

Description

Une pile électrochimique (fig. 5) est constituée :
— de deux électrodes réalisées dans des matériaux conducteurs d’électricité, = U _
— d’une ou plusieurs solutions électrolytiques, | |

— d’un pont salin (ou d’une paroi poreuse). wolyte (D) lectrolyte (3)

EJ Le pont salin ou pont électrolytique
Fic. 5 Schéma de principe d’une pile élec-

Cest un tube en U, rempli d’une solution gélifiée conductrice, concentrée | trochimique.
et chimiquement inerte [chlorure de potassium K* (ag) + Cl- (ag) ou nitrate
de potassium K* (ag) + NOj (aq)] (fig. 6).

Cette solution assure la conduction électrique entre les deux compartiments |
séparés, tout en maintenant I’électroneutralité des solutions électrolytiques.

[ Les deux demi-piles |
L’ensemble électrode + solution électrolytique constitue une demi-pile.

Chaque demi-pile est formée par les deux constituants d’un couple oxy-
dant/réducteur. .
* Pour un couple de type M"* (ag) / M, ot M est un métal, la solution €lec-
trolytique contient des ions M"* (aq) et 1’électrode est une lame du métal M
trempant dans 1’électrolyte.

» EXEMPLE
Les deux demi-piles de la pile Daniell vue au paragraphe 2. Fie. & Pont salin. La solution qu'il contient est

+ Pour un couple dont I"oxydant et le réducteur sont tous deux en solution, | Soit gélifiée, soit retenue par un opercule de
'électrode est réalisée dans un matériau conducteur inerte qui assure seule- | YETTe fité pour permettre une isppylaton

ment le transfert des €lectrons. aisée.
® EXEMPLES
* Couple Cr30§ - (aq) | Cr** (aq) et électrode de carbone (graphite) (fig. 7). !
* Couple Fe** (aq) / Fe** (aq) et électrode de platine (fig. 8). » Voir exercices n°* 18 et 19, page 207
électrode de graphite électrode de platine
3 : —}—— solution d'ion:
—+—— solution d'ions 8F23+ ?n ;imo?:: i
Cr,02 (aq) et Cr** (ag) M “‘?

Fie. 7 Demi-pile mettant en ceuvre le couple Cr,0% (ag) / Cr** (ag): Fie. 8 Demi-pile mettant en ceuvre le couple Fe** (aq) / Fe** (aq):
une électrode de graphite plonge dans une solution contenant des  une électrode de platine plonge dans une solution contenant des
ions Cr,0% (aq) et Cr3* (aq). jons Fe3+ (aq) et Fe?* (aq).

CHAPITRE 11 — LES PILES, FONCTIONNEMENT EN GENERATEUR ELECTRIQUE m
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& ot Q Polarité et circulation des porteurs de charge

m Détermination expérimentale

de la polarité

Reprenons le cas de la pile Daniell, réalisée cette fois avec un pont salin
contenant du nitrate de potassium (fig. 9).

En branchant I'ampéremetre entre les deux électrodes, on constate que le
courant, d’une intensité de quelques milliamperes, circule dans le circuit
extérieur, de I'électrode de cuivre vers I'électrode de zinc.

L’électrode de cuivre constitue donc le péle positif de la pile et I'électrode
de zine le pole négatif.

_ Mouvement des porteurs de charge

On donne le nom de porteurs de charge aux entités qui, en se déplagant,
assurent le passage du courant. Dans les conducteurs métalliques (électrodes
et circuit extérieur), les porteurs de charge sont les électrons ; dans une solu-
tion électrolytique, ce sont les ions.

Cette étude ne differe de celle vue au paragraphe 2. que par la présence des
ions contenus dans le pont salin.

La solution de sulfate de zinc s’enrichit en ions Zn?* (ag); pour compenser
cet exces de charge positive, des ions NOjJ (ag) passent donc du pont vers
cette solution.

Inversement, la solution de sulfate de cuivre s’appauvrit en ions Cu* (ag) ; des
ions K* (ag) issus du pont salin rétablissent alors la neutralité électrique (fig. 9).
11 apparait donc que les ions contenus dans le pont salin doivent étre chimi-
quement inertes vis-a-vis des especes présentes dans la pile.

Généralisation

Soit une pile mettant en jeu les couples Ox, / Red, et Ox, / Red,.
L'équation de la réaction d’oxydoréduction peut s'écrire :
n, Ox, + n, Red, = n, Red, + n, Ox,

de constante d’équilibre K.
Supposons que, initialement, le quotient de réaction Q, ; soit tel que Q,,; < K.
La réaction spontanée aura alors lieu dans le sens direct, et ¢’est le réducteur
Red, qui va céder ses électrons. Ils vont traverser le circuit extérieur pour
étre captés par I'oxydant Ox, (fig. 10).
L’électrode @ constitue le pole positif ; elle est le siege d’'une réaction de
réduction :

Ox, + n, e~ =Red,
L’électrode @ constitue le pole négatif ; elle est le siege d’une réaction
d’oxydation :

Red, =Ox, +n, e~
Les électrons circulent dans le circuit extérieur du péle négatif vers le pole
positif.

Le péle + d’une pile est I’électrode o1 il s’effectue une réduction.
Le pole — d’une pile est Iélectrode oti il se produit une oxydation.

© NO; (aqg)

)

| | | pont
, h salin
L — 1
znzf @) | | Cu
£ 5
f |
solution solution

de sulfate de zinc  de sulfate de cuivre

Fic. 9 Mouvement des porteurs de charge
dans la pile Daniell et dans le circuit extérieur.

circuit extérieur

Ox, et Red,

Ox; et Red,

Fig. 10 Schéma de principe d'une pile élec-
trochimique.




Représentation formelle d’une pile

!
n Représentation formelle d’'une demi-pile

Deux cas se présentent :
s 1T cas:

Le couple est de type M™* (aq) / M, o M est un métal. Dans ce cas, I'élec- |
trode est une lame de ce métal. _
La représentation formelle ne fait donc apparaitre que ces deux espéces, de
la maniére suivante : '
© M/ M"* (aq) si cette demi-pile est le pole négatif,

M (ag) I/ M @ si cette demi-pile est le pole positif.

Le trait oblique simple sépare les composants de la demi-pile.

*2¢cas:

Les deux constituants du couple sont en solution ; I'électrode est constituée
d’un métal inerte, le platine Pt par exemple. La représentation formelle le
fait apparaitre comme suit :

© Pt/ Red / Ox si cette demi-pile est le pole négatif,

Ox /Red / Pt @ si cette demi-pile est le pole positif.

“ Constitution d’une pile

en associant deux demi-piles

On assemble alors les deux parties de la chaine de conducteurs, en les sépa-
rant par un trait oblique double symbolisant le pont salin :

© M/ M" (ag) I M'?* (aq) I M' @

© Pt/Red,/Ox, // Ox,/Red, /Pt ®

ouencore © M /M //Ox/Red /Pt @

Par convention, le pole négatif est placé a gauche et le pole positif a droite. p Voir exercice n° 3, page 205
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L'ESSENTIEL

-l Oxydation d’un métal M
par un ion métallique M'?+

Polarité et circulation
des porteurs de charge

® Une réaction d’oxydoréduction résulte du transfert
direct d’électrons entre le réducteur d’un couple et
I'oxydant d’un autre couple.
m Exemple

Zn (s)=Zn* (aq) + 2 e

Cu* (ag) +2 e =Cu (s)

Zn (s) + Cu?* (aq) = Zn** (aq) + Cu (s)

Transfert spontané |
d’électrons entre ‘
2 des espéces chimiques
= géparées des couples "
B Au sein d’une pile, le transfert spontané d’électrons
entre un oxydant et un réducteur peut se faire sans |
contact direct entre les réactifs.
® Dans la pile Daniell, le zinc fournit des électrons
qui sont captés par les ions Cu?* (aq): le zinc et les ions
Cu?* (ag) n’étant pas en contact direct.

3 Constitution d’une pile
électrochimigue

®m Une pile électrochimique est un générateur qui

convertit I’énergie chimique issue d’une réaction d’oxy-

doréduction spontanée en énergie électrique.

m Une pile électrochimique est constituée de deux demi-
piles, c’est-a-dire de deux ensembles [électrode + solution
électrolytique], reliées par un pont salin.

m Le pont salin contient une solution conductrice
concentrée et chimiquement inerte.

Pile électrochimique.

électrode (1) électrode (2)

pont salin

|

électrolyte (1)

®m La polarité d'une pile peut étre déterminée expéri-
mentalement par visualisation, a I’aide d’un ampére-
meétre, du sens de circulation du courant dans le circuit
extérieur : les électrons se déplacent, dans le circuit exté-
rieur, du pdle négatif vers le pdle positif.
®m Dans les conducteurs métalliques, les porteurs de
charge sont les électrons; dans une solution électroly-
tique, ce sont les ions.
m Soient Ox, / Red, et Ox, / Red, les deux couples oxy-
dant/réducteur intervenant dans une pile.
L équation de la réaction d’oxydoréduction s’écrit :
n, Ox, + n, Red, = n, Red, + n, Ox,

de constante d’équilibre K.
®m Si Q,, < K, la réaction est spontanée dans le sens
direct; le pole @ est donc le pdle négatif, siege d'une
réaction d’oxydation :

Red, = Ox, +n, e~
Le pole @ est le pole positif, siege d'une réaction de
réduction :

Ox, +n; e-— Red,

Représentation formelle
5 d’une pile
® On symbolise une pile de la maniére suivante :

© Pt/Red, /Ox, // Ox,/Red, /Pt @
Pt / et / Pt signifiant la présence éventuelle d’une élec-
trode inerte de platine si Red, et Ox, et/ou Red, et Ox,
sont en solution.

:

» Pile « Polarité
« Pont salin « Porteur de charge

p» Voir lexique page 348



Comparaison du pouvoir réducteur de quelques
métaux a Paide de piles électrochimiques

La détermination du sens de circulation des porteurs de charge dans une pile permet
de déterminer le réducteur le plus fort des deux couples mis en jeu.

MATERIEL

s Lames décapées de fer, cuivre, zinc, plomb.

« Fil d'argent.

« Solutions de concentrations molaires voisines de
1,0 mol-L-' de sulfate de fer (II) (sel de Mohr), sulfate de
cuivre, sulfate de zinc, nitrate d'argent ou nitrate de plomb.
« Pont salin au nitrate de potassium.

» Quatre béchers.

* Multimétre.

pont salin

REFLEXIONS PREALABLES

» Un métal M est plus réducteur qu'un métal M' si M
réduit les ions M'P+ a I'état de métal M'.
La réaction d'équation :
M'?* (ag) + M (s) = M' (s) + M#* (aq)

s'effectue alors dans le sens direct.
* Exemple
Le zinc est plus réducteur que le cuivre car la transforma-
tion symbolisée par I'équation :

Cu?t (aq) + Zn (s) — Zn2* (ag) + Cu (s)
est quasi totale.

Manipulation

Ossecnir: Etablir un classement de quelques
métaux du plus réducteur au moins réducteur.

m Réaliser les piles constituées de deux couples ion
métalligue/métal en choisissant les associations sui-
vantes:

- zinc et fer

- cuivre et argent (ou plomb)

- cuivre et fer.

® Pour chaque pile ainsi constituée, déterminer a l'aide
du multimétre fonctionnant en ampéremetre le sens de
circulation du courant dans le fil reliant les deux lames
métalliques.

» QUESTIONS

Pour chaque pile, suivre la démarche suivante.
1. Faire un schéma du montage.
2. Y indiquer la polarité de la pile.

3. Ecrire les équations des réactions aux électrodes et
I"équation de la réaction globale de fonctionnement de la
pile.

&. En déduire lequel des deux métaux utilisés est le plus
réducteur.

5. Conclure en classant les métaux proposés du plus
réducteur au moins réducteur.

s F{ 1 e

Pile électrochimique ;
le multimétre indique
le sens du courant
débité.
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La pile

ou Pautre face de Pélectricité
Un historique des découvertes en Electricité,

en particulier a propos des piles.

poc |

n Septembre 1786. Partons pour I'Italie, plus précisé-
ment pour Bologne ol se trouve le laboratoire de
Luigi Galvani.
Cet anatomiste disséque avec passion des batraciens. Sur-
prise, lorsqu’il s’aper¢oit que la cuisse se contracte
chaque fois que le nerf et le muscle sont reliés par un arc
formé de deux métaux différents !... Comment expliquer
ces contractions ? Pour I'anatomiste, le fluide nerveux est
d’origine électrique. Galvani I'appelle « électricité ani-
male », particuliére aux organismes vivants.
A la publication des travaux de Galvani, en 1791, I'Europe
savante s'interroge. Existerait-il vraiment une autre élec-
tricité que celle que 1'on connait déja : 1'électricité ordi-
naire produite par le frottement ?

Luigi Galvani découvrit en 1786 I'existence de décharges
électriques chez les animaux en faisant des expériences
sur les cuisses de grenouilles.

Physiciens et anatomistes s'empressent de vérifier ces faits
inattendus et aboutissent & des conclusions contradictoires.
Leurs méthodes et concepts sont trés différents... Electro-
métre contre cuisse de grenouille, univers instrumental
contre univers sensible...

P QQUESTIONS

1. Qu'appelle-t-on « électricité produite par le frotte-
ment»?

2. La distinction entre les méthodes d’étude des biolo-
gistes et des physiciens est-elle encore de mise aujour-
d’hui ? lllustrer votre réponse a l'aide des acquis du
cours de Sciences de la Vie.

2. Retrouver dans I'expérience de Galvani le principe de
la pile : quels sont les électrodes et I'électrolyte ?

L. opposant le plus radical a la thése de Galvani va
étre un professeur de physique de 1'université de
Pavie, Alessandro Volta.
Pour lui, I'électricité animale n’est rien d’autre que 1'élec-
tricité ordinaire. Elle a pour origine, pense-t-il, les métaux
et non les organes de I'animal. Il empile donc des couples
de plaques de zinc et de cuivre, .. sans succes, Il essaye
alors de multiples dispositions, et c’est ainsi qu’il place
entre chaque couple zinc/cuivre un disque de carton
humide ou de drap mouillé. Lorsqu'on touche chaque
extrémité de la pile, reliée par un fil conducteur, avec une
main, la commotion « se soutient et dure » exactement
comme lors des décharges produites par la torpille et
autres poissons électriques.

P QUESTIONS

1. Quel est le role de ces disques chargés d'eau?
2. Quelle est I'origine du mot « pile » ?

g

LRELLBLRRRRLLY
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b

Pile de Volta conservée au
musée national des tech-
niques du CNAM, & Paris.

Dessin de la pile de Volta
transmis en 1800 a la Royal
Society a Londres.



Bonaparte, encore Premier
consul, formé aux sciences,
tient les savants en haute estime.
Il propose a I"Assemblée d’hono-
rer Volta d’une médaille d’or et de
constituer une commission pour
étudier ses travaux. Y siégent,
entre autres, Laplace, Fourcroy,
Biot et Coulomb. :
Le premier objectif de cette com-
mission est de déterminer si le
fluide électrique mis en mouve-
ment par la pile résulte, comme le
prétend Volta, du simple contact
entre les métaux, ou, comme le
pensent de nombreux chimistes,
de réactions chimiques.
Dans un rapport, Biot indique
qu’il a commencé par vérifier
que la tension aux pdles de la
pile ne se modifie pas quand on
change le liquide conducteur qui
imbibe les disques de carton.

Rencontre de Bonaparte et Volta en 1801, a Paris.

Apres avoir remplacé I'eau douce par de I'eau salée, il a observé et conclu: « Il parait prouvé, par ces expériences, que le
fluide particulier auquel on attribua (...) les contractions musculaires et les phénomeénes de la pile, n’est autre chose que le
fluide électrique ordinaire, mis en mouvement par une cause dont nous ignorons la nature, mais dont nous voyons les effets. »
Biot essaie la pile avec différentes solutions chimiques (soude, eau pure, sulfate d'aluminium). Le résultat est trés inat-
tendu ; la tension électrique de la pile varie selon la nature du liquide...

Les variations de tension obtenues sont faibles. Suffisamment pour que Biot en conclue que « cette €lectricité (chimique)
n’influera jamais que pour une part trés petite et presque nulle ». Les réactions chimiques sont ainsi mises a I'écart.

p QUESTION

Expliquer en quoi Jean-Baptiste Biot a démontré la nécessité de I'inertie chimique du pont salin.

n Les partisans de la théorie chimique, notamment en
Angleterre, ne manquent pourtant pas d’arguments.
Pour ne citer que lui, Humphry Davy a ainsi montré que
1'on pouvait construire une pile avec un seul métal placé
entre deux liquides différents, & condition que I’oxyda-
tion ne se fasse que sur un seul coté de la plaque.
Lorsque cette réaction initiale ne peut plus se produire,
la production d’électricité s arréte.
Gay-Lussac et Thénard ont confirmé cette expérience
sur la grande pile de I’Ecole polytechnique...
«La pile ou I'autre face de I’électricité »
© Patricia CHAIROPOULOS-Christine BLONDEL -
Science & Vie n° 26 d’avril 1995, p. 88-92.

CHAPITRE 11

» QUESTIONS

1. Montrer que les phénoménes observés dans les
expériences de Galvani, dans la pile de Volta comme
dans I'expérience de Davy, sont dus & une dissymétrie
du systéme.

2. Quelle pile constituera quelques années plus tard une
amélioration de la pile de Volta?
En quoi ces deux systémes différent-ils ?

3. Sil'on considére que les ions Cu?* (ag) ne sont pas pré-
sents dans la pile de Volta, mais que le dioxygéne dissous
dans I'eau est I'oxydant du couple 0, (g) / H,0, quelle
réaction d’'oxydoréduction pourrait expliquer le fonctionne-
ment de la pile de Volta?

— LES PILES, FONCTIONNEMENT EN GENERATEUR ELECTRIQUE
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Euouct

ETuDE D'UNE PILE EI.EBTIIUCHIMIGI.IE

On dispose d'une solution de nitrate d'argent Ag* (aq) +
NO; (ag) de concentration 0,10 mol-L-', d'une solution
de sulfate de cuivre de concentration 0,50 mol-L-', d'un |
fil d’argent, d'une lame de cuivre et d’'un pont salin au
nitrate de potassium.

1. Schématiser la pile formée par I'association des deux couples
oxydant/réducteur Ag* (aq) / Ag (s) et Cu?* (aq) / Cu (s).

2. Quel est le sens d'évolution spontanée du systéme si 'on
relie les deux métaux par un fil conducteur?

3. Quelle réaction se produit au niveau de I'électrode de cuivre ?
&. Quelle réaction se produit au niveau de I'électrode d'argent ?
5. En déduire le sens de circulation des porteurs de charge
dans la pile et dans le circuit extérieur.

Donnée
» La constante d'équilibre associée a la réaction :

2 Ag* (ag) + Cu (s) = 2 Ag (s) + Cu?* (aq)
vaut K= 2,1 x 103,

'E'n:mn;_

* Comparer Ket Q, , a l'aide des valeurs fournies par 'énoncé.
* Décomposer la réaction d'oxydoréduction qui a lieu sponta-
nément lorsque la pile débite, en deux demi-équations d'oxy-
doréduction.

DETERMINER LE SENS DE CIRCULATION DES PORTEURS DE CHARGE DANS UNE PILE

* Faire le bilan des charges positives ou négatives, disparues
ou apparues, dans chaque demi-pile.

# En déduire le sens de circulation des électrons dans le circuit
extérieur, puis celui du courant.

s::w_'nnni

comman'r_mnis

1. La pile est constituée de deux demi-
piles reliées par un pont salin.

2. [Cu? (ag)],= 0,50 mol-L-" et

Cu

pont salin

Les ions NO; (aq) et SO? ™ (ag) ne participent
pas a la réaction.
Le pont salin est essentiel au fonctionnement

Ag

[Ag* (ag)],= 0,10 mol-L-".
[CUZ*] _ 0,50
[Ag*]?

La réaction est spontanée dans le sens direct.

ll

=50donc Q,, <K

OuP* (ag) + SOZ () Ag (a) + NO3 (2)

de la pile. Il ferme le circuit électrique.

Ne pas oublier I'exposant 2 pour [Ag* (ag)].

R

3. L'équation:
2 Ag* (aq) + Cu (s) = 2 Ag (s) + Cu?* (aq)
est la somme des demi-equations :

2Ag*t(ag)+2e-=2Ag(s) et Cu (s)=Cu? (aq) +

il se produit une oxydation : Cu (s) — Cu?* (ag) + 2 e~.

Ag* (ag) + e- — Ag (s)

Au niveau de I'électrode de cuivre, des ions Cu?* (aqg) sont libérés dans la solution ;

&. L'électrode d'argent, quant a elle, est le siége d'une réduction :

Repérer le réactif réducteur et le réactif oxy-
dant dans chaque couple.

2e

5. Dans le circuit extérieur, les électrons
circulent du cuivre vers l'argent.
La solution de sulfate de cuivre s'enrichit

Les électrons ne circulent pas dans les solu-

la migration des ions K* (ag) venant du

en ions Cu?* (aq), ce qui est compensé par | NO; (ag) K'(aq) A tions.

la migration des ions NO; (ag) venant du r‘I‘Tﬂ_ ” 9

pont salin.

La solution de nitrate d'argent s'appauvrit 'l g:!?r: [ J Les migrations des différents ions permettent
en ions Ag* (ag), ce qui est compensé par - . - de respecter la neutralité électrique des solu-

(ﬂtﬂ .

tions.

pont salin.




n Mots manquants

a. Une pile est |'association de deux ... - ...
e e e

b. Chaque demi-pile est formée par les deux consti-
tuants d'un couple ... / ...

c. Le pole négatif de la pile est celui au niveau duquel
un ... est consomme,

, reliées

EJ vrai ou faux?

a. Une pile transforme de I'énergie électrique en éner-
gie chimique.

b. La réaction chimique qui se produit dans une pile
est spontanée.

c. Le pont salin doit impérativement contenir des ions chi-
miquement inertes vis-a-vis des solutions électrolytiques.
d. Les électrons circulent librement dans les solutions.

El acm
a. Soit la pile M / M7+ (aq) // M'?+ (ag) / M' ot M et M'
sont deux métaux différents.
* Les porteurs de charge dans le pont salin sont :
[ les électrons;
[ les ions M7+ (ag) ;
[] les ions contenus dans le pont.
* Le métal M est oxydé lorsque la pile fonctionne.
Par quelle espéce :
1 M2+ (aq); L1M7+ (ag);
* Quel est le pole négatif de la pile :
[ I'électrode de métal M ;
[] I'électrode de métal M' ?

b. On considére la pile représentée par :
© Fe/ Fe?* (aq) // Ag* (aq) / Ag @P.
« A l'extérieur de la pile, les électrons circulent :
[] du fer vers I'argent; [J de l'argent vers le fer.
« Quelle réaction a lieu a I'électrode de fer :
[1Fe(s) > Fe*f (ag) +2e-;
[1Agt (ag) + e — Ag (8):
[l Fe (s) + 2 Ag* (aq) — Fe?* (aq) + 2 Ag (8)?
c. Le fer est a la fois le pole négatif d'une pile:
Fe / Fe?* (aq) // Ni?* (aq) / Ni
et le péle positif d'une pile :
Zn/ Zn?* (aq) // Fe?* (aq) / Fe.
Quel est le pole négatif de la pile formée par les couples
Zn?* (aq) / Zn (s) et Ni#+ (aq) / Ni (s):
[] le nickel ;
[ le zinc;
[1 les informations fournies sont insuffisantes ?

n Apprendre a rédiger

a. Quel est le role d'un pont électrolytique dans une pile ?
b. Quel est le principe de fonctionnement d'une pile
électrochimique ?

oM 2

H Savoir-faire expérimental

Décrire le matériel permettant de réaliser une pile mettant
en ceuvre les couples Zn?* (aq) / Zn (s) et Cu?* (ag) / Cu (s).

APPLICATION

 CONNAISSANCES

DE!

Piles électrochimiques

B- Mouvement des ions
dans une pile argent/zinc

a. Donner une représentation schématique de la pile:

© Zn/ Zn?* (aq), SO? "~ (aq) // Ag* (aq), NO; (aq) / Ag @.
b. On utilise, pour cette pile, un pont salin au nitrate de
potassium K* (ag) + NOj (aqg). Indiquer le mouvement des
différents ions présents dans la pile lorsqu’elle fonctionne.

ﬂ n Réactions dans une pile nickel/cuivre

a. Comment réaliser une pile a partir des couples d'oxydo-
réduction Cu?* (aq) / Cu (s) et Niz* (aq) / Ni (s)? Représen-
ter schématiquement cette pile.

b. L'électrode de nickel constitue le pole négatif de cette pile.
En déduire les réactions se produisant aux électrodes et
I'équation de la réaction globale de fonctionnement de la pile.

ﬂﬂ Mouvement des porteurs de charge

On réalise une pile a partir des couples Sn2* (ag) / Sn (s) et
Cu?* (aq) / Cu (s).

a. Sachant que, dans le pont salin, les ions positifs se diri-
gent vers la demi-pile Cu?* (aq) / Cu (s), écrire les équations
des réactions aux électrodes et I'équation de la réaction
globale de fonctionnement de la pile.

b. Indiquer le sens de circulation des porteurs de charge a
I'intérieur et a I'extérieur de la pile lorsque les deux métaux
sont reliés par un fil conducteur.

EI- Le courant passe...

Dans une pile mettant en ceuvre les couples Ag* (aq) / Ag (s)
et Pb2* (aqg) / Pb (s), on constate que le courant circule dans
le circuit extérieur de I'électrode d'argent vers I'électrode de
plomb.

a. Quelle est la polarité de la pile et sa représentation for-
melle ?

b. Quelles sont les équations des réactions qui se produi-
sent aux électrodes ?

c. Quelle est I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile ?

K53 utitisation du couple AgCl (s) / Ag (s)
dans une pile

a. Ecrire la demi-équation d'oxydoréduction associée au
couple Ag* (aq) / Ag (s).
b. Sachant que le solide AgCl (s) se dissout partiellement
dans I'eau selon la réaction d'équation :

AgCl (s) = Ag* (aq) + CI- (aq)
écrire une demi-équation d'oxydoréduction pour le couple
AgCl (s) / Ag (s).
c. En déduire I'équation de la réaction d’oxydation du fer
[en ions Fe?t (aq)] par AgCl (s) (nombre steechiométrique
1 pour Fe).
La constante d'équilibre de cette réaction vaut 10%.

CHAPITRE 11 — LES PILES, FONCTIONNEMENT EN GENERATEUR ELECTRIQUE
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d. On réalise la pile suivante :
*le bécher @ contient une Fe
solution de sel de Mohr (ions
Fe?* (ag) de concentration
1.0 x 10-5 mol-L-1),

«le bécher @ contient de
I'eau et le solide AgCl (s) par-
tiellement dissous.

En considérant que la concen-
tration des ions CI- (ag) est de
1,0 x 10-5 mol-L-' dans le
bécher @, donner la polarité de cette pile.

pont salin

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

Dans une pile utilisant les constituants des couples

Cr®t (aq) / Cr (s) et Ag™ (aq) / Ag (s), on constate que les
ions Ag* (aq) sont réduits en argent métal.

En déduire I'équation de la réaction globale de fonctionne-
ment de cette pile.

Solution annotée d'un éléve

Ag (o) + & > A%(A) \/-ﬁl(_}l-w&{o‘ﬁ
Ov (4) —> O 3%ag) + 3e” A'ac
de

Aﬁ (a4) + (Ju{b) e G (41.)4-@ A‘a(a&) &k}faﬂb{a&‘

A e Azw,&an d ex?.(omdm&m

- PROBLEMES
2! EI‘E svﬂwnéal-:'

E - Réactions aux électrodes et réactions
globales

On considére les quatre piles suivantes :

© Zn/ Zn** (ag) // Niz* (aq) / Ni @

© Fe / Fe?* (aq) // Pb?* (aq) / Pb @®

© Zn/ Zn** (aq) // Pb** (ag) / Pb @

© Ni/ Ni2t (aqg) // Ag* (aq) / Ag @
Pour chacune de ces piles, écrire les équations des réac-
tions qui se produisent aux électrodes lorsque la pile débite
et en déduire I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile.

E ﬂ Utilisation d’'une paroi poreuse
On considére la pile suivante :
© Fe / Fe* (aq), SOZ~ (aq) // Niz* (aq), SO?~ (aq)/ Ni ®
pour laquelle on utilise une paroi poreuse.
a. Donner une représentation schématique de la pile.

b. Ecrire les équations des réactions qui se produisent aux
électrodes lorsque la pile débite.

c. Indiquer le mouvement des différents ions dans les solu-
tions et au travers de la paroi poreuse.

m - Pile fer/cuivre

On réalise une pile de type :

© Fe / Fez* (ag), SO?~ (aq) // Cu?* (ag), SOZ~ (ag) / Cu @
a. Donner une représentation schématique de la pile dans
le cas o0 I'on utilise un pont salin et dans le cas ou I'on uti-
lise une paroi poreuse.
b. Indiquer le sens de circulation du courant dans le circuit
extérieur.
c. Ecrire les équations des réactions qui se produisent aux
électrodes lorsque la pile débite.
d. En déduire I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile.
e. Y a-t-il réaction chimique quand on met en présence :
- du cuivre métal et des ions Fe?* (aq) ?
- du fer métal et des ions Cu?* (aq) ?
f. Quelle différence y a-t-il entre I'expérience du e. et la pile
étudiée ?

s - Elaboration d’une pile zinc/plomb

On désire réaliser une pile a partir des couples Zn?* (aq) /
Zn (s) et Pb?+ (aq) / Pb (s).

a. Représenter schématiquement une telle pile.

b. Lorsqu'on la fait débiter, on constate que le métal zinc est
oxydé. En déduire le fonctionnement de cette pile :

- équations des réactions aux électrodes,

- équation de la réaction globale de fonctionnement,

- polarité des électrodes.

m ﬂ Pont au chlorure de potassium

On réalise une pile formée des couples Zn2* (aq) / Zn (s) et
Ni?* (aq) / Ni (s) et en reliant les deux compartiments a l'aide
d'un pont salin au chlorure de potassium K* (ag) + CI- (ag).
Aprés avoir fait débiter cette pile dans un circuit extérieur,
on détecte par un test au nitrate d'argent la présence d'ions
chlorure dans le compartiment ot plonge I'électrode de zinc.
a. Schématiser la pile.

b. Indiquer le sens de circulation des ions dans le pont salin
lorsque la pile débite.

c. En déduire le sens de circulation des électrons dans le
circuit extérieur lorsque la pile débite.

d. Quelle est la polarité des électrodes ?

e. Donner une représentation formelle de la pile ?

m - Pile zinc/fer avec paroi poreuse

On réalise une pile avec les couples Zn?* (aq) / Zn (s) et
Fe?+ (aqg) / Fe (s), en utilisant une paroi poreuse pour sépa-
rer les deux compartiments, qui contiennent I'un une solu-
tion de sulfate de zinc Zn?* (aq) + SOf " (ag) et l'autre une
solution de sulfate de fer Fe?* (aq) + SOf ~ (aq).

Lorsque la pile fonctionne, on constate que la concentration
des ions sulfate SO? ~ (ag) augmente dans le compartiment
relatif au zinc et diminue dans l'autre.

a. Schématiser cette pile.



b. Quel métal est oxydé lorsque les deux électrodes sont
reliées a un circuit extérieur ?

c. En déduire I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile.

d. Quelle est la polarité des électrodes ?

m - Comment construire une pile ?

On dispose d'un ensemble de solutions de sels métalliques
et de quelques lames de métal :

- nitrate d'argent Ag* (aq) + NO; (aq)

- sulfate de zinc Zn?* (ag) + SO? " (aq)

- nitrate de plomb Pb?* (ag) + NO; (aq)

- chlorure de fer (Ill) Fe?* (aq) + 3 Cl- (ag)

- lame de zinc

- fil de platine

- fil d'argent

- lame de cuivre

a. Quelle pile constituée des deux couples d'oxydoréduction
de type M+ / M peut-on construire avec les especes dont
on dispose ?

b. Schématiser une telle pile.

c. Quel élément essentiel n'a pas été mentionné ? Préciser
son rdle.

mn Electrode en métal inerte

On dispose d'une demi-pile formée du couple Zn** (aq) / Zn (s).
a. Schématiser cette demi-pile.

On désire la relier a une autre demi-pile constituée du
couple Fe3* (aq) / Fe?* (ag). On dispose pour cela de fils
d'argent et de platine et de lames de fer et de zinc.

b. Quel métal doit-on choisir ?

c¢. Schématiser cette deuxieme demi-pile.

d. Que manque-t-il pour réaliser une pile électrochimique ?
La dessiner.

@ - Le courant nous dit tout...

On plonge une lame de cuivre dans une solution de sul-
fate de cuivre Cu?* (aq) + SO? " (aq) et une lame de fer dans
une solution de sel de Mohr (contenant des ions Fe?* (aq)
et SO2~ (ag)). Ces deux béchers sont reliés par un pont
électrolytique contenant du nitrate de potassium K* (ag) +
NO; (aq).

Un ampéremétre reliant les deux lames métalliques indique
que le courant circule du cuivre vers le fer dans le circuit
extérieur.

a. Quelle est la polarité des électrodes ?

b. Donner le sens de déplacement des porteurs de charge
dans le pont électrolytique.

c. Quelle est |'électrode siége de la réduction ?

d. Quelle est I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile ?

e. Quel est, du fer ou du cuivre, le métal le plus réducteur?
f. Quels sont, des ions Fe?* (aqg) ou des ions Cu?* (aq), les
plus oxydants ?

m . Que font les électrons ?
Soit la pile électrochimique suivante :

© Fe / Fe?* (aq), SO~ (ag) // Ni** (aq), SO; ™ (ag) / Ni ®
a. Schématiser cette pile.
b. Quel est le sens de déplacement des électrons dans le
circuit lorsque la pile débite ?
c. Quelle espéce chimique libére des électrons ?
d. Quelle espéce capte les électrons ainsi libérés ?
e. Quelle propriété des solutions ioniques permet le pas-
sage du courant dans la pile entre les deux électrodes ?

E ﬂ Influence des concentrations
des électrolytes sur la polarité d’'une pile

a. On réalise une premiére pile, a I'aide de deux solutions :
'une de sulfate de fer () FeSO, de concentration
0,10 mol-L! et l'autre de sulfate de nickel (II) NiSO, de
méme concentration.

Quelle est dans ce cas la polarité de cette pile ?

b. On réalise une deuxiéme pile, cette fois avec une solution
de sulfate de fer (I) FeSO, de concentration 0,30 mol-L-' et
une solution de sulfate de nickel (I) NiSO, de concentration
1,0 x 107 mol-L-".

Montrer que la polarité est alors inversée.

DonNEES
» Couples constituant la pile :

Fe?* (ag) / Fe (s) et Ni?* (ag) / Ni (s)
= La constante d'équilibre de la réaction d'équation :

Fe (s) + Ni?+ (ag) = Fe2* (ag) + Ni (s)
vaut K=2x 105

E H Demi-pile construite avec le couple
Fe3t (aq) / Fe?* (aq)

On réalise la pile suivante :

Ag| pont salin Pt

solution de nitrate d'argent
AgNO, (c=020 mol . L)

solution contenant des ions
Fe®* (ag) (c=0,10 mol - L™
et Fe?* (ag) (c= 0,20 mol . L")

|

a. Quels sont les deux couples d'oxydoréduction mis en jeu
dans chaque solution ?
b. Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction correspondantes.
c. La constante d'équilibre de la réaction d'équation :

Ag* (aq) + Fe* (aq) = Ag (s) + Fe** (aq)
vaut K= 3,2.
Dans quel sens la transformation se produit-elle spontané-
ment lorsqu’on relie les deux électrodes ?
d. On change désormais les concentrations initiales dans
chaque solution.
Pour la solution @, on maintient [Ag* (ag)],= 0,20 mol-L-".
Pour la solution @, on choisit [Fe** (ag)], = 0,20 mol-L-! et
[Fe?* (aq)],= 0,10 mol-L-",
Dans quel sens les électrons vont-ils circuler dans un fil
conducteur reliant les deux électrodes ?
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EH De 'aluminium pour rénover I'argenterie

On constate que les bijoux en argent noircissent facilement,
notamment si on ne les porte pas. Il est facile d'ter ce
dépot noiratre de la fagon suivante :

- tapisser un récipient peu profond d'une feuille d"aluminium,
remplir ce récipient d'eau trés salée,

-y placer les bijoux noircis et constater qu'ils retrouvent
leur éclat en quelques minutes.

a. Sachant que I'aluminium intervient dans le couple
Al3* (aqg) / Al (s), écrire I'équation de la réaction d'oxydoré-
duction qui se produit lors de cette expérience.

b. La constante d'équilibre K de cette réaction est de l'ordre
de 10'? (avec le nombre steechiométrique 3 pour le réactif
Ag* (aq)).

Déduire de I'expérience décrite, le fonctionnement (équa-
tions des réactions aux électrodes, mouvements des por-
teurs de charge) d'une pile constituée des couples AP+ (aq)
/ Al (s) et Ag* (aq) / Ag (s).

INDICATIONS

* Le dépot noir sur les bijoux est constitué de sulfure d'argent Ag,S.

+ On considérera pour simplifier qu'il contient des ions Ag* (aq).

= On considérera que les concentrations des especes fonigues qui inter-
viennent sont comprises entre 1,0 x 10-'° mol-L-" et 1,0 mol-L-".

- POUR ALLER :
PLUS LOIN -

Eﬂ Pile de concentration
On réalise le montage suivant, pile dite « de concentration » :

pont salin Fe

[

@ @

solution de FeSO,
(c;=020mol . L")

solution de FeS0O,
(c;=0,10 mol . L)

a. Ecrire I'équation de la réaction pouvant se produire
lorsque cette pile fonctionne (sans préjuger du sens d'évo-
lution spontanée).

ConseiL
« On pourra utiliser l'indice 1 (respectivement 2) pour les espéces de la
solution @ (respectivement @).

b. La constante d'équilibre K de cette réaction vaut 1. En
déduire la polarité de la pile et les mouvements des por-
teurs de charge dans chaque solution et dans le pont salin
(contenant K* (aq) et Cl- (aq)).

EH Protection du fer contre la corrosion

Dans les conditions de notre étude :

- le pole positif de la pile Zn / Zn2* (aq) // Fe?t (aq) / Fe est
le fer,

- le pole négatif de la pile Fe / Fe?* (ag) // Ni?* (aq) / Ni est
le fer.

a. Expliquer pourquoi la fixation d'un morceau de zinc sur la
coque d'un navire en acier (dont le fer est la principale
composante) protége celle-ci de la corrosion (c'est-a-dire
de I'oxydation).

b. On peut protéger une piéce d'acier vis-a-vis de la corro-
sion par nickelage (dépot d'une couche fine de nickel).

On constate que cette protection est inefficace si le dépot
présente une imperfection qui fait apparaitre le support en
acier.

Expliquer ce résultat.

Consens

* Déduire de l'information fournie en introduction une comparaison des
pouvoirs réducteurs des Irois métaux proposes.

* On raisonnera de maniére qualitative sur les ions et les métaux mis en
contact, en réfléchissant a l'action d'une solution agqueuse acide (pluies
acides, par exemple) sur un métal comme le fer, le nickel ou le zinc.

H* (aq) appartient au couple H* (aq) / H, (g).

c. Si le revétement qui couvre I'acier est cette fois une
couche de zinc, la protection est efficace, méme si le dép6t
de zinc est abimé.

Expliquer ce résultat.

BB Erude drune demi-pile

On dispose d'une demi-pile constituée d'une solution
aqueuse contenant des ions Fe?* (ag) et des ions Fe** (aq),
de méme concentration, et dans laquelle plonge un fil de
platine.

a. Quelle est la demi-équation d'oxydoréduction explicitant
I'échange électronique qui peut avoir lieu au niveau de
I'électrode de platine lorsqu’on utilise ce systéme pour
constituer une pile ?

b. On veut construire une pile dans laquelle cette demi-pile
sera le siege d'une réduction.

Faut-il a priori choisir un couple d’'oxydoréduction pour
lequel le réducteur est plus fort ou plus faible que le réduc-
teur Fe?+ (aq) ?



Les piles,
grandeurs caracteristiques
et exemples

CHAPITRE

) |

*

OBJECTIFS

® Comprendre que la pile en
fonctionnement est un sys-
teme hors équilibre, qui évo-
lue vers un état final corres-
pondant a la disparition d’un
réactif ou a I'établissement
d’un état d’équilibre.

T o il ] " i i i i

® Savoir relier la quantité
d’électricité débitée, les quan-
tités de matiere des espéces
formées ou consommées et la
durée de la transformation.

® Comprendre le fonctionne-
ment de quelques piles usuel-
les.

PLAN DU COURS

ﬂ La pile en fonctionnement
E La pile usée

E Quelques piles usuelles

Ou se cache la pile ? Dans une montre a quartz, la p le est nécessairement de petites dimensions et
doit cependant fonctionner le plus longtemps | 2

p- Quelles sont les grandeurs caracténsthues des piles ?




-

-

4
==
e
i
i
e
e
LA
2
==
iad
i
oo
—
-
=
e
il
e

210

Concevoir une pile commercialisable, cest trouver
une association d’espéces chimiques capable de délivrer le plus longtemps
possible une tension déterminée.

UN PEU
D’HISTOIRE

A I"origine de la pile que nous
utilisons tous les jours (pile
cylindrique, dénommée aussi
pile biton), on trouve les tra-
vaux de Georges Leclanché
(1839-1882), ingénieur francais
de I'Ecole Centrale des Arts et
Manufactures.

A la Compagnie des chemins
de fer de I’Est, il travaille sur la
mise au point de la transmission
électrique de 1'heure, mais les piles employées ne le
satisfont pas.

Fic. 1 G. Leclanché.

Exilé en Belgique, il crée un petit
laboratoire ou il construit une
pile au carbonate de cuivre
CuCO, qu’il fait breveter en
1866. Ce n'est qu'en 1867 qu'il
réalise la premiere pile au man-
ganese : elle est adoptée par I’ad-
ministration belge des télégra-
phes et le chemin de fer néerlan-
dais, mais des améliorations sont
nécessaires. Le fils et le frére de
G. Leclanché parviennent, en travaillant sur I"'immobilisa-
tion des liquides, a améliorer les performances de la pile.

15 ;“‘- ]
Fic. 2 Pile Leclanché.

ACTIVITE

m Rechercher dans les appareils fonctionnant avec des
piles, les différents modéles existants (radio, télécom-
mandes, caleulatrices, lampes de poche, montres...).

P> Une seule caractéristique de la pile est fournie par le
constructeur : laquelle ? Quelle est son unité ? Quelles
en sont les valeurs les plus courantes ? Quelle remarque
peut-on faire sur ces valeurs ?

Fic. 3 Les piles baton sont plus pratiques que la pile Daniell
dans la vie quotidienne !

= On parle souvent, pour les piles usuelles, de « piles
seches ».

P 1. Quelles contraintes liées au caractére portatif des
appareils fonctionnant a pile empéchent d'utiliser des
systéemes comme la pile Daniell (fig. 3) ?

P 2. Est-il nécessaire au fonctionnement de la pile
d'avoir initialement présentes les quatre espéces des
deux couples oxydant/réducteur mis en jeu ? Lesquelles
suffisent ? Pourquoi est-ce préférable d’avoir peu d’es-
péces dans une pile d’'usage courant ?

m Les piles ne doivent pas étre jetées mais collectées
et recyclées a cause des métaux qu'elles contiennent,
méme a |"état de traces (Zn, Cd, Pb, Ni, Hg) [fig. 4].

P Quels sont les dangers pour
I'homme et I'environnement,
notamment du mercure et du
cadmium ?

Consulter par exemple les sites
suivants :

* www.ecoconso.org/05lire/
Cahiers/Piles/Piles.htm

* www.senat.fr/rap/100-261/
100-261.html

Fic. & Une pile «verte »,

LENIGME
DU CHAPITRE

Comment fabriquer une pile pour
qu’elle dure le plus longtemps possible ?



La pile en fonctionnement

o . g | Fig. 1 On étudi
_ Force électromotrice et résistance interne | pile L .| une pie e
| Nl P | santla convention
|

générateur (les
Upy deux fleches ont
le méme sens).

) Loi d’Ohm

Générateur linéaire de tension, une pile vérifie la loi d’Ohm reliant la ten-
sion & ses bornes et le courant qui la traverse (fig. | et 2) :

UPN =E =-rl
» E est appelée la force électromotrice (fém) de la pile ; elle est positive par
convention. .
* r est la résistance interne de la pile, elle varie suivant son degré d'usure | : o
(r = 1,0 Q pour une pile usuelle neuve). ' T i W 2 P
ﬂ Mesure de la fém E Fic. 2 Caractéristique intensité-tension

d’'une pile baton (LROB).
La fém est aussi la tension a vide, c’est-a-dire lorsque / = 0. En pratique,
lorsque I'on branche un voltmétre aux bornes d’une pile, I'intensité / du |
courant circulant dans le circuit est quasi nulle.

* Si la borne COM du voltmetre est reliée au pole © de la pile, la valeur affi- |
chée est une tension positive : c’est la fém de la pile (fig. 3). |

+Si la borne COM du voltmetre est reliée au pole @ de la pile, la valeur affi- |
chée est une tension négative : ¢’est I'opposée de la fém de la pile. |

ConcLUSION
» La mesure de la fém permet de déterminer la polarité d’une pile.

* La valeur affichée par le voltmétre, quel que soit le sens du branchement,
est, en valeur absolue, égale a la fém de la pile.

_ La pile en fonctionnement :

un systéme hors équilibre Fic. 3 La fém d'une pile Daniell est voisine

de E=11V.
EXPERIENCE ,

* Plonger une lame de cuivre dans une solution de sul-
fate de cuivre (concentration 1,0 mol-L-').

* Plonger un fil de zinc préalablement pesé avec préci-
sion dans une solution de sulfate de zinc (concentration }
1,0 mol - L), | n
* Relier les deux demi-piles par un pont salin au nitrate

de potassium.

* Relier les deux électrodes par un fil conducteur
(fig. 4).

* Peser I"électrode de zinc toutes les 15 minutes aprés
I"avoir soigneusement séchée.

Fic. & On fait fonctionner une pile constituée de deux demi-piles
mettant en jeu les couples Zn?* (aq)/ Zn (s) et Cu?* (aq)/Cu (s).

e e T e e

OBSERVATION
La masse de 1’électrode de zinc décroit au cours du temps (fig. 5).

CHAPITRE 12 — LES PILES, GRANDEURS CARACTERISTIQUES ET EXEMPLES & 0 1
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INTERPRETATION

* Lorsque la pile est placée dans un circuit ol elle délivre un courant, le sys-
téme chimique qui la constitue évolue au cours du temps : il n’est donc pas
dans un état d’équilibre.

* De méme que la masse de I’électrode de zinc diminue lorsque la pile fonc-
tionne, la masse de I’électrode de cuivre augmente. La concentration des ions
Zn** (ag) augmente et celle des ions Cu?* (ag) diminue.

[Zn*]
[Cu*]
constante tant que des électrons circulent dans le circuit extérieur. Cela est
conforme au critére d’évolution spontanée : O, tend vers K.

» La circulation des électrons peut s’ arréter pour deux raisons :

— soit le quotient de réaction Q, a atteint la valeur K et le systeme est alors
dans un état d’équilibre

— soit I'un des réactifs disparait complétement : la réaction s’arréte alors
avant d’avoir atteint un état d’équilibre (fig. 6).

Dans les deux cas, on dit que la pile est usée.

Par conséquent, la valeur du quotient de réaction Q, = n’est pas

“;2* La pile usée

30 4 60 75 90 f(min)

Fic. 5 Représentation graphique montrant
les variations de la masse de |'électrode de
zinc.

» Voir exercices n° 26 et 27, page 224

La pile étudiée

Soit la pile : © Pt/Red, / Ox, // Ox,/Red, /Pt ®.
L’équation de la réaction d’oxydoréduction associée au fonctionnement de
cette pile est :
a Red, + b Ox, = ¢ Ox, +d Red,
de constante d’équilibre K.

XY silan de matiere

Dressons le tableau d’évolution du systéme chimique entre I'état initial et
I'état final (durée de fonctionnement Ar__.).

Equalion aRed, + bOx, = cOx, + dRed,
Etat Avancement| Quantité | Quantité = Quantité  Quantité
(mol) de matiére |de matitre|de matiére| de matiére
(mol) (mol) (mol) (mol)
de Red, de Ox, de Ox; de Red,
Etatinitial x,=0 ni ng n. ny
{ Eﬁ?ﬂ?}‘l X ni —ax ng—bx, | nl+cx ni +dx,

Quantité maximale d’électricité débitée

La pile fonctionne pendant une durée Az, pour atteindre I'état final: elle
délivre un courant d’intensité / supposée constante. La quantité maximale
d’électricité débitée par cette pile est :
0, =1 A1, (en coulombs)

Fic. 6 Une pile de 4,5 V usée; le zinc consti-
tuant le pole © a été oxydé.

» Voir exercice n° 19, page 223

Unités

Une quantité d'électricité peut s'exprimer
en coulombs (C) ou en ampére-heure
(Ah) :

1Ah=1Ax3600s=3600C




0, ©st aussi appelée capacité en charge de la pile.

Si on note n la quantité d’électrons échangés (en mol) [quantité d’électrons J = 6,02 % 10% mol"!
fournis par le réducteur a I’oxydant lors de la durée de fonctionnement] e=16%10-2C

§=.4ye=96500C
i est la charge d’'une mole d'électrons (en
valeur absolue)

on a alors :
=F, = nF
Onx =N XAy Xe=n¥F

ol ./, estla constante d’Avogadro
e estlacharge élémentaire
F  est le faraday.

pendant At,

max?

Puisque la pile en fonctionnement convertit de I'énergie chimique en énergie
électrique, on peut aussi relier @ aux quantités de matiére formées ou
consommées.
Ce sont les demi-équations d’oxydoréduction qui relient les variations de
quantités de matiére et le nombre d’électrons échangés.
On a simultanément :

Red, = Ox, +n,e- et Ox,+n,e =Red,
La formation d’'une mole de Ox, s’accompagne de I’échange de n, moles
d’électrons. Puisque, d’apres le bilan de matiere du paragraphe 2.2, on forme
cxymoles de Ox,, il y a circulation de n,cx, moles d’€lectrons.

On en déduit :
n=nex; et Q. =IAl, =ncx5
On peut raisonner de méme sur la disparition de Ox, et on trouve :

n=nbx, et Q. =nbx,5

u REMARQUE

Ces relations permettent de déterminer la valeur de x,. Puis, connaissant les
quantités initiales nj, nj, n/ et njy, on peut alors savoir si la pile est usée
parce que le systéme chimique a atteint un état d’équilibre (et alors Q, .= K)
ou parce qu’un réactif a été entierement consommé (dans ce cas, bx,= ng Ou
ax,;=n A)

Cas d’une décharge partielle

Une pile est un réservoir d’énergie. On peut consommer cette énergie en une
seule fois mais aussi, et c’est le plus souvent le cas, ne vider ce réservoir que
partiellement.

Lorsque la pile a débité dans un circuit pendant une durée Ar sans se déchar-
ger completement, la réaction chimique a eu lieu avec un certain avance-
ment x (x < xf).

Le raisonnement précédent s’applique de la méme facon et la quantité d’élec-
tricité débitée pendant Ar peut s’écrire :

Q=I1At=n¥

ouencore Q=ncxd =

EXERCICE RESOLU ’

Enoncé . Solution

On considere une pile : © Fe/Fe** (ag) // Cu* (ag)/ Cu @ Dans le circuit extérieur, les électrons circulent du fer
1. Ecrire I’équation de la réaction qui se produit a la sur- | vers le cuivre.

face de I'électrode négative lorsque la pile fonctionne. 1. Au niveau de I’électrode de fer, on observe 1’oxyda-

» Voir exercice n® 15, page 222

nb x ¥

Pile en fonctionnement

2. Ecrire I"équation de la réaction qui se produit a la sur-
face de I'électrode positive lorsque la pile fonctionne.
3. Cette pile est placée dans un circuit oil circule un
courant d’une intensité constante / = 2 mA pendant
30 minutes. En déduire la quantité d’électricité Q déli-
vrée par la pile pendant cette expérience.

Donnée : Valeur du Faraday : 1 5= 96 500 C.

CHAPITRE 12 — LES PILES, GRANDEURS CARACTERISTIQUES ET EXEMPLES 2‘3

tion du fer selon : Fe — Fe** (ag) + 2 e

2. A la surface de I'électrode de cuivre, on observe une
réduction : Cu?* (ag) +2 e > Cu

3. La quantité d’électricité qui a circulé dans le circuit
est Q =1 At et vaut donc 3,6 C.
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| pie 3' Quelques piles usuelles

1

On distingue deux principaux types de piles « grand public » : les piles
salines et les piles alcalines.

m La pile saline

La pile saline est aussi appelée pile Leclanché, du nom de son inventeur,
I'ingénieur francais Georges Leclanché.

Description

L’une des électrodes (pdle ©) est constituée de zine métal Zn en contact
avec du chlorure de zinc ZnCl,.

L’électrolyte est une solution gélifiée de chlorure d’ammonium NH,CIl
(solution acide), séparée en deux parties par une feuille de papier.

La seconde électrode (pdle @) est un béton de graphite : il est chimique-
ment inerte. Il plonge dans I'électrolyte qui contient, dans son comparti-
ment, un oxydant : le dioxyde de manganese MnO, (fig. 7).

Pour assurer une meilleure conduction électrique, 1’électrolyte contient, en
outre, des petites particules de graphite.

capsule
métallique
espace libre enveloppe
en acier
isolant )
; raphite
plastique ?poﬂ dre)
graphite chlorure
dioxyde d’ammonium
de manganése (€lectrolyte)
chlorure
papier de zinc
séparateur i
Zinc
fond
métallique séparateur

Fic. 7 Constitution d'une pile saline (pile Leclanché).
ZnCl, et NH,CI sont mis en solution dans un électrolyte aqueux gélifie.
lls libérent ainsi des ions Zn?* (aq) et CI- (ag) ou NH; (aq) et CI- (aq).

EJ Analyse du fonctionnement

= Réactions aux électrodes
— On constate la présence du couple Zn** (ag) / Zn (s). Puisque le zinc consti-
tue le pdle négatif d'une telle pile, siege de I'oxydation, on observe au
pdle @ la transformation du zinc en ions zinc :
Zn (s) = Zn* (aq)+2 e
— Le dioxyde de mangangse est I’oxydant du couple MnO,/ MnO(OH). On
observe sa réduction au pole @ :
MnO, (s) + H* (aq) + e- = MnO(OH) (s) [x 2]
* Réaction globale
Lorsque la pile saline est placée dans un circuit, la réaction qui s’effectue est
la réduction du dioxyde de manganése MnO, (s) par le zinc :
Zn (s) + 2 MnO, (s) + 2 H* (ag) — Zn** (aq) + 2 MnO(OH) (s)

» Voir exercice n° 21, page 223



La pile est construite de telle maniere que le dioxyde de manganese soit en
défaut : la pile est usée lorsque cette espéce est entierement consommeée.
Si le zinc était le réactif limitant, le boitier risquerait de se percer et I'écou-
lement de I'électrolyte endommagerait les appareils.
» L’électrolyte
Pour rendre une telle pile transportable et utilisable dans toutes les orienta-
tions, il faut que I’électrolyte soit gélifié. Ce progrés a conduit a qualifier ces
piles de « piles séches ».
L’électrolyte imprégne aussi le papier séparant les deux compartiments (role
de pont salin).
La représentation formelle d'une pile saline est donc :

© Zn/ ZnCl, (ag), NH,CI (agq) // NH,CI (ag), MnO,/ C @& ' p Voir exercice n° 8, page 221

La fém est voisine de 1.5 V.

_ La pile alcaline

Description

La pile alcaline présente beaucoup d’analogies avec la pile saline.

La premiere électrode est encore constituée de zinc sous forme de poudre
répartie autour du collecteur, clou en acier formant le pdle © de la pile.
L’électrolyte est une solution gélifiée d’hydroxyde de potassium (ou
potasse) KOH, solution qui est fortement basique (d’otl le nom de pile alca-
line car alcalin signifie basique). !
La seconde électrode est formée de graphite en poudre, relié électriquement
a un boitier en acier (pdle @ ). Cette poudre est contenue dans I'électrolyte |
qui contient également du dioxyde de manganese MnO, en poudre (fig. 8).

capsule @ boitier en acier I
métallique . (électrode (+)) '

|
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plastique
dioxyde

de manganése
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Fic. 8 Constitution d'une pile alcaline. [

[ Analyse du fonctionnement

* Réactions aux électrodes
- Le zinc intervient dans le compartiment négatif, o a lieu I'oxydation. Le
couple concerné est ZnO (s) / Zn (s) et le milieu est basique. On a donc :
Zn (s)+ 2 HO (ag) = ZnO (s) + H,0+ 2 e

Zn0, oxyde de zinc, est un solide ionique, constitué d’ions Zn** (aq)
et 02~ (aq).
— Le dioxyde de manganése MnO, est ici encore réduit en MnO(OH) au pole
@, cette fois dans un milieu basique :

MnO, (s) + H,0 + ¢~ — MnO(OH) (s) + HO~ (aq)
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» Réaction globale .
On observe donc la réaction d’équation : .
Zn (s) + 2 MnO, (s) + H,0 — ZnO (s) + 2 MnO(OH) (s)
Les espéces réduite et oxydée sont les mémes que dans la pile saline.
Le réactif en défaut est cette fois-ci le zinc.
Formellement, on peut représenter la pile alcaline par :
@ Zn/ ZnO, KOH (aq) // KOH (ag), MnO, /C ®
La fém est voisine de 1.5 V.

= REMARQUE

Les piles cylindriques contiennent un élément de pile, alors que les piles |
plates (4,5 V) en contiennent trois, branchés en série (fig. 9). Les piles 9 V
contiennent quant a elles six éléments parallélépipédiques en série.

Fie. 9 Pour augmenter la fém, on associe des

Les piles bouton a I'oxyde d’argent éléments de fém 1,5V en série.

Les piles bouton sont des générateurs électrochimiques miniaturisés que
1'on utilise dans les montres, certaines calculatrices ou télécommandes.
Elles sont formellement représentées par la chaine suivante (fig. 10) :

© Zn/Zn0O, KOH (aq) // KOH (ag), Ag,0/C @
avec une fémde 1,6 V.

zinc (poudre)

» Voir exercice n® 23, page 223

oxyde
d'argent separateur

Fic. 10 Pile bouton a I'oxyde d'argent.

Cette représentation et le sens de circulation des électrons nous conduisent a
écrire les deux demi-équations d’oxydoréduction suivantes :
*aupdle @ : Zn(s)+2HO (ag) = ZnO (s) + HO+2 e~
caupole ® : Ag,0(s)+H,0+2e —2Ag(s)+2HO (aq)
Cette pile est donc le siege de la réaction globale d’équation :

Zn (s) + Ag,0 (s) = 2 Ag (5) + ZnO (s)
L’intérét de ces piles bouton est de contenir au moins autant d’énergie que
les piles salines ou méme alcalines, mais dans un volume bien moindre (on
estime & 500 Wh/dm? la capacité volumique d’une pile bouton a I'oxyde
d’argent contre 230 Wh/dm? pour une pile alcaline et seulement 120 Wh/dm?
pour une pile saline). |
1l existe bien d'autres types de piles utilisables a des fins professionnelles ou
pour des particuliers.



L'ESSENTIEL

B La force électromotrice (fém) d'une pile est la ten-
sion a vide aux bornes de cette pile.

Elle est positive et se mesure avec un voltmétre branché
aux bornes de la pile.

B La caractéristique intensité-tension d’une pile per-
met également de déterminer sa fém E ; elle est égale a
I'ordonnée a I’origine de la droite.

La pile en fonctionnement

Upy

Caractéristique intensité-tension d'une pile. £ est
l'ordonnée a l'origine.

B Tant qu’elle n’est pas déchargée, la pile constitue un
systeme chimique hors équilibre : lorsque la pile fonc-
tionne, @, tend vers K.
B La pile est déchargée — lorsque Q, =K
— ou lorsqu’un réactif a été entie-
rement consommé.

3 ﬁ La pile usée

B La quantité d’électricité débitée par une pile pendant
une durée Ar est :

Q=I1At=n¥
ol / est I’intensité (supposée constante pendant la durée
Ar) circulant dans le circuit,
n est la quantité d’électrons échangés (en mol) pendant la
durée At, ¥ est le Faraday (charge d’une mole d’élec-
trons).
H La capacité en charge d’une pile est la valeur O, de
la quantité maximale d’électricité débitée par la pile.

® On peut relier Q aux quantités de matiere de produits
formés ou de réactifs consommeés.

Pour la pile © Pt/ Red, / Ox, // Ox, / Red, / Pt @, on
écrit les équations :

Red, =Ox, +n,e-
Ox, + n,e-=Red,
a Red, + b Ox, = ¢ Ox, +d Red,

Pour la valeur x de I’avancement correspondant au
fonctionnement de durée At, cx mol de Ox, se forment

et n,cx mol d’électrons circulent.
Donc :

O=ncx5=1At

‘; Quelques piles usuelles

B Les principales piles usuelles sont les piles salines, les
piles alcalines et les piles bouton & 1’oxyde d’argent.
Leurs caractéristiques sont résumées dans le tableau sui-
vant :

; = == = p
Tk e]

i il T et e
Pile saline | © Zn/ZnCl, (aq), NH,Cl (ag)l/ E’]ectmlyle MnO,
(Leclanché) NH,Cl (ag), MnO,/C @ | acide
Pile alcaline | © Zn/ZnO, KOH (ag)// Electrolyte Zn

KOH (ag), MnO,/C @ | basique
Pile bouton | © Zn/ZnO, KOH (ag)// Electrolyte Zn
al'oxyde KOH (ag), Ag,0/C @ | basique
d’argent

B La réaction globale dans une pile saline s’effectue en
milieu acide :
Zn (s5) + 2 MnO, (s) + 2 H* (ag)

— Zn?** (agq) + 2 MnO(OH) (s)
Celle d’une pile alcaline se réalise en milieu basique :

Zn (s) + 2 MnO, (s) + HyO — ZnO (s5) + 2 MnO(OH) (s)

Dans les deux cas, le zinc de 1'électrode négative est
oxydé par le dioxyde de manganése MnO,.

! . Force électromotrice * Systéme l
* Systéeme a I'équilibre
hors équilibre * Faraday

» Voir lexique page 348

e e, ———
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Quels facteurs peuvent influer
sur la fém d’une pile ?

C’est la fém d’une pile qui conditionne son intérét pratique et son utilisation.
Mais est-il possible, en modifiant certains paramétres, de modifier la fém d'une pile
électrochimique Zn / Zn?+ (aq) // Cu?** (aq) / Cu ?

MATERIEL

* Solutions (concentration ¢ = 1,0 mol-L-") de sulfate de
cuivre et sulfate de zinc.

® Lame de cuivre.

» Electrodes de zinc (une lame large + un fil ou une lame
trés étroite).

* Ponts salins (KCI ou KNO,).

* Fioles jaugées de 100 mL et 50 mL.

* Pipette jaugée de 1 mL. '

* Voltmeétre, fils de connexion, pinces crocodiles.

® Bain thermostaté.

* Cristallisoir.

* Béchers.

» Glace.

* Gros sel.

* Thermometre.

NMamnipulation

OssectiF : Rechercher les parameétres susceptibles
de modifier la fém d’une pile électrochimique.

1. Réalisation de la pile

# Introduire 50 mL de la solution de sulfate de zinc
(concentration ¢ = 1,0 mol-L-") dans un bécher et y pla-
cer une lame de zinc.

B Introduire 50 mL de la solution de sulfate de cuivre
(concentration ¢= 1,0 mol-L-") dans un autre bécher et y
placer une lame de cuivre.

M Relier ces deux demi-piles par un pont salin,

M Mesurer la fém de cette pile (notée P1).

Mesure de la fém de la pile Daniell.

2. Influence de quelques parameétres sur la valeur de
la fém
a. Surface de I'électrode

B Remplacer la lame de zinc utilisée dans la pile P1 par
I'autre lame de zinc dont on dispose.

B Mesurer la fém de cette pile P2. Conclure sur I'in-
fluence de la surface des électrodes.

b. Concentrations des électrolytes

B Réaliser une pile zinc / cuivre en suivant les indications
du 1. mais en utilisant des solutions de sulfate de cuivre
et de sulfate de zinc de concentration 0,50 mol-L-'. On
prendra soin de préparer ces solutions a I'aide des solu-
tions fournies en expliquant la méthode utilisée.
B Mesurer la fém de cette pile P3. La comparer a la fém
de P1.
B Préparer avec soin 100 mL d'une solution de sulfate de
zinc de concentration 0,01 mol-L-" a partir de la solution
fournie.
M Réaliser une pile P4 selon le protocole du 1. mais en
remplagant la solution de sulfate de zinc de concentration
1,0 mol-L-" par celle de concentration 0,01 mol-L-' que
I'on vient de préparer.
B Mesurer la fém de cette pile P4. La comparer a celles
de P1 et P3.

[Zn*]

Comparer, d'autre part, les rapports [Cu?] dans les piles

P1, P3 et P4. Conclure.

c. Influence de la température

B Placer la pile P4 dans un bain thermostaté a 75 °C.
Mesurer la fém de cette pile lorsque la température dans
les béchers est stabilisée. On prendra soin de noter cette
température.

B Placer cette pile P4 dans un cristallisoir rempli d'un
mélange eau + glace + gros sel. Relever la température
dans les béchers lorsqu’elle est stabilisée. Mesurer la fém
de cette pile.

» QUESTIONS

1. Les paramétres suivants :

- surface des électrodes

- concentration des électrolytes

- température

ont-ils une influence sur la valeur de la fém de la pile ?

2. Linfluence de la température est-elle sensible sur la
fém d’une pile ?

Quel intérét présente cette propriété des piles dans
P'usage des piles usuelies ?



¢

%’ | carils ne créent aucune pollution.
poc KX

Une solution de rechange

Entre 1986 et 1996, le nombre de véhicules circulant sur
I’ensemble des routes du monde a augmenté de 30 pour
cent, atteignant 634 millions. Leurs moteurs, souvent &
combustion interne, consomment et polluent individuel-
lement de moins en moins, mais la pollution globale aug-
mente en raison de 1'accroissement du nombre des véhi-
cules. Les oxydes d’azote et les autres gaz rejetés par les
véhicules menacent la santé humaine, surtout dans les
grandes agglomérations ol la circulation est dense. L ac-
croissement des émissions de gaz a effet de serre, tel le
dioxyde de carbone, inquigte les climatologues : tous les
véhicules réunis auraient émis, en 1996, 3,7 milliards de
tonnes de dioxyde de carbone. En outre, les plus grandes
réserves mondiales de pétrole sont dans des pays du
Moyen-Orient, politiquement instables, et ces réserves ne
sont pas inépuisables.

Comment réduire la consommation des véhicules,
ainsi que leur pollution ? La plupart des constructeurs
automobiles étudient aujourd’hui des moteurs électriques
qui sont alimentés par des piles 2 combustible.

électrons @ 9 9.2 O
=T e o @ 1
: 3
dihydrogéne 4+
gjg A
e® @'j dioxygéne
= e 2
Q e
2 "ol b
anode électrolyte 8 cathode
catalgseur eau

Hydrogéne et oxygéne se combinent pour former de I'eau et
libérer de I'énergie utilisée sous forme électrigue.

La pile & combustible (voir figure ci-dessus) est une
pile éiectrique continuellement approvisionnée en réac-
tifs. Elle est constituée de deux électrodes, séparées par
un électrolyte (un matériau qui bloque le passage des
électrons, mais qui laisse circuler les ions). Un combus-
tible contenant de 1’hydrogéne arrive sur une électrode
(1) qui capte les électrons de I'hydrogene, laissant dans
I’électrolyte des ions chargés positivement. Les €lectrons
circulent dans un circuit externe (2), tandis que les ions

Le plein d’hydrogéne, s’il vous plait !

Les piles 4 combustible sont des générateurs peu connus mais pleins d’avenir

Article de John Appleby, Pour la Science n° 263, septembre 1999

diffusent dans I'électrolyte (3). Sur I'autre électrode (4),
les électrons se combinent aux ions hydrogene et a
I’oxygéne de I'air, formant de I'eau. Pour déclencher la
réaction, on disperse un catalyseur dans les deux élec-
trodes poreuses, le plus souvent du platine.

p QQUESTIONS

1. Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction qui se pro-
duit a I'électrode négative et celle qui se produit a I'élec-
trode positive. En déduire I'équation de la réaction globale
de fonctionnement de la pile.

2. Quels sont les deux intéréts essentiels d’une telle pile ?

Un plein volumineux

L oxygene est disponible en grandes quantités dans
I’air qui nous entoure, mais comment emporter dans une
automobile les trois kilogrammes de dihydrogéne néces-
saires 4 un trajet de 500 kilométres ?

La pressurisation du gaz a 700 atmosphéres
(=700 bars) réduit son volume a 180 litres, trois fois plus
qu'un réservoir d’essence actuel. La liquéfaction apporte
un gain supplémentaire : un réservoir cryogénique de
100 litres, pesant 45 kilogrammes, suffirait pour stocker
les trois kilogrammes de dihydrogene. Toutefois, la liqué-
faction de I'hydrogéne consomme 40 pour cent de I'éner-
gie contenue dans le gaz et I'hydrogéne liquide s’éva-
pore rapidement : aprés une semaine de stationnement, le
réservoir serait vidé. (...)

P QUESTIONS

1. A 25 °C, sous la pression de 1 bar, une mole de gaz
occupe un volume de 24 L.

Quel volume occuperaient, dans ces conditions, les 3 kg
de dihydrogéne évoqués ici ? (M,, = 1,0 g-mol-").
Comparer ce volume au volume approximatif d’une voiture.
Conclure.

2. Comment comprendre 'expression « énergie contenue
dans le gaz» ?

3. En confrontant les deux textes de lecture des chapitres 11
et 12, rechercher les analogies et les différences entre les
travaux des chercheurs du 19° siécle et ceux du 21¢ siécle.
Quel réle les scientifiques peuvent-ils jouer pour préserver
I'avenir de notre planéte ?

CHAPITRE 12 — LES PILES, GRANDEURS CARACTERISTIQUES ET EXEMPLES 219



220

EnoncE

ETUDE D’UNE PILE ELECTROCHIMIQUE

On considére une pile alcaline dont I'équation de la réac-
tion de fonctionnement global est :
Zn (8) + 2 Mn0, (s) + H,0 — Zn0 (s) + 2 MnO(OH) (s) (1)

1. Quelles masses de zinc et de dioxyde de manganése sont
consommees lorsque cette pile se décharge completement ?
2. On utilise cette pile dans un circuit ou circule un courant
d'intensité /, supposée constante. Quelle est la valeur maximale
que doit prendre l'intensité / si I'on veut que la décharge dure
au moins 30 heures?

3. On suppose maintenant une décharge compléte, trés lente,
pendant laquelle la tension aux bornes de la pile est de 1,5 V.
Quelle quantité d'énergie est délivrée par la pile pendant cette
décharge ?

DonnEES
* Masses molaires atomigues (en g-mol-1) :
M,, = 654; My, = 54,9; M, = 16.
* Capacité en charge de la pile : 8,0 Ah.
* Valeur du faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

METHODE

» A l'aide de I'équation de la réaction de fonctionnement de
la pile, écrire les deux demi-équations d'oxydoréduction aux
électrodes.

# Relier la quantité d'électrons échangés (en mol) a la quan-
tité des especes chimiques réductrice et oxydante consom-
mées.

Relier les quantités d’électricité, de matiére et d’énergie contenues ou consommées dans une pile

® Calculer le nombre de moles d'électrons échangés a partir
de la valeur de la capacité Q,,, et en déduire les quantités de
matiére, puis les masses demandées.

® Calculer I'énergie électrique délivrée lors de cette décharge
en reliant l'intensité du courant, la tension aux bornes de la
pile et la durée de la décharge.

e

Zn () +H,0=2n0 (s) + 2H* (aq) + 2 e
et MnO, (s) + H* (ag) + e- = MnO(OH) (s)

consommeées.

Qe _ 8%3600
§ 96500

Dong, il y a consommation de :

* 0,15 mol de zinc, soit: m,, = 0,15 x M, = 9,81 g.

n= = 0,30 mole d'électrons

2. Puisquel=%§"—. siAt > 30h:
0. 8
I < — __ —p,27A
30 30

E=UxIxAt=UxQ,,

Application numérique :
E=15x8x3600=43200)=4,32K

1. Les couples a considérer sont ZnO (s) / Zn (s) et MnO, (s) / MnO(OH) (s),
auxquels correspondent les demi-équations d'oxydoréduction suivantes:

* Pour deux moles d'électrons qui circulent, une mole de zinc est consommée et la
deuxieme demi-équation indique que deux moles de dioxyde de manganese sont

« Lors de la décharge compléte, il circule une quantité d'électrons :

* 0,30 mol de MnQ,, soit : My,q, = 0,30 X My, = 26,1 g.

3. La quantité d'énergie électrique délivrée par la décharge de cette pile est:

_Commentaimes )

L= == oy

Les deux espéces d'un couple oxydant/réduc-
teur sont dérivées d'un méme élément chimique.

Il est inutile d'écrire les demi-équations en
milieu basique puisque cela ne modifie pas le
nombre d'électrons échangés.

Q=N Fet1Ah=3600C.

Q.. = IAL

Attention aux unités: Q,, en Ah et Aten h
ou @, enCetAtens.
/

pile
a-|
NN P

Uppy

Puissance délivrée par ce générateur :
P=Uyl/
Energie fournie par la pile au circuit extérieur
pendant la durée At:
E= PAt= U, IAt



 ConTROGLE
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. La tension a vide aux bornes d'une pile estla ... ...,
dont la valeur est ... .

b. Lorsqu'une pile fonctionne, le systéme chimique qui
la constitue est ... équilibre. Ce systéme évolue de telle
sorte que ... tende vers ... .

c. Dans les piles salines et alcalines, le métal ... est
oxydé par le ... ... ... .La différence essentielle entre
ces deux types de piles estI' ... de I'électrolyte.

E Vrai ou faux?

a. La fém d’une pile dépend de l'intensité du courant
qui circule dans le circuit extérieur a la pile.

b. La réaction chimique entre les différentes espéces
constitutives de la pile se produit uniquement lorsque la
pile est placée dans un circuit.

c. Lorsque la pile est usée, le systéme chimique qui la
constitue est nécessairement a I'équilibre.

d. L'électrolyte d'une pile alcaline est de nature basique.

El acm

a. La tension U, aux bornes d'une pile incluse dans un
circuit o1 circule un courant d'intensité / est de la
forme:

OE-r;

] E+r.

b. Dans |'expression précédente, rest:
[ la résistance du circuit;
[] la résistance interne de la pile.

c. Une pile saline est complétement déchargée lorsque :
[] I'état d'équilibre chimique est atteint;
[ MnO, a été entiérement consommeé ;
[1 Zn a été entierement consommé.

d. Dans une pile marquée 4,5 V, cette valeur est :
[1la fém de la pile;
[] la tension & vide de la pile;
[ la tension aux bormes de la pile en fonctionnement.

e. Dans une pile saline :
[ le zinc est oxydé par le dioxyde de manganese ;
[l le dioxyde de manganése est oxydé par le zinc.

n Apprendre a rédiger

Expliquer en quoi une pile est a la fois un réservoir et
un convertisseur d’énergie.

E] savoir-faire expérimental
Comment déterminer la force électromotrice d’une pile ?

APPLICATION
DES CONNAISSANCES

ﬂ ﬂ Nombres d’électrons échangés

a. On considére la pile © Zn / Zn?* (aq) // Cu?* (aq) / Cu @®.
Relier le nombre d'électrons échangés a Anyz+ et Ang -,
variations algébriques des quantités de matiére de Zn?* (aq)
et Cu?* (aqg).

b. Méme question avec la pile © Zn / Zn?* (aq) // Ag* (aq)
/Ag @®.

ﬂ - Résistances

Une pile de 4,5 V alimente une lampe de poche. L'intensité /
est de 0,2 A et la tension U aux bormes de la lampe vaut 3.9 V.
a. Quelle est la résistance interne de la pile ?

b. Quelle est la résistance de la lampe ?

ﬂﬂ Pile Leclanché

Une pile Leclanché a une fém £= 1,5V et une résistance
interne r= 1,0 Q. Elle débite un courant d'intensité constante
/= 0,5 A dans une résistance R et s'arréte de fonctionner au
bout de 20 heures.

a. Calculer la valeur de la résistance R.

b. Calculer la quantité d'électricité débitée par la pile (on
exprimera le résultat en C et en Ah),

¢. Sachant que le zinc, dans la pile Leclanché, est oxydé en
ions Zn?* (aq), calculer la masse de zinc qui a été consom-
mée au cours du fonctionnement de cette pile.

d. Méme question pour le dioxyde de manganése MnO,
présent dans la pile en tant qu'oxydant du couple MnO, (s)
/ MnO(OH) (s).

DonnEES
» Masses molaires atomiques (g-mol-") :

M,, =654; My, =549, M;=16;
« Valeur du faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

ﬂ - Court-circuit fatal

Une pile Leclanché (fém: 1,5 V, résistance interne r: 0,5 Q et
capacité Q,, : 7.5 Ah) est mise par erreur, en court-circuit
(poles positif et négatif reliés par un fil de résistance quasi
nulle).

a. Quelle est l'intensité du courant qui traverse la pile ?

b. Combien de temps la pile fonctionnera-t-elle avant d'étre
complétement déchargée ?

¢. Pourquoi un tel branchement peut-il détériorer la pile ?

m ﬂ Variations de masse des électrodes

On réalise la pile © Zn / Zn?* (aq) // Ag* (ag) / Ag @ que
I'on fait fonctionner pendant une durée déterminée. La masse
de I'électrode de zinc a varié de 0,8 g.

a. Cette variation est-elle positive ou négative ?

b. Quelle a été la variation de masse de I'électrode d'argent ?
¢. Quelle quantité d’électricité a circulé pendant cette expé-
rience ?
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DonnéEs : Masses molaires atomiques (g-mol-") :
M,, = 654; M,, = 108.
« Valeur du faraday : 1 {§ = 96 500 C.

mﬂ Durée de vie d’'une pile

On considére une pile alcaline cylindrique de type R14, de
masse m= 64,5 g.

Combien de temps durera sa décharge dans un circuit ol
l'intensité est constante et égale @ 30 mA et ol la tension
aux bornes de la pile vaut 1,2 V?

DonnEE
* La capacité énergétique d'une telle pile est de 100 Wh/kg.

m- Relation entre les charges des cations
métalliques utilisés dans une pile

On considére les piles du type:

@ M/ M (aqg) // M'P* (ag) / M' @ ou M et M' sont deux
métaux.

a. Quel métal est oxydé lorsque la pile fonctionne ?

b. Ecrire les équations des réactions qui se produisent alors
au niveau des électrodes.

c. On constate que les quantités de matiére de métal apparu
et de métal consommé sont identiques pour une durée de
fonctionnement donnée. En déduire une relation entre n et p.
d. Supposons que, dans un autre cas, n= 3 et p = 2. Que
vaut alors le rapport de la quantité de matiére de métal dis-
paru a la quantité de matiére de métal apparu pendant une
durée donnée de fonctionnement ?

E- Décharge d’une pile Daniell
Soit la pile © Zn / Zn?* (aq) (¢=1,0 x 10-3 mol-L-") // Cu?*
(ag) (c=1,0x10-* mol-L-7) / Cu @®.
Les deux compartiments contiennent chacun 100 mL de
solution. Les électrodes ont une masse d'environ 2,0 g.
a. Ecrire les équations des réactions qui se produisent au
niveau de chaque électrode lorsque la pile fonctionne.
b. Quelle est I'espéce limitante ?
c. Combien de temps durerait la décharge compléte d'une
telle pile si on la plagait dans un circuit ot circule un cou-
rant d'intensité /=1,0 mA ?
DownnEEs : Masses molaires atomiques : M, = 85,4 g-mol-!

M, = 63,5 g-mol-.
* Valeur du Faraday : 1 (¥ =96 500 C.

mﬂ Quantité de matiére et durée
de la décharge

On considére une pile :

© Zn / Zn?** (aq) (concentration c,, volume V,) // Ag* (aq)
(concentration ¢, volume V) / Ag @®.

Dans tous les cas considérés, I'ion argent est I'espéce limi-
tante et disparait par décharge compléte.

Cette pile se décharge complétement en At secondes lors-
qu'elle est placée dans un circuit ot circule un courant d'in-
tensité / constante.

a. Comment modifier ¢, pour que la décharge compléte
dure deux fois plus longtemps dans le méme circuit ?

b. Comment modifier V, pour que la décharge dure cing
fois plus longtemps toujours dans le méme circuit ?

c. Quelle est l'infuence des valeurs de ¢, et V; sur la durée
de la décharge dans les conditions de cette étude ?

Eﬂ Evolution de la concentration des ions
A3+ (aqg) dans une demi-pile AI3* (ag) / Al (s)

Soit la pile formée des couples Cu?* (aqg) / Cu (s) et AP+ (ag) /
Al (s). Chaque compartiment contient un volume V= 50 mL
de solution dans laquelle I'ion métallique est a la concen-
tration ¢=1,0 x 104 mol-L-".

Chaque électrode a une masse de 1,5 g.

On constate que, lorsque cette pile fonctionne, la concen-
tration des ions Cu?* (ag) diminue.

a. Quelles réactions se produisent aux électrodes lorsque la
pile débite ?

b. Quel est le péle positif de la pile ?

c. Ecrire I'équation de la réaction de fonctionnement de
la pile avec un nombre steechiométrique 2 pour I'alumi-
nium.

d. Dresser un tableau donnant, en fonction de I'avancement
x de la réaction, les quantités (en moles) de chaque espéce
intervenant dans le fonctionnement de la pile.

e. Quelle relation existe-t-il entre la quantité d’électricité Q
débitée par la pile aprés une durée de fonctionnement At et
la valeur de I'avancement x a la méme date ?

f. Si l'intensité du courant délivré est constante et égale a /,
quelle relation peut-on écrire entre la concentration des
ions AP+ (aqg), l'intensité / et la durée de fonctionnement At
de la pile ?

DomNEES : Masses molaires atomiques : M, = 27,0 g-mol-.
M, = 63,5 g-mol-".
* Valeur du Faraday : 1 ¥ =96 500 C.

m- Piles en série

On associe en série trois éléments de pile Leclanché, de
fém 1,5 V et de résistance interne r=1,0 Q.

Quelles sont la fém et la résistance interne de la pile ainsi
obtenue ?

m- Capacité et masse minimale de réactifs

Une pile Leclanché a une capacité théorique de 7,5 Ah.

a. Ecrire I'équation de la réaction globale de fonctionne-
ment de ce type de pile.

b. Quelles masses minimales de zinc et de dioxyde de man-
ganése MnO, cette pile renferme-t-elle ?

DonnEEs
* On rappelle que les couples qui interviennent dans la pile Leclanché sont :
Zn** (ag) / Zn (s) et MnO, (s) / MnO(OH) (s)
* Masses molaires atomiques (g-mol-1) :
My, =654 ; My, =54,9; M, = 16.
* Valeur du Faraday : 1 F = 96 500 C.

m Exercice de correction

Lire I'énoncé puis la solution annotée d'un éléve. rédiger
une correction détaillée de |'exercice.

Enoncé

Une pile Leclanché contient 20 g de zinc, dont seule-
ment 60 % sont utilisables; calculer la capacité de la pile
en Ah.



DonnNEES
» Masse molaire atomique du zinc : My, = 65,4 g-mol-".
« Valeur du Faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

Solution annotée d'un éléve

Jo%dw:ﬂwc camrmdmb d.mozé%zo,wmﬁ.

Dove QQ = C;;Sxﬂox?/fdw’di%
y Ae hes A 6&‘6“‘

e o&uﬁ(:é&bﬁvm‘

Sk R = 17370

EH Variations de concentration
dans I'électrolyte

On considére une pile étain/argent: & Sn / Sn** (aq) (de
concentration ¢, = 0,010 mol- L) // Ag* (aq) (de concentra-
tion ¢, = 0,06 mol-L-") / Ag ®.

Chaque compartiment contient 10 mL d'électrolyte.

On place cette pile dans un circuit, de telle sorte qu'elle
débite un courant d'intensité /= 5,0 mA pendant 70 min.

a. Ecrire I'équation de la réaction chimique qui se produit
lorsque la pile fonctionne avec un nombre steechiométrique
1 pour I'étain.

b. Déduire de la quantité d'électricité ayant circulé pendant
cette expérience les variations de quantité de matiére des ions
Ag* (aqg) et Sn2* (ag), ainsi que les concentrations de chacun
de ces ions dans les compartiments en fin d'expérience.

c. Dresser un tableau descriptif de I'avancement de la réac-
tion écrite en a.

Quelle est la valeur x,, de I'avancement aprés 70 minutes
d'expérience ?

Quelle est la valeur x;, de 'avancement aprés 30 minutes de
fonctionnement dans les mémes conditions ?

@H Pile au lithium et chlorure de thionyle
(SOClL,)

De maniére simple, on peut représenter formellement cette
pile par: @ Li/SOCl,/C @®.

a. Ecrire 'équation de la réaction se produisant sur 'élec-
trode de lithium.

b. Sachant que, sur I'électrode de carbone (inerte), on
observe la formation de soufre S, dioxyde de soufre SO,
et d'ions Cl- (aq), écrire I'équation de la réaction qui s'y
produit.

c. Au format R20, la fém vaut 3,5 V et la résistance interne
est au plus de 0,2 Q.

Quel est le courant de court-circuit?

Le comparer & celui d'une pile Leclanché.

Quel est l'intérét d'une faible résistance interne ?

d. Lorsque la masse de lithium diminue de 5,0 g, quelle
quantité de matiére de SO, (en mol) s'est-il formé?

DonnEES
= Le lithium Li appartient au couple Li* / Li.
= Masse molaire atomique du lithium : M, = 69 g-mol-".

m H Réaction parasite dans une pile Leclanché

On rappelle le systéme a partir duquel est congue la pile
Leclanche :

© Zn / ZnCl,, NH,CI (ag) // NH,CI (ag), Mn0O, / C @®.
a. La dissolution du chlorure d'ammonium NH,Cl dans l'eau
conduit-elle a I'obtention d'une solution acide ou basique ?
Justifier la réponse.
b. Rappeler I'équation de la réaction des ions H* (ag) avec
le zinc métal.
c. Sachant que la constante d'équilibre de cette réaction est
de l'ordre de 10%, risque-t-elle de se produire dans la pile ?
d. Cette réaction conduit a parler d'autodécharge de la pile,
c'est-a-dire de décharge se produisant lorsque la pile n'est
pas en fonctionnement.
Expliquer en quoi cela constitue un inconvénient de la pile
Leclanché.
e. Justifier I'existence d'un espace libre ou d'un évent de
sécurité dans le boitier d'une pile Leclanché.

Donnies
« pK, [NH; (ag) / NH, (ag)] = 9.2.
* Couples oxydant/réducteur : Zn?* (ag) / Zn (s) et H* (ag) / H, (g).

E B Pile au lithium et dioxyde de soufre

L'armée américaine est trés grande consommatrice de
générateurs de type Li /SO,

Le lithium métal constitue une électrode ; le carbone consti-
tue la deuxieme. Entre les deux, un électrolyte contient du
dioxyde de soufre SO, et du bromure de lithium (Li*, Br-).
a. Quelles sont les équations des réactions aux électrodes ?
b. Quelle est I'équation de la réaction traduisant le fonc-
tionnement de la pile ?

c. Au format R20, le constructeur indique une capacité en
énergie de 330 Wh/kg.

Calculer la quantité d'électricité Q, issue de la consomma-
tion d'un gramme de lithium.

En supposant que Q, est débitée dans un circuit ot la ten-
sion aux bornes de la pile est 3,0 V, calculer I'énergie élec-
trique correspondante, en joules, puis en Wh.

L'indication du constructeur est-elle donnée en Wh par kg
de lithium métal contenu dans la pile ou par « kg de pile»?

Données

« Couples oxydant/réducteur : Li* / Li et SO, / S,0%".

= Valeur du Faraday : 1 {§ = 96 500 C.

« Masse molaire atomigue du lithium : M; = 6,9 g-mol-".

E B La pile alcaline zinc / air

Ces piles, sous forme bouton, sont utilisées dans des pro-
théses auditives. Elles contiennent, d'une part, une suspen-
sion de zinc dans de la potasse gélifiee K* (ag), HO- (aq) et
d’autre part, une électrode en carbone poreux, en liaison
avec des trous d'accés pour |'air.

1. a. Qualitativement, quelle réaction se produit lorsque la
pile fonctionne ?
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b. Quelle est la polarité d’'une telle pile ?
c. Quel est le réactif limitant dont I'épuisement conduit a
I'état de pile usée?

2. Les caractéristiques d'une pile zinc / air cylindrique, de
format 675, utilisée dans les prothéses de type contour
d'oreilles sont les suivantes :

= rayon : 5,78 mm

« épaisseur : 5,33 mm

= capacité : Q,,, = 600 mAh

« intensité de fonctionnement : /= 0,80 mA

» tension de fonctionnement : U= 1,30 V.

a. Quelle est la durée de vie d'une telle pile dans ces condi-
tions?

b. Calculer la capacité énergétique volumique de ce type de
pile. On donnera le résultat en Wh/dm?.

c. Quelle masse de zinc est présente dans la pile neuve ?

Donnies

= L'air est essentiellement constitué de diazote et de dioxygéne.

* Le zinc et le dioxygéne interviennent dans les couples Zn0O / Zn et
0,/H,0.

* Valeur du Faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

* Masse molaire atomique du zinc : M,, = 65,4 g. mol-".

POUR ALLER
PLUS LOIN i s

m H Une « balance » électrochimique

On considére le systéme suivant :

- bécher 1: solution aqueuse d'ions Fe?* (aq) de concen-
tration molaire ¢, dans laquelle plonge une lame de fer.

- bécher 2: solution aqueuse d'ions Fe?* (ag) de concen-
tration molaire c, dans laquelle plonge une lame de fer.
Les deux solutions sont reliées par un pont salin.

1. Analyse du systeme

a. Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction correspondant
aux réactions susceptibles de se produire au niveau de
chaque électrode.

b. En déduire I'équation de la réaction globale du fonction-
nement de la pile sans préjuger de son sens.

2.CasA

Dans ce cas, ¢, = c,. La fém de cette pile est nulle.

a. Justifier cette valeur de fém.

b. Quelle est la relation entre Q, (A) (quotient de la réaction
dans cet état du systéme) et K (constante d'équilibre de la
réaction) ?

3.CasB

Dans ce deuxiéme cas, ¢, > C,.

a. Comparer Q, (B) (nouveau quotient de la réaction) et la
constante d'équilibre K

b. Quel est le pole positif de cette pile ?

4.CasC
Dans ce dernier cas, ¢, < c,.
Quel est le pdle positif de cette nouvelle pile ?

EH Couples du fer

On considére la demi-pile A, obtenue en plongeant une
lame de fer dans une solution contenant des ions Fe?* (ag)
de concentration ¢, = 1,0 x 102 mol-L-'! et la demi-pile B,
résultant de I'immersion partielle d'un fil de platine
dans une solution contenant des ions Fe?* (ag) de méme
concentration ¢, et des ions Fe®** (ag) de concentration
¢,=1,0x 10 mol-L-".

a. Quelle demi-équation peut-on écrire relativement a la
demi-pile A ?

b. Quelle est la demi-équation relative a la demi-pile B ?

c. On relie ces deux demi-piles par un port salin. On
constate que |'électrode de platine constitue le pole positif
de cette pile.

Quelle réaction se produit lorsque la pile débite ?

En déduire que la constante d'équilibre de cette réaction
est supérieure a 108,

d. Quelle réaction se produit spontanément lorsqu'on
plonge une lame de fer dans une solution contenant des
ions Fe3* (ag)? Pourquoi a-t-on utilisé une électrode de
platine pour constituer la demi-pile B et non une lame
de fer?

E H Décharge d’une pile de concentration

On réalise la pile représentée par :

(® Fe / Fe?* (aq) (concentration 0,10 mol-L-") //

Fe2+ (aq) (concentration 0,20 mol-L-1) /Fe @.
a. Quelles sont les concentrations des ions Fe?* (ag) dans
chaque compartiment lorsque cette pile est déchargée (ce
qui correspond ici & une situation d'équilibre chimique) ?
b. Quelle est la quantité d'électricité maximale que peut
débiter une telle pile si chaque compartiment contient 1,0 L
de solution ?

Donnge
* Valeur du Faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

EB Une pile usée a I'équilibre
Soit la pile :
© Fe / Fe?* (aq) (concentration ¢;= 0,10 mol-L-") //
Cd?+ (aq) (concentration ¢;= 0,10 mol-L-") / Cd @®.
a. Ecrire 'équation de la réaction qui se produit lorsque la pile
fonctionne (avec un nombre steechiométrique 1 pour le fer).
b. Dresser un tableau descriptif de I'avancement de cette
réaction faisant apparaitre I'état initial du systéme et son
état final (avancement noté x,).
c. Montrer que I'équilibre est atteint pour un avancement
final x, = 0,91 x 10-* mol.
d. Quelle est la quantité maximale d'électricité qu'une telle
pile peut débiter?

DonnNEES

« Valeur du Faraday : 1 ¥ = 96 500 C.

« La constante d'équilibre de la réaction vaut K= 21,2.

« Les deux compartiments contiennent un méme volume V= 10 mL

d'électrolyte.



Transformations forcees.
L'electrolyse

Chocolatiére en métal argenté a décor de chardons (Christofle).

Le dép6t d'argent sur un métal ordinaire permet d'obtenir, @ moindre prix, des objets de trés
bel aspect.

P> Quel est le réle de I'électrolyse dans I'argenture ?

@ Savoir que I'électrolyse est
une transformation forcée.

©® Connaissant le sens du cou-
rant imposé par le générateur,
identifier I'électrode siége de
I'oxydation ou de la réduction.

® Ecrire les équations des
réactions aux électrodes ;
relier les quantités de matiére
des espéces formées a l'inten-
sité du courant et a la durée
de I'électrolyse.

PLAN DU COURS

u Des transformations
spontanées aux
transformations forcées

E L’électrolyse

E Applications pratiques
et industrielles de I'électrolyse
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Un systéeme chimigque évolue spontanément vers I'état
d’équilibre. Est-il possible d’inverser son sens d’évolution ?

UN PEU
D’HISTOIRE

La découverte de la pile Volta
ouvre de nouvelles perspec-
tives en chimie au début
du xixe siecle. Les premiéres
électrolyses, comme celle de
I'eau, sont réalisées par les
Anglais Nicholson et Carlisle.
Davy développe I'électrolyse
des sels fondus et peut ainsi
isoler des métaux comme le

Sir Humphry

potassium, le sodium, le cal- Fg. 1

cium ou le dichlore gazeux. Davy (1778-1829), chi-

Mais il faut attendre les tra- Miste et physicien
anglais.

vaux de leur compatriote

Faraday pour obtenir une
théorie satisfaisante de 1'élec-
trolyse (les lois sont publices
en 1833). Faraday a égale-
ment introduit le vocabu-
laire relatif a 1'électrolyse et
aux €lectrolytes. Il est 4 1'ori-
gine des termes comme
anode, cathode, anion, cation.
A peine fondée, 1'électro-
chimie trouve rapidement
des applications industrielles,
comme la préparation du
dichlore.

Fic. 2 Michael Fara-
day (1791-1867), chi-

miste et
anglais.

physicien

ACTIVITE

Comment aller a Pencontre
de 'évolution spontanée
d’un systéme ?

Analogie entre chimie et biologie
m Tous les animaux doivent se
nourrir régulierement pour
vivre. Les aliments qu’ils
absorbent sont convertis en
nutriments. molécules simples
comme le glucose C;H,,0,. La
dégradation du glucose four-
nit aux animaux I'énergie
nécessaire a leur activité. Elle
nécessite, tout comme la com-
bustion du gaz naturel, la pré-
sence de dioxygene. Elle libére
de I'eau et du dioxyde de car-
bone. Cette respiration cellulaire est un processus com-
mun a tous les étres vivants : animaux, végétaux, cham-
pignons et bactéries.

m Seuls les végétaux chlorophylliens ont la propriété de
fabriquer eux-mémes la matiére organique. La réaction
de photosynthése leur permet, par exemple, de produire
du glucose C.H ,0 et du dioxygene a partir de deux
réactifs seulement : I'eau qu’ils puisent dans le sol et le
dioxyde de carbone atmosphérique (fig. 3). Cette trans-
formation, fondamentale pour le monde vivant, s’ opére
en présence de lumiére et de chlorophylle.

Fie. 3 La photosyn-
theése est une transfor-
mation forcée.

P 1. Ecrire les équations associées a chaque transfor-
mation : photosynthése et respiration cellulaire.

P 2. La respiration cellulaire est une transformation
spontanée. Pourquoi la photosynthése est-elle pourtant
possible ?

Analogie entre chimie et mécanique
® Dans ['état initial, une bille
est placée au sommet d’une
gouttiere en forme de cuvette

(fig. 4). bille
P 1. Décrire qualitativement le \
mouvement ultérieur de la bille.

P 2. Que faut-il faire pour aller
a I'encontre de cette évolution
spontanée et revenir a I'état ini-

gouttiére

o .
Hoe Fie. &4 Evolution spon-
p 3. A raide de ces deux tanée d'un systeme.
exemples, proposer une méthode

générale permettant de s’opposer a I'évolution sponta-
née d'un systéme.

P 4. Citer d’autres systémes dont I'évolution spontanée
peut étre contrée.

LENIGME
DU CHAPITRE

Pourquoi les piles commerciales por-
tent-elles la mention : ne pas recharger ?



~ _ Des transformations spontanées
A aux transformations forcées

1. 1. - 2 solution de potasse
_ Transformation spontanée " (a9) + HO" ()
Le dihydrogene et le dioxygene sont utilisés dans la pile a combustible (fig. 1). J o feked e |_
L’équation de la réaction s’écrit: 2 H, (g) + O, (g) — 2 H,0 (f). Hy (@)= | =0:0@
Comme pour toutes les piles, le critere d’évolution spontanée est vérifi€. ¥ i
Dans les conditions de 1'expérience, I’évolution spontanée du systeme libére
de I’énergie électrique. ¢ i

] ; ; iea -— ~ —=H,0(¢
Est-il possible d’inverser le sens de I’évolution du systéme chimique en o 2 H0E)
fournissant de I’énergie €lectrique ? électrodes poreuses

Fic. 1 Schéma de principe d'une pile a

= combustible.
Transformation forcée

EXPERIENCE ,

« Dans un électrolyseur, verser de 1'eau rendue
conductrice par ajout d’acide sulfurique.

« Relier I’électrolyseur a un générateur de tension
continue (fig. 2).

“@-

générateur continu

eau + acide sulfurique .

l )I»électrolyseur !
|
Fic. 2 Electrolyse

‘ de l'eau (rendue

conductrice par un
ajout d'acide sul- |
furique).

OBSERVATION

Sur chaque électrode, apparait un dégagement gazeux incolore, nettement
plus important a I’électrode négative (fig. 2).

Les gaz recueillis sont mis en évidence a |’aide de tests caractéristiques :

— le gaz formé 2 I’électrode négative produit une détonation caractéristique &
I’approche d’une allumette : c’est du dihydrogéne H, (g).

— le gaz formé 2 I’électrode positive ravive la combustion d’une biichette
incandescente : ¢’est du dioxygene O, (g).

INTERPRETATION

L’équation de la réaction s’écrit : 2 H,0 () = 2 H, (g) + O, (g).

Elle montre qu'il se forme un volume de dihydrogéne double de celui de
dioxygene (fig. 3).

Cette équation correspond a la transformation inverse de celle de la pile a

Fic. 3 Mesure des volumes gazeux aprés

o : L . I'électrolyse. Le volume de dihydrogéne est
combustible. Elle traduit un comportement non spontané du systeme chi- ' 4, bie de celui de dioxygéne.

mique : on parle de transformation forcée.

Lors d’une transformation forcée, un systéme chimique ne respecte
pas le critéere d’évolution spontanée.

Cette évolution est due & un transfert d'énergie €lectrique par le générateur.

CHAPITRE 13 — TRANSFORMATIONS FORCEES. L'ELECTROLYSE w
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L’énergie électrique apportée a I'eau est stockée par le systeme sous forme
d’énergie chimique [mélange de H, (g) et O, (g2)].

Pour inverser le sens d’évolution d’un systeme chimique, il est pos-
sible, dans certains cas, d’imposer un courant de sens inverse a celui
observé lorsque le systéeme évolue spontanément.

Les transformations forcées existent, en dehors de I'électrochimie, par
exemple dans les systemes chimiques du monde vivant. La photosynthése
n’est autre qu’une succession de réactions d’oxydoréduction non sponta-
nées et rendues possibles par le transfert d’énergie lumineuse.

ok 24 L’électrolyse

» Voir exercices n° 6 et 7, page 237

Présentation
Définition
Etymologiquement, électrolyse signifie décomposition par le courant élec-
trique.

L’expérience précédente constitue I’électrolyse de 1’eau, réalisée dés le
début du xixec siecle. Cette transformation se résume effectivement a la
décomposition de I’eau en deux gaz, le dihydrogéne et le dioxygene.

L’électrolyse est une transformation chimique forcée, due a la cir-
culation d’un courant débité par un générateur.

= Si le systeme est initialement & 1’équilibre, le courant imposé par le géné-
rateur crée une dissymétrie des systémes chimiques aux deux électrodes.

» Si le systeme n’est pas initialement a 1’équilibre, le courant imposé va a
I’encontre du sens de circulation spontanée des électrons et éloigne davan-
tage le systeme de son état d’équilibre.

Réalisation pratique

Pour réaliser une électrolyse au laboratoire, il suffit de relier un électroly-
seur contenant une solution €lectrolytique a un générateur continu imposant
une tension suffisamment élevée.

Un électrolyseur est un récipient contenant deux électrodes reliées a
un générateur continu qui impose le sens du courant.

Réactions aux électrodes

Par convention, le courant circule du péle positif au pole négatif du généra-
teur dans le circuit électrique extérieur au générateur.

Les électrons sont responsables de la conduction dans les parties métalliques
et les électrodes ; ils circulent en sens inverse du courant.

Les ions assurent la circulation du courant dans la solution. Les cations se
déplacent dans le sens conventionnel du courant. Les anions circulent en
sens contraire (fig. 4).

Les électrons circulent du pdle négatif du générateur vers 1’électrode qui lui
est reliée ol ils sont acceptés par un réactif au cours d’une réaction de
réduction.

Fic. & Electrolyse. Les porteurs de charge
sont les électrons dans le circuit extérieur et
les ions dans la solution électrolytique.




L’électrode a laquelle se produit la réduction est appelée cathode.

On parle alors de réduction cathodique.

Les électrons circulent de 1’autre électrode de I'électrolyseur vers le pole
positif du générateur. Sur cette électrode, ils sont libérés par un réactif au
cours d’une réaction d’oxydation.

L’We a laquelle se produit I’oxydation est appelée anode.

On parle alors d’oxydation anodique.
Si I’anode participe  la réaction, elle est dite soluble. Dans le cas contraire,
on parle d’électrode inattaquable (exemple : carbone graphite).

Les ions de la solution circulent vers 1’électrode de signe opposé. Lors d’une

électrolyse, les cations se déplacent vers la cathode et les anions migrent
vers |'anode.

m EXEMPLE : réactions aux électrodes pour I’électrolyse de I'eau
« Réduction cathodique : 2 H* (ag) +2 e =H, (g) (x2)
* Oxydation anodique : 2H,0(t)=4H*(ag)+0,(g) +4e- (x1)

Bilan de I’électrolyse de I'eau: 2 H,0 (f) =2 H, (g) + O, (g)

Les produits de 1’électrolyse de I'eau sont gazeux. Si les €lectrolyses pro-
duisent souvent au moins un gaz, elles permettent aussi la formation d’es-
péces solides, ioniques ou moléculaires.

_ Electrolyse d’une solution aqueuse

de bromure de cuivre

| » Voir exercices n°* 8 a 11, page 238

EXPERIENCE '

» Dans un tube en U contenant une solution de bro-
mure de cuivre (II) de couleur turquoise, de concen-
tration 0,50 mol-L-!, introduire deux électrodes de
graphite (fig. 5a).

« Fermer le circuit avec un générateur imposant une ten-
sion de 2,0 V et observer apres un quart d’heure (fig. 5b).

OBSERVATION
La cathode se recouvre progressivement d’une pellicule métallique rouge
et la solution devient jaune a proximité de I’anode (fig. 5b).

Fic. 5 Electrolyse d'une solution de bromure de cuivre ;
a. avant le passage du courant.
b. aprés le passage du courant.
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* Au contact de I’acide nitrique (sous hotte), le dépot métallique rouge
déposé sur la cathode disparait et la solution prend la couleur bleue des ions |
cuivre en solution aqueuse. Le métal rouge formé est du cuivre Cu (s).

« A I'aide d’une pipette, quelques millilitres de solution jaundtre sont préle-
vés et traités avec une solution de thiosulfate de sodium, qui réduit le
dibrome en ions bromure incolores. Le produit formé a I'électrode reliée a
I'anode est du dibrome Br, (ag).

INTERPRETATION
Les couples oxydant/réducteur susceptibles d’intervenir dans des réac-

tions électrochimiques en phase aqueuse sont Cu?* (ag) / Cu (s):
Br, (aq) / Br- (ag) et les couples de I'eau H* (aq) / H, (g) et O, (g) / H,0.

» Réactions aux électrodes (fig. 6)
— a la cathode : les ions cuivre Cu** (ag) migrent vers la cathode. Ils sont
réduits en cuivre métal selon la réaction d’équation :

Cu?* (ag) + 2 e~ =Cu (s)
—al’anode : les ions bromure Br- (ag) migrent vers I'anode. Ils sont oxydés
en dibrome selon la réaction d’équation : 2 Br- (ag) = Br, (ag) + 2 e".

« Bilan de I’électrolyse

Cu* (aq) +2 e =Cu (s)
2 Br-(aq)=Br, (ag) +2 ¢

Réduction cathodique :
Oxydation anodique :

Bilan de I’électrolyse:  Cu* (ag) + 2 Br~ (aq) — Br, (ag) + Cu (s)

La quantité d’électrons échangés lors d’une électrolyse est la méme

au niveau des deux électrodes. Fic. 6 Interprétation de I'électrolyse de la

solution de bromure de cuivre.

Aspect quantitatif

Les bilans de matiére s’établissent par la méthode vue pour les piles car il
s’agit aussi de réactions d’oxydoréduction avec séparation des réactifs. Dans
le cas spécifique de 1'électrolyse, et pour des raisons historiques, on parle
des lois de Faraday. Par exemple : la masse des produits d’une électrolyse
est proportionnelle a la quantité d’électricité qui a circulé.

» Voir exercices n°* 12 a 15, pages 238
et 239

EXERCICE RESOLU , Electrolyse d’une solution de nitrate de plomb
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Enoncé

On effectue I'électrolyse d’une solution de nitrate de
plomb entre une cathode en plomb et une électrode
inattaquable de graphite. Les ions nitrate sont indiffé-
rents. Il se dépose du plomb i la cathode et il se forme
un gaz incolore a I'anode.

1. Ecrire les équations des réactions s’effectuant 2 la
cathode, a I'anode et le bilan de I’électrolyse.

2. Déterminer la masse de plomb déposée apres

d’intensité /= 1,2 A.
Données
Pb?t (aq) / Pb (s)

* Masse molaire atomique du plomb : My, = 207 g-mol™!
* Valeur du Faraday : 15 =96 500 C.

Ar = 20 minutes d’électrolyse par un courant constant |

* Couples oxydant/réducteur : O, (g)/ H,0; H* (ag) /H,O; |

Solution
1. Les électrons circulent de 1'anode vers la cathode.

{\ lacathode:  Pb* (ag)+2e =Pb(s) (x2)
A l'anode : 2H,0()=0,(g)+4H* (ag)+4e (x1)
Bilan  2Pb* (ag) +2H,0 () > 2Pb (s) + O, (g) + 4 H* (aq)

2. D’apres la premiere demi-équation, la formation
d’une mole de plomb nécessite la circulation de 2 mol
d’électrons :

Npy, = % n. ou n_=2ny
Or la quantité d’électricité échangée est
& Mpy,
=n_fY=2——F=
O=n 2 i I At

Pb
I At
My, = = My, i mpy, =1,5g

=



Applications pratiques

et industrielles de P’électrolyse

L’électrolyse est un procédé trés employé, aussi bien dans la vie de tous les
jours que dans I'industrie.

Seanulateyr

En pratique, une pile est usée lorsqu’un des réactifs la constituant a €t€ tota-
lement consommé. Plut6t que de la jeter, on peut envisager, théoriquement
du moins, de la recharger, ¢’est-a-dire de reformer, par €lectrolyse, les réac-

tifs utilisés dans la pile. Mais recharger n’importe quelle pile peut s’avérer |

dangereux. L’électrolyse peut engendrer des produits gazeux (comme le
dihydrogene et dioxygene) susceptibles de déformer et détruire I'enceinte de
la pile ; ces gaz constituent un mélange détonant, qui peut étre a I’origine
d’une petite déflagration.

Une pile réellement rechargeable est un accumulateur (fig. 7). En d’autres
termes, un accumulateur est susceptible d’emmagasiner de I’énergie sous
forme chimique et, ensuite, de fournir de I'énergie €lectrique. En pratique,
pour des raisons cinétiques, seules quelques transformations chimiques
conviennent pour réaliser des accumulateurs.

Un accumulateur est un générateur électrochimique rechargeable.

Pour chaque cycle de fonctionnement, deux phases se succedent :

« la charge ou I’accumulateur joue le role d’un électrolyseur alimenté par un
générateur continu extérieur (évolution forcée du systéme chimique)

* la décharge ol I'accumulateur joue le role d’un générateur (évolution
spontanée du systéme chimique).

L’accumulateur au plomb et ses homologues alcalins (Cd /Ni et Cd / Fe)
représentent la quasi-totalité du marché des accumulateurs. L'accumula-
teur cadmium / nickel est surtout utilisé pour le matériel électronique por-
table (téléphone, ordinateur, camescope...) alors que I’accumulateur au
plomb, relativement lourd et encombrant, est apprécié pour sa grande capa-
cité. Principalement utilisé comme batterie de démarrage de voiture (fig. 8),
il sert aussi 2 la propulsion de certains véhicules électriques de manutention
ou de sous-marins.

Les accumulateurs ont de 1’avenir car le prix de revient de I'énergie qu'ils
fournissent est compétitif par rapport aux carburants.

m Préparation industrielle

de métaux et non-métaux

Malgré son colit énergétique, I'électrolyse est un procédé employé dans
I"industrie chimique pour préparer ou purifier des métaux et non-métaux.
Des gaz comme le dichlore et le dihydrogéne sont obtenus par électrolyse
de la solution aqueuse de chlorure de sodium. Les ions permanganate
MnOj; (aq) et peroxodisulfate S,05 ~ (aq), I'eau oxygénée H,0, sont aussi
issus d'électrolyses.

L'électrolyse & anode soluble permet de purifier des métaux tels que le
plomb, le zinc, le cuivre ou le fer.

Par exemple, I’électroraffinage du cuivre permet d’obtenir un métal quasi-
ment pur (99,95 %) utilisé en électronique et électrotechnique. Deux €lec-
trodes de cuivre plongent dans une solution contenant des ions Cu®* (aq).
L’anode est constituée de cuivre a purifier (98 % de pureté) et le cuivre pur

Fic. 7 Recharger un téléphone portable,
c'est recharger un accumulateur en réalisant
une électrolyse.

POINT HISTOIRE

Planté

Dés 1843, La Rive ima-
gine un systéme élec-
trochimique  rechar-
geable. Son prototype
d'accumulateur conte- |
nant du zinc, du plomb, §
de l'oxyde de plomb en
milieu sulfurique, ne
fonctionne pas, comme
le prévoyait la théorie. En 1859, un autre
Frangais, Planté, réalise le premier élé-
ment réversible, un accumulateur au
plomb, I'ancétre de 'accumulateur utilisé
de nos jours.

» Voir exercice n® 17, page 239

Fic. 8 Batterie d'accumulateur pour |'auto-
mobile.

» Voir exercice n° 15, page 239
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se dépose sur la cathode (fig. 9). La quantité d'ions cuivre dans la solution
reste constante au cours de I'électrolyse ; en effet, la formation d’un ion 2
I’anode va de pair avec la consommation d’un cation a la cathode. Les
conditions opératoires sont prévues pour que les autres ions métalliques pro-
duits A I’anode ne soient pas réduits & la cathode. Les métaux qui ne s’oxy-
dent pas lors de I'électrolyse tombent, formant la boue anodique, d’ot1 sont
extraits ’argent, I’or ou le platine.

Des métaux trés réducteurs comme les métaux alcalins, alcalino-terreux ou
I"aluminium sont obtenus par électrolyse ignée ; un composé ionique fondu
(oxyde ou halogénure métallique) constitue 1'électrolyte. Ce procédé est
mené a des températures atteignant plusieurs centaines de degrés.

<M< ® Protection contre la corrosion. Décoration

La galvanostégie consiste & déposer une couche métallique pour protéger
un métal ou '’embellir (fig. 10). Les objets 4 recouvrir jouent le role de
cathode et plongent dans un bain contenant le cation a déposer. Cette tech-
nique permet de déposer des couches d’argent, de cuivre, de nickel, d’étain,
de chrome, de zinc ou d’or.

Si le cation réagit spontanément avec le métal a recouvrir, un dépdt gros-
sier se forme dés I'immersion de la piéce. Le mode opératoire doit étre
adapté pour bloquer cette transformation spontanée et assurer un dépot fin
et régulier. Dans le cas de I’argenture, des ions cyanure CN- (aq) évitent le
dépdt d’argent spontané.

Reproduction d’objets

La galvanoplastie consiste a reproduire des objets en réalisant des moules
au relief trés précis (fig. 11). Sculptures, pieces d'orfevrerie ou CD peuvent
ainsi étre reproduits.

le moule est rendu copie métallique

moule en platre

statue  conducteur (tapissé e de la statue
(original) de carbone graphite) ; o
anode
/ en cuivre
L électrolyte
contenant l'ion
le moule conducteur sert métallique a
de cathode réduire par exemple

Cu?* (aq)

Fic. 11 La galvanoplastie permet de reproduire des objets a l'identique.

Autres applications

En archéologie, I’électrolyse a aussi sa place. Les objets métalliques retrou-
vés dans des épaves sont gorgés de sel et recouverts d’une coquille dure, la
gangue. Dés leur sortie, de I’acide chlorhydrique se forme in situ et attaque
le métal. Pour éviter I'effritement ainsi produit, 1'objet est placé dans un
circuit électrique en tant que cathode et immergé dans un bain d’eau. Les
ions chlorure, potentiellement corrosifs, migrent vers I’anode, alors que le
dihydrogéne dégagé a la cathode décolle progressivement la gangue. Apres
plusieurs traitements de ce type, I’objet retrouve son état d’origine.

anode
(soluble)

oxydation

boue
anodique

Cu?*(aq)
+2e =Cu (s)

Cu(s)=
Cu?*(aq) + 2&”

Fie. 9 Electroraffinage du cuivre.

Fic. 10 Argenture de couverts (ateliers Guy
Degrenne).



L'ESSENTIEL

Des transformations
1 spontanées aux
transformations forcées
B Lors d’une transformation forcée, un systeme chi-
mique ne respecte pas le critére d’évolution spontanée.
B Dans certains cas, il est possible de forcer I'évolution
d’un systéme en imposant un courant de sens inverse a
celui observé lors de son évolution spontanée. Cette
transformation est appelée électrolyse.

B L’anode est I’électrode siege de 1’oxydation. La
cathode est I’ électrode siege de la réduction.
B Exemple de I'électrolyse de I'eau :

» cathode : 2 H* (ag) +2 ¢ =H, (g)

L’électrolyse

(x2)

* anode : 2 H,0 (f) =4 HY(ag)+O,(g) +4 ¢ (x 1)
Bilan : 2H,0()—2H,( +0,(2
- + =
anode i cathode
oxydation réduction
S, N~ / cations

B Mouvement des porteurs de charge lors d’une €lectro-
lyse (voir figure ci-dessus).

B Lors d'une électrolyse, une méme quantité d’électrons
est consommeée a la cathode et formée a I'anode.

B La masse de produit d’une €lectrolyse est proportion-
nelle a la quantité d’électricité ayant circulé.

Récapitulatif sur les transformations

spontanée forcée
Evolution du vers I’état en s’éloignant
systéme chimique d’équilibre de I'état d’équilibre
Validité du critére oui LY
d’évolution spontanée
Exemples et « Pile : récupération | » Electrolyse : apport
transferts d’énergie | d’énergie électrique. | d’énergie électrique.
= Réaction de = Photosynthése :
combustion : récu- | apport d’énergie
pération d’énergie | lumineuse.
thermique.

Applications pratiques
3 et industrielles
. de Pélectrolyse
® Un accumulateur est un générateur électrochimique
rechargeable.

B Un accumulateur se comporte comme une pile lors
de sa décharge et comme un é€lectrolyseur lors de sa
charge.

m L’électrolyse a de nombreuses applications indus-
trielles : préparation et purification de métaux, prépara-
tions de non-métaux, protection contre la corrosion,
décoration...

Un déptt métallique s’ obtient en plagant la piéce a recou-
vrir a4 la cathode et en utilisant un bain contenant le cation
a réduire,

[ [ £
* Transformation » Cathode
forcée *» Accumulateur
« Electrolyse * Charge
* Anode « Décharge

p» Voir lexigue page 348
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Electrozingage d’une piéce de fer

Pour protéger le fer de la corrosion, il est possible de le recouvrir d'une couche de
zinc. Ce dépét peut étre réalisé par galvanisation (immersion de la piéce dans un
bain de zinc fondu) ou par électrozingage (dépot électrolytique de zinc).

MATERIEL

* Générateur continu, rhéostat 23 ohms.

¢ Deux multimétres, pinces crocodile, fil de cuivre fin.

» Piece de fer a galvaniser, par exemple rondelle de 2,0 cm
de diametre ou gros clou.

» Plaque de zinc.

= Balance au mg si possible, sinon au cg.

e Bain d'électrolyse : chlorure de zinc (70 g-L-"); chlo-
rure d'ammonium (150 g-L-").

¢ Solution saturée de chlorure de-sodium.

¢ Solution d’acide chlorhydrique (environ 3,0 mol-L-").

= Solution d'hexacyanoferrate (Ill) de potassium (environ
0,1 mol-L1).

REFLEXIONS PREALABLES

* Préciser la polarité des électrodes pour que le zinc
métal soit déposé sur la piece de fer.

» Ecrire les équations des réactions aux électrodes,
sachant que I'électrode de zine fournit des ions Zn?* (ag).
» Estimer S surface de la piéce a recouvrir de zinc.

» Prévoir toutes les mesures nécessaires a la comparaison :
- des différences de masse des électrodes

- de la masse de zinc effectivement déposée avec celle
théoriquement déposée, compte tenu des parameétres de
I'expérience.

SCHEMA DU MONTAGE

générateur.

continu

lame de zinc

bain d'électrolyse

Montage pour réaliser un dépét électrolytique de zinc. Rechercher
la polarité du générateur pour que |'opération se réalise.

Manipulation

OsJecTIF : Réaliser une électrolyse au laboratoire.

1. Préparation de la piéce de fer et de I'électrode de
zinc

W Polir la piéce a électrozinguer a 'aide d’'une éponge
abrasive. Rincer a ['eau distillée.

W La dégraisser a 'aide d'un détergent. Rincer a I'eau
distillée.

m Pour éliminer les oxydes, placer la piéce et I'électrode de
zinc dans une solution d'acide chlorhydrique de concen-
tration 3,0 mol-L-'. Rincer & I'eau distillée.

2. Electrolyse

B Régler I'intensité du courant de maniére que l'intensité
du courant par unité de surface de piéce soit proche de
1,0 A-dm-2

Réaliser I'électrozingage pendant une durée de |'ordre de
20 minutes.

Lame de fer (a
gauche) et lame
de fer recouverte
de zinc par élec-
trolyse.

3. Réle de la couche de zinc

B Sur une autre piéce de fer ou d'acier et la piece précé-
demment traitée :

- placer une goutte de solution saturée de chlorure de
sodium

- placer une goutte de solution d’hexacyanoferrate (IlI)
de potassium 3 K* (ag) + Fe(CN)} "~ (ag). Il se forme une
espéce bleue dés que l'ion Fe?* (aq) est libéré.

® Observer les piéces aprés une vingtaine de minutes.

P QUESTIONS

1. Justifier les étapes de la préparation de la piéce de fer.

2. Exploiter les résultats de I'électrozingage et conclure
sur la validité du modéle de I'électrolyse.

3. Montrer que I'électrozingage est efficace contre la cor-
rosion.



I L’accumulateur au plomb

) ‘g‘,\;“‘ L’accumulateur au plomb reste, malgré son poids et le développement de
tipels f ’ ses concurrents alcalins, le leader du marché des accumulateurs.

o

poc B

La batterie de
démarrage  d’une | borne négative
voiture n’est autre |Cloison
que 'association, en
série, de plusieurs
éléments d'accumu-
lateur au plomb. Un
élément d’accumula-
teur comprend deux
€lectrodes et possede

borne positive

une fém proche de |bacen 1 2 3 g?;gilé?
2.0 V en décharge. [Plestiaue sulfurique
L’intensité du cou- séparateur microporeux 2
rant de "accumula- -] <

teur étant liée a la
surface des élec-
trodes, chaque élec-
trode est en fait | goctrode
constituée de plu- |négative 1
sieurs plaques reliées
électriquement. Accumulateur au plomb.
L'électrode négative
est en plomb métal; I'électrode positive est recouverte
d’oxyde de plomb PbO,. Elles sont immergées dans une
solution aqueuse d’acide sulfurique de pourcentage mas-
sique variant de 20 a 30 %.
Les deux couples oxydant/réducteur impliqués dans le
fonctionnement de 1"accumulateur au plomb sont :

PbO, (s) / Pb** (aq) et Pb** (ag) / Pb (s)
Lors de la décharge, I"accumulateur joue le role de géné-
rateur. Dés leur formation, les ions Pb** (aqg) précipitent
avec les ions sulfate provenant de la solution d'acide sul-
furique 2 H* (aq) + SO;:' ~ (ag). 1l se forme un dépdt
solide de sulfate de plomb PbSO, () sur les électrodes.
Pour la charge, tous les phénomenes sont inversés: il
s agit de revenir a I’état initial, hors équilibre. La tension
imposée pour recharger |’accumulateur doit étre supé-
rieure & sa fcém.
En pratique, une batterie de voiture se recharge dés que
le véhicule roule. Un alternateur convertit une partie de
I’énergie cinétique du véhicule en énergie électrique. En
revanche, I'accumulateur d'un chariot électrique utilisé
en manutention est rechargé en utilisant le courant du
secteur EDF.
Si la transformation forcée continue alors que 1’accumu-
lateur est chargé au maximum, I'électrolyse de I'eau se
produit. Pour éviter tout danger dii aux gaz, I'accumula-

électrode
positive 3 .

teur doit étre équipé de soupapes et placé dans un lieu
aéré. La consommation d’eau lors de cette réaction para-
site explique également pourquoi il est nécessaire d’ajou-
ter occasionnellement de I’eau dans une batterie,

Un accumulateur peut théoriquement se préter a une infi-
nité de cycles charge-décharge. En réalité, au cours du
temps, des phénomenes irréversibles réduisent la puis-
sance et la capacité de I'accumulateur ; par exemple, tou-
jours plus de sulfate de plomb solide se détache de
I’électrode et ne peut plus se transformer, faute de
contact avec les électrons du circuit. Apres 350 cyeles, il
reste généralement moins de 60 % de la capacité initiale.

Véhicule électrique en cours de recharge.

p QQUESTIONS

1. Etude de la décharge

Connaissant la nature et la polarité des électrodes :

a. écrire les équations des réactions aux électrodes pour
la décharge;

b. écrire I'équation de la réaction de précipitation des
ions plomb en présence d'ions sulfate ;

c. en déduire I'équation de la réaction de décharge.

2. Etude de la charge
Ecrire I'équation de la réaction de charge.

3. Comment évolue la masse de soluté pendant la
décharge ? Montrer que la densité est liée a I'état de
charge ou de décharge d’'un accumulateur.

£. Quels sont les gaz de 'accumulateur ?

De quels risques s’agit-il ?

CHAPITRE 13 — TRANSFORMATIONS FORCEES. L'ELECTROLYSE
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DEépOT ELECTROLYTIQUE D’ETAIN

Le fer-blanc est un acier recouvert d’étain. Il est utilisé
pour fabriquer certaines boites de conserve. L’étamage
est réalisé par voie électrolytique. L’électrolyte contient
des ions Sn?* (aq).

Pour les boites de conserve les plus récentes, le dépdt a
une épaisseur de 0,090 mm et une masse de 0,50 g par m?
d’acier.

On souhaite étamer les deux faces d'une boite de conserve
cylindrique de rayon R = 4,0 cm et de hauteur i = 8,0 cm.
L'intensité du courant d’électrolyse est / = 6,0 A. La boite
joue le role d’une électrode, I'autre-électrode est une barre
d’étain.

1. La piéce a étamer joue-t-elle le role d'anode ou de cathode'"
2. Ecrire les équations des réactions aux électrodes.

3. Montrer que la surface a étamer est de 6,0 x 102 cm?.

&. Déterminer la masse d'étain a déposer.

5. Déterminer la durée de ['électrolyse.

DonnEEs : - masse molaire atomique de 'étain : My, =118,7 g-mol-'
« valeur du faraday : 1 ¥ =96 500 C.

Mtnl_nne

Comment réaliser un dépot métallique

* Un métal M se dépose sur la cathode suite & la réduction
des ions M (aq) :
M (ag) + ne-=M (s)

» Pour déposer une mole de métal M, il doit circuler n moles
d'électrons, soit la quantité d'électricité :

Q=n%
ol i est le faraday.

— = E———y i

Smuﬁt_m |

_Commentaires )

La cathode est le siége de la réduction.

1. L'électrolyse a pour but de recouvrir la boite en acier d'une couche d'étain
suite a la réduction des ions Sn?* (ag). Or, la cathode est I'électrode siége d'une
réduction, donc la piéce a étamer joue le role de la cathode.

2. Al'anode, il y a oxydation de I'étain : Sn (s) = Sn?* (ag) + 2 e~.
A la cathode, il y a réduction des ions Sn?* (aq) : Sn?* (ag) + 2 e-=Sn (s).
§ 1
l'intérieur et I'extérieur de la boite d'une couche d'étain :
S=2[2nRh+2@R))=4nR(h+ R

S=6,0x102cm?2=6,0 x 10-2 m? R
-

Ici, il faut donc déposer une masse My, :
AN.: mg, = 0,50 x 6,0 x 102 =
5. Soit At la durée de I'électrolyse, Q la quantité d'électricité qui circule, /I'inten-
sité du courant, n,_ la quantité d'électrons échangés et g, la quantité d'étain
déposé.
L'intensité est un débit de charge: /= %

La quantité d’électricité est liée a la quantité d’électrons échangés: Q=n,
D'aprés I'équation de la réaction de cathode: Sn?* (ag) + 2 e~ =Sn [s) la forrnatlon

3. La surface extérieure de la boite est la somme de la surface
du cylindre et des deux disques le fermant.
La surface a étamer S représente le double puisqu'il faut tapisser

&. |l faut déposer 0,50 g d'étain par m? d'acier.

3,0x102g

d'une mole d'étain nécessite la circulation de 2 moles d'électrons : —2—'= Mg,

2 mg, §
me, |

D‘oD:Al‘:a =——=

i 7 =8,1s.

L'anode est le siége de I'oxydation.

Surface d'un eylindre R :
s=2nRh

Surface d'un disque :
s=mnR?
Attention aux conversions :
1 cm?=10-* m?

La masse a déposer dépend de la surface.

Q@E)

“A]=af (s)

Le faraday est la charge d'une mole de
charges élémentaires :
1 :_"Z_J'I;'A'X e

Mener le calcul littéral le plus loin possible.



CONTROLE
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. Dans une ... , I'évolution du systéme chimique est
spontanée.

b. Dans un ... , I'évolution du systéme chimique est
forcée.

c. L'électrode, siege de la réduction, est la ....
d. La charge d'un accumulateur est une transformation

E Vrai ou faux?

a. Une électrolyse tend & conduire le systéme vers un
état d'équilibre. '

b. Dans une électrolyse, les produits formés sont sus-
ceptibles de réagir ensemble.

c. Dans une électrolyse, la méme transformation peut
étre observée a |'anode et a la cathode.

d. Une solution de sucre ne peut étre électrolysée.

e. Une pile est un générateur électrique rechargeable.

El acm

a. L'anode d'un électrolyseur est reliée au péle :

] positif;

[] négatif du générateur.
b. L’électrode d'un électrolyseur, a laquelle on observe
la réaction Zn (s) = Zn?* (ag) + 2 e-, est:

[ la cathode;

L1 l'anode.

c. Un électrolyseur est un:

[] récepteur électrique ;

[] générateur.
d. Au cours d'une électrolyse, la quantité d'électricité
qui circule est proportionnelle a :

[] la masse des réactifs consommés;

[] la quantité de matiére des produits formés;

[] l]a masse des produits formés.

e. L'électrolyse est un procédé industriel :
L1 coliteux;
L1 peu cher.

f. Pour recouvrir de nickel une piéce d'aluminium, il faut
placer I'aluminium :

[] a la cathode;

[] a I'anode.

n Apprendre a rédiger

a. Qu'est-ce qu'une électrolyse ?
b. Qu'est-ce qu'un accumulateur ?

E] savoir-faire expérimental

a. Pourquoi Volta a-t-il observé une effervescence sur
sa pile en fonctionnement ?

b. Schématiser le montage électrique nécessaire au
dépat électrolytique de nickel sur une piéce de cuivre.
Préciser les poles du générateur.

APPLICATION
DES CONNAISSANCES

DoNNEES POUR TOUS LES EXERCICES

* Liste des principaux couples oxydant/réducteur :

H* (ag)/H, (g); O, (g)/H,0; Cu?* (aq)/Cu (s); Br, (ag)/Br- (aq);

Cl, (g)/Cl- (ag); NO; (ag)/NO (g); Ni#* (ag)/Ni (s): Fe3* (ag)/Fe** (aq) ;
Fe** (ag)/Fe (s); Pb** (ag)/Pb (s). i

*15=96500C; e=16x10"°C;.//, =602 x 102 mol-".

Transformations forcées

(6 [+] Electrolyse et critére d’évolution spontanée

On effectue I'électrolyse d'une solution de nitrate d'argent
entre deux électrodes inattaquables. A I'anode, on observe
un dépdt métallique et a la cathode, un dégagement
gazeux.
L'équation rendant compte de la transformation s'écrit :

4 Ag* (aq) +2 H,0 (f) —> 4 Ag (8) + O, (ag) + 4 H* (aq)
de constante d'équilibre K= 10-%7,
Apreés quelques instants, on considére que le systéme chi-
mique a pour propriétés :
- au voisinage de I'anode : 5,0 mL de gaz dissous par litre et
pH=3,0,
- au voisinage de la cathode : [Ag* (ag] = 0,10 mol-L-'.
Montrer que le systéme chimique subit une transformation
forcée pendant la circulation du courant.

Donnie
* Volume molaire des gaz : V,, = 24 L-mol-".

ﬂ ﬂ Pile Daniell en opposition

Une pile Daniell @ Zn / Zn?*+ (aq) // Cu?* (aq) / Cu @ est
branchée en opposition avec un générateur de tension
continue réglable imposant la tension U, .

CoONVENTION

Un courant d'intensité positive circule

T Zn dans le sens de la fléche rouge et un
courant d'intensité négative dans le

sens inverse de cette fleche.

Lorsque la tension U, imposée par le générateur augmente
de 0 a 2,0 V, l'intensité du courant /, d'abord positive, dimi-
nue. Elle s'annule pour une tension imposée U, = 1,0 V puis
continue a diminuer en prenant des valeurs négatives. Un
léger dégagement gazeux sur I'électrode de zinc est observe.
a. Expliquer qualitativement pourquoi l'intensité du courant
change de signe. Préciser la nature de la transformation
chimique a l'intérieur de la pile Daniell dans chaque phase
de I'expérience.

b. Pour chaque phase de I'expérience :

- préciser quelle électrode de la pile est I'anode et la cathode
- écrire les équations des réactions aux électrodes sachant
que le gaz dégagé est du dihydrogéne.
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Réactions aux électrodes

Bn Electrolyse d’une solution de bromure de
potassium

L'électrolyse de la solution aqueuse de bromure de potas-
sium KBr est réalisée avec deux électrodes de graphite; on
observe un dégagement gazeux a la cathode et une colora-
tion brune a I'anode.

a. Dresser une liste des couples oxydant/réducteur suscep-
tibles d'intervenir dans cette transformation.

b. Ecrire les équations des réactions susceptibles de se pro-
duire aux électrodes.

c. Sachant que le gaz formé est du dihydrogeéne et la colo-
ration due a la présence de dibrome a I'anode, écrire les
équations des réactions aux électrodes.

d. Proposer un test permettant de mettre en évidence
I'autre produit de la réaction a la cathode.

Bu Electrolyse d’une solution d’iodure de
potassium

La solution aqueuse d'iodure de potassium Kl est incolore.
Par électrolyse, avec deux électrodes de graphite, on
observe un dégagement gazeux a la cathode et une colo-
ration brune a I'anode. A quelques mL de solution brune
sont ajoutées deux gouttes d'empois d'amidon. La solu-
tion se colore en bleu. La solution est basique pres de la
cathode.

a. Schématiser le montage en précisant le sens de circulation
des porteurs de charge, la position de I'anode et de la cathode.
b. Le gaz recueilli, dans deux tubes, est soumis aux tests du
dioxygene et du dihydrogéne. Expliquer pourquoi le test du
dioxygeéne est inutile. L'autre test est positif.

c. |dentifier le produit brun formé a 'anode.

d. Ecrire les équations des réactions aux électrodes et celle
de I'électrolyse.

10+ Electrolyse de I'eau

1. Pourquoi I'électrolyse de I'eau distillée est-elle impossible ?
2. L’électrolyse d'une solution d'acide sulfurique, avec des
électrodes non attaquables, est réalisée sous une tension de
3,0 V. A chaque électrode se produit un dégagement gazeux.
Le dégagement gazeux a la cathode est le plus important.
On recueille un tube de chaque gaz et on procéde aux tests
suivants:

- une blchette incandescente est introduite dans le tube de
gaz recueilli a I'anode. La flamme se ravive.

- a l'approche d'une buchette allumée dans le tube de gaz
recueilli a la cathode, une détonation se produit.

a. A l'aide des résultats des tests, identifier les gaz formés.
b. Ecrire les équations des réactions aux électrodes.

c. Ecrire I'équation de la réaction d'électrolyse.

d. Pourquoi cette transformation s'appelle-t-elle électrolyse
de l'eau?

3. Montrer que le volume de gaz recueilli a la cathode est
théoriqguement deux fois plus important que celui obtenu a
I'anode.

4, Combien de temps peut durer une telle électrolyse ?

5. On réalise cette fois I'électrolyse d'une solution d'acide
chlorhydrique. La réaction a I'anode n'est pas la méme que
précédemment. Ecrire le bilan de cette électrolyse.

mﬂ Electrolyse d’une solution
de chlorure de fer

On réalise I'électrolyse d'une solution acide de chlorure de
fer (1ll). La cathode est en plomb.

a. Dresser une liste des couples oxydant/réducteur suscep-
tibles d'intervenir dans cette transformation.

b. Ecrire les équations des réactions susceptibles de se pro-
duire aux électrodes.

c. Il se forme un gaz vert, identifié comme étant du dichlore.
A l'autre électrode, on n‘observe ni dégagement gazeux ni
dépot solide. Justifier le fait qu'il se forme une nouvelle
espéce chimique et la déterminer.

d. Ecrire les équations des réactions aux électrodes et le
bilan de I'électrolyse.

Bilan de matiére

mﬂ Durée d’une électrolyse

L'électrolyse de I'eau a pour équation :

2HO0 ()= 2H,(@+0, (@
Dans un électrolyseur, on réalise |'électrolyse de I'eau en
milieu acide. Chaque électrode est surmontée d'un tube a
essais d'un volume de 15 mL, rempli d'eau, destiné a récu-
pérer le gaz. L'intensité du courant a pour valeur 092 A et la
tension entre les deux électrodes 3,0 V.
a. Quel tube se remplit en premier?
b. La formation de dihydrogéne est-elle observée a I'anode
ou a la cathode ? Justifier en écrivant I'équation de la réac-
tion correspondante.
c. Aprés combien de temps le premier tube sera-t-il rempli ?
On suppose que le dioxygéne et le dihydrogéne sont inso-
lubles dans I'eau.

Donnte
* Volume molaire des gaz : V,,= 24 L-mal-.

EH Electrolyse et nombre d’Avogadro

En T.P., un groupe d'éléves réalise I'électrolyse d'une solu-
tion de sulfate de cuivre avec deux électrodes de cuivre.
L'intensité du courant est constante pendant les 10 minutes
que dure ['électrolyse et vaut 1,30 A. La perte de masse de
I'anode est 0,27 g.

a. Connaissant la valeur de la charge élémentaire, détermi-
ner la valeur du nombre d'Avogadro.

b. Quelles sont les sources d’erreurs ?

14] Electrogravimétrie

Les ions cuivre Cu?* (aq) et nickel Ni2* (ag) ont des proprié-
tés voisines. L'électrogravimétrie est une technique d'ana-
lyse permettant d'accéder aux quantités de matiére d'ions
métalliques. Une premiére électrolyse réduit les ions cuivre
en milieu acide; une deuxiéme réduit les ions nickel en
milieu basique. Les métaux sont recueillis sur des électrodes
grillagées en platine. A partir de 200 mL d'une solution ne
contenant que des ions Cu?* (ag), Ni** (aq) et des anions
indifférents, on obtient 50 mg de cuivre et 70 mg de nickel.
a. Pour chaque électrolyse, écrire les équations des réac-
tions aux électrodes ainsi que le bilan.



b. Déterminer la concentration des ions nickel et cuivre de
la solution.

c. L'équation de la réaction entre les ions nickel et le cuivre
(écrite avec un nombre steechiométrique 1 pour le cuivre) a
pour constante d'équilibre K= 10-'%. Quelle précaution faut-
il prendre avant de terminer la premiére électrolyse ?

Eﬂ Anode soluble

Par le procédé a anode soluble, on souhaite purifier une
barre de 15 g de cuivre comportant un pourcentage mas-
sique d'impuretés inoxydables de 2,0 %. (On néglige la pré-
sence d'autres impuretés.)

1. a. Donner le principe de ce procédé.

b. Ecrire les équations des réactions aux électrodes.

c¢. Que signifie impuretés inoxydables? Que deviennent-
elles pendant |'électrolyse ? h

2. Déterminer la durée de I'électrolyse pour une intensité de
20A.

3. La réaction a pour constante d'équilibre 1. Cette transfor-
mation est-elle forcée ?

ﬂﬂ Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé _

Suite a une électrolyse d'une durée de 8 minutes, une élec-
trode de plomb a perdu une masse de 10 cg et la solution
électrolytique s'est enrichie en ions plomb Pb?* (ag).
Déterminer l'intensité du courant d'électrolyse, supposé
constant pendant la durée de I'électrolyse.

Solution annotée d’'un éléve
Que. reppinedlink; @ et e 7

A=
Q: Ix@%@:ﬁ};x?,iﬂ’nﬁ
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Accumulateurs

m- Accumulateur cadmium / nickel

Les accumulateurs cadmium / nickel sont trés utilisés en
électronique portable. lls font intervenir les couples
oxydant/réducteur : NiO,H / Ni (OH), et Cd (OH), / Cd.

Au sein de I'accumulateur, la transformation spontanée
est celle qui met en jeu les réactifs cadmium et NiO,H.
L'électrolyte est une solution de potasse KOH (de pH
basique).

a. Ecrire I'équation des réactions aux électrodes et de la
réaction globale de décharge.

b. Ecrire I'équation des réactions aux électrodes et de la
réaction globale de charge.

mﬂ Accumulateur au plomb

Un accumulateur au plomb a une capacité de 133 Ah.
L'équation de la réaction de décharge s'écrit :
Pb (s) + PbO, (s) + 4 H* (aq) + 2 SO; ™ (aq)

— 2 PbSO, (s) + 2 H,0 (f)
a. Quelle masse minimale de plomb doit recouvrir les
plaques négatives ?
b. Quelle masse minimale de dioxyde de plomb doit recou-
vrir les plaques positives ?
c. La concentration initiale en acide sulfurique est de
5,0 mol-L-'. Calculer la concentration en fin de décharge
sachant que le volume de la solution est de 2,5 L.

m B Eau de Javel

Au laboratoire, I'électrolyse d'une solution saturée de chlo-
rure de sodium dans un tube en U, équipé d'électrodes en
graphite, fournit du dichlore a I'anode, du dihydrogene et
des ions hydroxyde a la cathode.

Le dichlore se transforme spontanément, en milieu basique,
en présence d'ions hydroxyde ; il se forme de I'eau de Javel,
solution contenant des ions hypochlorite CIO- (ag), chlorure
Cl- (aq) et sodium Na* (aq).

a. Schématiser le montage en précisant I'anode et la
cathode et le sens de circulation des porteurs de charge.

b. Ecrire I'équation des réactions aux électrodes et le bilan
de I'électrolyse.

c. Ecrire 'équation de la réaction de formation de I'eau de
Javel sachant que les couples impliqués sont : Cl, (aq) / Cl- (aq)
et CIO- (aq) / Cl, (aq).

Electrolyses industrielles

Eﬂ Nickelage de fils

Les fils d"aluminium utilisés comme conducteurs électriques
sont recouverts de nickel afin d'éviter les probléemes de
contact liés a la présence d'une couche d’'alumine isolante.
L'épaisseur de nickel déposé par électrolyse est de 1,5 pm.
Dans une usine, 300 m de fil d'aluminium de 2,0 mm de
diamétre sont recouverts de nickel en une minute.

a. Déterminer la masse de nickel a déposer en une minute.
b. Sachant que le bain d’'électrolyse contient I'ion nickel
Ni?+ (aq), déterminer l'intensité du courant nécessaire a un
tel dépot.

Donnte
* Masse volumigue du nickel : py, = 8,9 % 10° kg-m3,

m n Anodisation de 'aluminium

La couche protectrice naturelle de |'aluminium, I'alumine,
est souvent trop fine pour étre réellement efficace contre les
attaques acides ou basiques. L'anodisation consiste a
épaissir cette couche d'oxyde Al,O,, par électrolyse. La
piéce a traiter constitue I'anode; la cathode est en plomb;
I'électrolyte est une solution d'acide sulfurique.

a. Ecrire 'équation de la réaction anodique.

b. A la cathode, il se forme un gaz. A partir de la liste des
couples oxydant/réducteur susceptibles d'intervenir, écrire
I'équation de la réaction cathodique.

c. Ecrire I'équation de la réaction globale de I'électrolyse.
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E- Vrai-Faux

a. Lorsqu’'un accumulateur se décharge, sa masse diminue.
b. Les masses de produits formés a I'anode et la cathode
sont les mémes.

c. La quantité de produit formé avec deux électrolyseurs bran-
chés en série est deux fois plus importante que celle obtenue
avec un électrolyseur parcouru par le méme courant.

d. Au cours d'une électrolyse a anode soluble, la concentra-
tion en électrolyte augmente nettement.

EH Electrolyse et masse molaire

Un électrolyseur contient une solution aqueuse inconnue
dont les cations ont pour formule M7+, Un courant d'inten-
sité /= 1,50 A circule pendant une durée de 20 minutes. Il
se forme un métal gris a la cathode, de masse 0,61 g. Déter-
miner la nature du métal M.

Consens
* Faire plusieurs hypothéses sur la charge du cation et confronter les
résultats aux données de la classification périodique.

24 Electrolyseurs en série

Deux cuves a électrolyse sont montées en série: I'une
contient 300 mL de solution avec des ions argent Ag* (aq),
l'autre contient 300 mL de solution avec des ions platine,
dont la formule Pte+ est & déterminer. Un courant électrique
circule pendant un certain temps. Il se dépose 2,88 g d'ar-
gent et 1,30 g de platine.

a. Faire un schéma du montage.

b. Montrer que p=4.

c. Les concentrations initiales des ions Ag* (aq) et Pt** (aq)
sont de 0,10 mol - L-'. Calculer les concentrations finales.

EE Rendement d’un accumulateur

Une batterie de six accumulateurs ay plomb en série est
chargée pendant 10 heures sous une tension de 14,4 V.
L'intensité du courant de charge vaut 12,0 A. La formation
d'une mole de plomb s’accompagne de I'échange d'une
charge de 2,0 faraday.

Dans un deuxiéme temps, la batterie débite un courant de
12,5 A sous une tension de 12,0 V. Au bout de 8 heures, la
décharge est quasiment terminée.

a. Déterminer la masse de plomb formé lors de la charge.
b. Le rendement de I'accumulateur est le rapport entre
I'énergie restituée lors de la décharge et I'énergie regue pen-
dant la charge. Calculer le rendement de cet accumulateur.

mﬂ Industrie chlore / soude

Le dichlore est principalement préparé par électrolyse de
solutions aqueuses de chlorure de sodium. L'oxydation des
ions chlorure a I'anode fournit du dichlore.

Une usine frangaise utilise 68 cellules 8 membrane, mon-
tées en série sous une intensité de 170 000 A. Chaque cel-
lule comprend 26 membranes séparant autant de comparti- -
ments anodiques et cathodiques. La tension aux bornes de
chaque cellule est de 3,5 V.

1. Faire un schéma électrique du principe de l'installation
en représentant le sens de circulation du courant et les
fleches des tensions.

2. Calculer la durée de I'électrolyse nécessaire a la produc-
tion de 1,0 tonne de dichlore dans cette usine.

3. a. Estimer I'énergie électriqgue nécessaire au fonctionne-
ment de l'unité d'électrolyse de chlorure de sodium de cette
usine pendant un an.

b. Comparer a la consommation annuelle d'électricité d'un
ménage : 4 000 kWh.

E H Nickelage

Le nickelage sert a la décoration de piéces fines de fer,
acier, laiton, etc. Au laboratoire, une plaque fine de laiton,
de 10 cm de longueur et 2,0 cm de largeur sert de cathode.
L'électrolyte utilisé est une solution de sulfate de nickel (1)
de concentration massique 200 g-L-', a laquelle on ajoute
une solution d'ammoniac jusqu'a redissolution compléte de
I'hydroxyde.

La densité de courant est j= 3,0 A-dm-2 (intensité par unité
de surface de plaque); I'électrolyse dure 15 minutes.

1. Préparation de I'électrolyte

a. Ecrire I'équation de précipitation de I'hydroxyde de nickel.
b. D'oti proviennent les ions hydroxyde ? Justifier qualitati-
vement et écrire I'équation de formation des ions hydroxyde.
c. Ecrire I'équation traduisant la transformation de I'hy-
droxyde de nickel en solution bleue, sachant que la colora-
tion est due & I'ion Ni(NH,)2" (aq).

2. Electrolyse

a. Ecrire I'équation du nickelage et préciser a quelle élec-
trode elle a lieu.

b. En supposant le dép6t homogene, déterminer son épais-
seur.

DonnEe
* Masse volumique du nickel : py, = 8,9 x 10° kg- m-3.
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Ilﬂ Etude d’une pile zinc-dichromate

On réalise la pile suivante :

- compartiment 1: lame de zinc trempant dans une solution
de sulfate de zinc Zn?* (aq) + SOZ (aq)

- compartiment 2 : tige de carbone trempant dans une solu-
tion de dichromate de sodium 2 Na* (aq) + Cr,03" (aqg)
dans l'acide sulfurique.

Les deux compartiments sont reliés par un pont salin au
chlorure de potassium K* (ag) + CI- (ag).

a. Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction relatives aux
couples Zn?* (ag) / Zn (s) et Cr,02~ (aq) / Cré+ (aq).

b. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydation du zinc métal
par les ions dichromates Cr,0%" (ag) avec un nombre
steechiométrique 3 pour le zinc.

On donne la valeur numérique de la constante K de cette
réaction : K= 1029,

c. Des ions Cr®* (aqg) sont-ils présents initialement (c'est-a-
dire avant de mettre la pile en fonctionnement en reliant les
deux électrodes) ?

d. Calculer la valeur initiale Q,; du quotient de la réaction
écrite en b.

e. En déduire que ce systéme constitue bien une pile élec-
trochimique.

f. Indiquer la polarité de cette pile et le mouvement des dif-
férents porteurs de charge lorsqu’on relie le zinc et le car-
bone par un fil conducteur.

g. On peut réaliser la demi-pile du compartiment 1 en
immergeant une lame de zinc dans une solution contenant
des ions H* (ag). On observe alors un dégagement gazeux
et la formation d'ions Zn?* (ag).

Quelle est la réaction qui se produit? En écrire I'équation.
Comment identifier le gaz formé ?

En Dans quel sens évolue le systéeme
chimique ?

Dans cet exercice, on s'intéresse aux évolutions d'un systeme
chimique, faisant intervenir les espéces de deux couples
oxydant/réducteur Zn?* (aq) / Zn (s) et Br, (aq) / Br- (ag).
La réaction suivante est caractérisée par une constante
d'équilibre K= 1052,

Zn?t (aq) + 2 Br- (aq) =Br, (ag) + Zn ()  équation (1)

1. 10 g de bromure de zinc solide sont dissous dans un
volume V=200 mL d'eau distillée.

a. Ecrire I'équation de la dissolution.

b. Les ions formés réagissent-ils entre eux ? Justifier a l'aide
du critére d'évolution spontanée.

2. La solution de bromure de zinc est placée dans deux
compartiments séparés par une paroi poreuse (100 mL
dans chaque compartiment). Deux électrodes de carbone
graphite assurent la connexion électrique avec un gene-
rateur de tension continue, imposant une tension de 6 V.
La paroi poreuse joue le méme réle qu'un pont ionique.

a. La transformation est-elle spontanée ou forcée ?

b. Faire une figure en indiquant le sens de circulation des
différents porteurs de charge.

c. Préciser la réaction se produisant a chaque électrode.

NS

d. Apres cing minutes, la quantité de dibrome formé est de
1,0 X 102 mol.

Etablir le tableau de I'évolution du systéme.

En déduire la masse de zinc formé.

3. A cet instant, le générateur est remplacé par un petit moteur
a courant continu, qui tourne pendant quelques instants.

a. Dans quel sens évolue le systeme chimique ? Justifier.

b. Pourquoi le moteur tourne-t-il ?

c. Compléter la figure en indiquant le sens de circulation
des différents porteurs de charge.

d. Préciser la réaction se produisant a chaque électrode.

e. Que se passe-t-il si la paroi poreuse est retirée ?

4, Ce dispositif peut étre qualifié d'accumulateur. Pourquoi ?

&

DoONNEES
* Masses molaires atomiques : My, = 65,4 g-mol-' ; My =799 g-mol-,

B m Piles fer-iode

1. Les solutions utilisées
A. Solution A : on prépare 100 mL d'une solution agqueuse
contenant 254 mg de diiode |, (nombre de moles n,) et
9,96 g d'iodure de potassium Kl (nombre de moles n,).
a. Quelle piéce de verrerie utilise-t-on pour une telle prépa-
ration ?
b. Calculer n, et n,. En déduire c, et c,, les concentrations
initiales en diiode I, (ag) et en ions iodure |- (ag) avant toute
réaction.
c. Le diiode et les ions iodure réagissent ensemble pour
donner l'ion triiodure I3 (aqg). Ecrire I'équation de cette réac-
tion avec un nombre steechiométrique 1 pour le réactif
I, (ag). La constante K de cette réaction vaut 790 & la tempé-
rature de I'étude.
d. Dresser un tableau de I'évolution des concentrations des
différentes espéces, en notant ¢ la concentration des ions
I5 (aq) a I'équilibre.
e. En déduire que c est solution de I'équation :

790 x2 - 475,79 x + 0,474 =0
f. Les deux solutions a cette équation sont x, = 9,98 x 104
et x,= 6,01 x 107"
Justifier le fait que ¢ pourra étre prise égale a 10-° mol-L-!
et qu'on pourra négliger la présence de I'espéce |, (aq).
B. Solution B : on prépare 250 mL d'une solution aqueuse
contenant 411 mg d'hexacyanoferrate (lll) de potassium
K, Fe (CN), et 264 mg d'hexacyanoferrate (Il) de potassium
K, Fe(CN),.

PARTIE 3 — LE SENS D'EVOLUTION D'UN SYSTEME CHIMIQUE PEUT-IL ETRE INVERSE ?
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Quelles sont les concentrations ¢, et ¢, des ions Fe(CN){™ (ag)
et Fe(CN); ~ (aqg) respectivement ?
C. Solution C : son volume est de 100 mL. Elle contient des

ions Fe* (ag) a la concentration ¢, et des ions Fe?* (ag) a la
concentration c,.

2. Pile fer-iode utilisant le couple Fe®* (aq) / Fe?* (aq)
a. Comment réaliser cette pile a l'aide des solutions Aet C?
Quelles électrodes choisir ?
b. Ecrire les demi-équations électroniques relatives aux
couples |5 (ag) / |- (aq) et Fe3* (aq) / Fe** (aq).
c. En déduire I'équation de la réaction d'oxydoréduction
mettant en jeu ces deux couples [nombre steechiométrique
1 pour le réactif |5 (ag)]. )
La constante d'équilibre de cette réaction est :

K,=215x 10-®
d. Quelle est donc la polarité de cette pile ?

3. Pile fer-iode utilisant le couple

Fe(CN):- (aqg) / Fe(CN);™ (aq)

a. Faire un schéma du montage correspondant & cette pile
réalisée avec les solutions A et B.

b. Ecrire la demi-équation d'oxydoréduction relative au
couple Fe(CN)3™ (aq) / Fe(CN)g™ (ag).

c. Ecrire I'équation de la réaction d'oxydation des ions
Fe(CN){~ (aq) par les ions |; (aq) avec un nombre steechio-
métrique 1 pour le réactif |; (ag). La constante K, de cette
réaction vaut 2,1 x 108,

d. En déduire la polarité de cette pile.

4, Conclusion

Que se passe-t-il si 'on mélange des ions |- (aqg) et Fe’* (aqg)
(a des concentrations voisines de celles de I'énoncé) ?
Qu'en est-il du mélange I~ (ag) et Fe(CN)i~ (ag) (toujours
dans les conditions de I'énonce) ?

DonnEEs
« Masses molaires atomigues (g-mol-') :
M =127; M,=39; M, =56; M. =12; M= 14,

ﬂ m Préparation des ions dichromate

Les ions dichromate peuvent étre préparés par électrolyse
d’une solution concentrée de sulfate de chrome (lll) et
d'acide sulfurique entre des électrodes inattaquables. La
solution a pour volume V = 250 mL; la concentration en
ions chrome (Ill) est initialement de 3,0 mol-L-".

a. Indiquer le sens de circulation des porteurs de charge
dans le bain d'électrolyse.

b. A quelle électrode sont obtenus les ions dichromate ?
Ecrire I'équation de la réaction se produisant 4 |'électrode.
c. Expliquer pourquoi le succés de I'électrolyse est lié a une
valeur élevée de la concentration en ions chrome (lll) et &
une bonne agitation.

d. A l'autre électrode, il se forme un gaz. Ecrire I'équation
de la réaction correspondante.

e. Ecrire 'équation de la réaction globale de I'électrolyse.

f. L'intensité du courant étant maintenue a /= 5,0 A,
déterminer la concentration des ions dichromate formés
aprés 40 minutes.

S\

» Couples oxydant/réducteur : Cr,03 (ag) / Cr** (aq); Cr** (aq) / Cr (8);
0, (g) / H,0; H* (aq) / H, (g)
«|5=96500C;e=16x10"19C;.J, =85,02 x 102 mol-\.

B3 Aluminium (électrolyse ignée)

L'aluminium est préparé par électrolyse ignée de I'alumine
Al,O,. Le bain électrolytique contient aussi de la cryolithe
qui permet d'abaisser la température de I'électrolyse de
2 040 °C, température de fusion de I'alumine, a 960 °C.

La cathode est constituée par le creuset, en graphite, de la
cellule d’électrolyse. Les anodes, généralement précuites, sont
en carbone et sont consommeées, en mayenne, en 26 jours.

Dans une usine, la tension imposée a chaque cellule d'élec-
trolyse est de 4,0 V, l'intensité est de 200 000 A pour 175 cuves
montées en série.

Les ions 0?- sont oxydés en dioxygéne. Les ions aluminium
sont réduits en aluminium métal qui tombe au fond du
creuset et qui est prélevé a I'état liquide (photo ci-dessus).

1. Procédeé

a. Quel est l'intérét de baisser la température d'électrolyse ?
b. Expliquer pourquoi les anodes doivent étre changées
régulierement.

2. Production et énergie

a. Calculer la masse d'aluminium produite par jour pour
I'ensemble de l'usine.

b. Calculer I'énergie électrique nécessaire a cette electro-
lyse en 24 h (en kWh).

c. La facture énergétique représente plus de 30 % des
colts de production de I'aluminium. Citer au moins 4 autres
sources de collt.

Données

* Couples oxydant/réducteur : Al*+ [ Al (s); 0, (g) / 0%~ ;
+|F=96500C; e=1,6x 10" C; ./ = 6,02 x 10% mol-'.
* Masse molaire atomique : M, =27 g-mol-'.

ﬂ ‘é_d Pile zinc-oxyde de mercure

Jusqu'en 2000, ces piles étaient trés utilisées dans les pro-
théses auditives, avant que les piles zinc-air ne soient au
point. Une pile bouton au format 312 posséde les caracté-
ristiques suivantes :

fém: 1,40V

capacité : 45 mAh

diameétre : 7,756 mm

épaisseur:; 3,566 mm



a. Le zinc métal Zn est-il une espéce réductible ? Constitue-
t-il donc le péle positif ou négatif de la pile ?

b. Il est transformé en oxyde de zinc ZnO (s). Ecrire la demi-
équation d'oxydoréduction correspondante.

c. En conséquence, 'oxyde de mercure HgO (s) est-il réduit
ou oxydé? Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction,
sachant que le métal Hg se dépose.

d. En déduire I'équation de la réaction globale de fonction-
nement de la pile.

e. En considérant que la pile est complétement déchargée
en deux jours, a raison de 16 heures de fonctionnement par
jour, calculer la valeur de / intensité supposée constante du
courant délivré.

f. Calculer les quantités de zinc et d'oxyde de mercure (en
grammes) contenues dans une telle pile, sachant que la
decharge compléte n'en consomme que 95 %.

g. Calculer la capacité en énergie de cette pile, en Wh, puis
sa capacité énergétique volumique en Wh/cm?®,

Donnies

« Valeur du Faraday : 15 =96 500 C

+ Masses molaires atomiques : M, = 65,4 g-mol-'
M, =200,1 g-mol-!
M, = 16,0 g-mol!

ﬂn La pile a combustible

Une pile a combustible utilise les réactifs gazeux H, (dihy-
drogene) et O, (dioxygene),

a. Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction relatives a
chacune de ces especes. En déduire la réaction globale de
fonctionnement de cette pile.

.$‘\,ﬂ

b. Pourquoi n'est-il pas nécessaire dans une pile d'avoir ini-

tialement les quatre espéces intervenant dans les deux

couples d'oxydoréduction mis en jeu ?

c. Quel type d'électrode doit-on utiliser pour une telle pile ?

d. Préciser la polarité de cette pile.

e. Quelle quantité de chacun des gaz réactifs (en nombre

de moles, masse et volume a 298 K et sous 1 bar) est

nécessaire au fonctionnement de la pile pendant une durée

At= 30 min si elle délivre un courant d'intensité constante
=17A%?

f. La fém est dans ces conditions de 0,5 V. Combien de piles

de ce type faut-il assembler en série pour atteindre une

puissance de 5 W?

g. Le dihydrogéne gazeux peut s'obtenir par reformage du

méthanol. Ecrire I'équation de cette transformation. Si I'on

suppose que cette transformation est totale, quelles quanti-

tés (en moles) de méthanol et d'eau sont nécessaires pour

le fonctionnement décrit en e ?

h. Le dioxygéne, quant a lui, provient de I'air. Quel volume

d'air est nécessaire au fonctionnement décrit en e ?

i. En réalité, la réaction entre O, et H, est trés lente. Pour

I'accélérer, on dépose par exemple du platine en surface

des électrodes. Quel est son role ?

Donnies

« Valeur du Faraday : 1 5= 96 500 C

« Couples d'oxydoréduction : H* (ag) / H, (g) et 0, (g) / H,0

* Le volume molaire d’un gaz a 298 K et sous 1 bar est de 24 L-mol!

+ Masses molaires atomiques : My = 16,0 g-mol™' ; M, = 1,0 g-mol-'

» Le reformage permet de transformer un composé par action de l'eau en
dihydrogene et dioxyde de carbone CO, (le tout en phase gaz)

+ L'air est composé de 20 % de dioxygéne pour B0 % de diazote.
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Effet lumineux sur des bulles de savon.
La préparation d'un savon, a partir d’'une huile, est une transformation
que vous devez connaitre.
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m Un alcool est un composé organique dont la molécule
comporte le groupe caractéristique hydroxyle -OH lié a
un atome de carbone portant 4 liaisons simples.

m Un acide carboxylique est un composé organique
dont la molécule comporte le groupe caractéristique car-
boxyle -COOH.

m La vitesse de réaction croit quand la température aug-
mente.

SAVOIR-FAIRE

m Une transformation non totale conduit & un état
d’équilibre caractérisé par l'invariance de sa composi-
tion.

m Le taux d’avancement final d'une réaction est le quo-
tient de I'avancement final par I'avancement maximal.

m Le sens d’évolution spontanée d'un systéme est
celui au cours duquel la valeur du quotient de réaction Q,
tend vers celle de la constante d'équilibre K.

EXPERIMENTAUX |

@ Le titrage d’une solution acide s'effectue par addi-
tion progressive d'une solution titrée d'hydroxyde de
sodium jusqu'a I'obtention de I'équivalence, déterminée
par suivi pH-métrique ou par le virage d'un indicateur
coloré.

® Le chauffage a reflux est le chauffage a ébullition
d'un mélange réactionnel avec condensation des vapeurs
émises a |'aide d'un réfrigérant ascendant.

@ La séparation de deux liquides non miscibles s'effectue
dans une ampoule a décanter.

® La filtration sur biichner est une filtration sous vide
partiel permettant de séparer un solide d'un liquide.

@ La distillation fractionnée permet de séparer des
liquides en fonction de leur température d'ébullition.

® La chromatographie sur couche mince (CCM)
permet de séparer les constituants d'un mélange et de
les identifier.

| THEORIQUES

@ Connaitre l'influence des facteurs cinétiques sur la
vitesse de réaction.

® Savoir dresser le tableau décrivant I'évolution d’'un
systéeme chimique au cours d'une transformation en
fonction de 'avancement x.

@ Savoir interpréter les courbes décrivant I'évolution de
I'avancement au cours du temps.

® Connaitre la définition de I'équivalence au cours d'un
titrage.

® Reconnaitre les différentes familles de composés
organiques : alcools, aldéhydes, cétones, acides carboxy-
liques.

@ Connaitre les familles de composés obtenus par oxy-
dation ménagée d’un alcool et savoir les caractériser.

@ Connaitre l'influence de la chaine carbonée et du
groupe caractéristique sur les propriétés physiques.

® Savoir que les transformations acido-basiques sont
extrémement rapides.



Les reactions
d’esterification
et d’hydrolyse

e Arthaud.
Les polyes ndamment utili
molécules dans

P Qu’est-ce qu’un ester ?

OBJECTIFS

@ Reconnaitre le groupe
caractéristique d’un ester ou
d’'un anhydride d’acide.

@ Retrouver I'acide carboxy-
lique et I'alcool corrrespon-
dant a un ester.

© Ecrire  I'équation  des
réactions d’estérification et
d’hydrolyse d’un ester.

PLAN DU COURS

ﬂ Nouveaux groupes
caractéristiques

E Formation d’un ester a
partir d’'un acide et d'un alcool

E Hydrolyse d’un ester
ﬂ Etat d'équilibre résultant

de I'estérification ou de
I'hydrolyse d'un ester



Les esters constituent une nouvelle famille de composés organiques.
Comment les prépare-t-on ?

-

ACTIVITE 1

Reconnaitre un nouveau groupe
caractéristique, le groupe ester

= Un ester est le produit de la combinaison d’'un acide
carboxylique R-COOH et d'un alcool R'-OH avec €li-
mination d’eau. g

p 1. Donner la formule semi-développée d'un ester
sachant que la molécule d’eau se forme aux dépens des
groupes caractéristiques de I'acide carboxylique et de
lalcool.

p 2. En déduire la formule développée du groupe
caractéristique d’un ester.

p 3. A raide de modéles moléculaires ou d’un logiciel
de simulation, construire les molécules d’esters répon-
dant a la formule brute C,H,0, (fig. 1).

p 4. Reconnaitre I'acide carboxylique et I'aicool dont
dérive chacun des esters précédents.
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Fic. 1 Vues d'écran d'ordinateur avec modéle moléculaire de
deux esters isoméres (C,H,0,).

ACTIVITE 2

= Préparation rapide d’un ester
réfrigérant
a air m Dans un erlenmeyer, placer quelques mL d’acide
barreau éthanoique et quelques mL de butan-2-ol.
magnétique ' mAjouter avec précaution quelques gouttes d’acide sul-
____acide éthanoique furique et, aprés avoir bouché a I'aide d’un bouchon

+ butan—2-ol ‘ muni d’un réfrigérant a air, porter au bain-marie vers
eau salée 80 °C (fig. 2).
m Aprés une dizaine de minutes, verser dans un verre a
| pied contenant de I"eau salée.
|

ester

p Qu'observe-t-on ?

L bain marie

agitateur
magnétique /
chauffant

LENIGME

Fic. 2 Préparation rapide d'un ester.
DU CHAPITRE

CHIMIE ET VIE PRATIQUE Alors que le butan-2-ol et I'acide
= Conservation de I'aspirine : 'aspirine est un ester de éthanoique sont tous les deux solubles
formule CH,-COQ-C,H,-COOH. Elle doit étre conservée a dans I'eau, I'ester résultant de leur réac-
I'abri de I'humidité pour éviter son hydrolyse. tion est insoluble dans I'eau. Pourquoi ?
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1 Nouveaux groupes caractéristiques

Rappels sur les groupes caractéristiques

Définitions et exemples

* Définitions

Une molécule organique comporte un squelette carboné et éventuellement
un ou des groupes caractéristiques.

Un groupe caractéristique est un groupe d'atomes qui confére des pro-
priétés spécifiques aux molécules qui le posseédent.

Les molécules possédant le méme groupe caractéristique constituent une
famille de composés organiques.

m EXEMPLES

— En classe de Premiére ont été rencontrées, entre autres, la famille des
alcools, qui possede le groupe caractéristique hydroxyle OH, et la famille
des acides carboxyliques, possédant le groupe caractéristique carboxyle
COOH (fig. 1).

— Le groupe caractéristique carbonyle C=0 se rencontre dans deux familles
de composés : les aldéhydes R—-CHO et les cétones R-CO-R” (fig. 2 et 3).

Les classes d’alcool

On distingue trois classes d'alcools (fig. 4) selon la nature de leurs produits
d’oxydation ménagée.

* Les alcools primaires, de formule R—-CH,OH, sont oxydés en aldéhydes
et en acides carboxyliques.

* Les alcools secondaires, de formule R-CHOH-R’, sont oxydés en
cétones.

* Les alcools tertiaires, de formule RR’R’~C-OH, ne subissent pas
d’oxydation ménagée.

R-CH,-OH R—(ll‘H—R' R-(If-R”
OH OH
alcool tertiaire

alcool primaire alcool secondaire

Fie. & Les trois classes d'alcools.

Le groupe caractéristique ester

) Formule générale et groupe caractéristique

Un ester a pour formule générale R-COO-R” dont la structure est :

R—C
S0 —R!

Dans cette formule, R représente obligatoirement une chaine carbonée tan-
dis que R peut étre une chaine carbonée ou un atome d’hydrogéne.

CHAPITRE 14 — LES REACTIONS D'ESTERIFICATION ET D'HYDROLYSE

(a) (b)

Fic. 1 Groupes caractéristiques :

- (a) groupe hydroxyle (famille des alcools),

- (b) groupe carboxyle (famille des acides
carboxyliques).

~ 40 = o
C=0 R—C R—C
- ., e
H R'
(a) (b) (c)

Fic. 2 Le groupe carbonyle (a) est commun :
- aux aldéhydes (b)
- et aux cétones (c).

Fi6. 3 Les dérivés carbonylés se caractéri-
sent par le précipité jaune orangé qu'ils for-
ment avec la 2,4-DNPH.
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On passe de la formule d’un acide carboxylique R-COOH a celle d’un

ester en remplacant I’atome d’hydrogéne du groupe carboxyle par une /0

chaine carbonée R’.

T
Le groupe caractéristique ester est représenté a la figure 5. \
Dans ce groupe, I’atome d’oxygene échangeant des liaisons simples est lié 4 0
une chaine carbonée.
L’atome de carbone du groupe caractéristique a une structure plane. Fic. 5 Groupe caractéristique ester.

E Nomenclature des esters

On peut aisément reconnaitre, dans la formule d’un ester, un groupe qui
provient d'un acide R-COOH et un groupe qui provient d'un alcool R'~OH.
Le nom d’un ester comporte, de ce fait, deux parties :

* la premicre désigne le «reste » acide en remplacant, dans le nom de | P Voir exercices n°s 6 & 10, page 259
I"acide, la terminaison oigue par le suffixe oate,

* |la seconde partie du nom désigne le groupe alkyle issu de 1'alcool.

= EXEMPLES

* H-COO-CH,—CH, est le méthanoate d’éthyle ou formiate d’éthyle.

* CH,—COO-CH,—CH, est I’éthanoate d’éthyle ou acétate d’éthyle (fig. 6).
* C,H,-COO-CH, est le benzoate de méthyle (fig. 7).

*CH 3—CH3—COO—CIH—CH2—CH , est le propanoate de 1-méthylpropyle.

CH,

Propriétés des esters
Fia. 8 Modéle moléculaire éclaté de I'étha-

Les esters sont des corps liquides, relativement volatils, possédant une odeur =~ éthyle.

caractéristique fruitée et généralement insolubles dans 1'eau. Ces propriétés
les distinguent des alcools et des acides carboxyliques, dont ils dérivent,
puisque ceux-ci sont (tout au moins pour les premiers termes) des composés
solubles dans 1'eau et moins volatils. Cela signifie que leur température
d’ébullition normale est plus élevée que celle des esters (fig. 8).

Ces différences s'interprétent par le fait que les groupes caractéristiques des
alcools et des acides carboxyliques sont des groupes polaires, donnant de
fortes interactions intermoléculaires entre eux et avec les molécules d’eau
avec lesquelles ils présentent des similitudes structurales.

Les esters se rencontrent a 1"état naturel dans des essences d’origine végétale
que I'on utilise notamment dans I'industrie des parfums; ils entrent également
dans la constitution des huiles et des graisses d’origine animale ou végétale. Fie. 7 Modéle moléculaire compact du ben-

zoate de méthyle C;H.-COO-CH,.

Le groupe caractéristique

anhydride d’acide CH,—OH |H— COOCH,
Hecoom | E=647°¢ | E=3t5%e
Formule générale et groupe caractéristique E=1005°C | cH,—OH |H—COOCH,
E=785°C | E=543°C
Un anhydride d’acide a pour formule générale R-CO-0O-CO-R. Sa CH, — C:H CH;—CO?CHs
structure est : CH, — COOH E=647°C E=57°C
i E=118C | cH,—on |cH,—cooc,
C C E=785°C | E=772°C

Fie. 8 Températures d'ébullition normale
des acides carboxyliques, des alcools et des
esters dérivés pour les premiers termes de

5 : . 5 = ces familles. Ces esters ont des températures
On passe de la formule d’un acide carboxylique R~-COOH a celle d’un  j i o plus basses que les alcools et les

anhydride d’acide en éliminant une molécule d’eau H,O entre deux | acides bien que leur masse molaire soit plus
molécules d’acide carboxylique. grande.

Le groupe caractéristique anhydride d’acide est représenté a la figure 9.



R-COOH R-CO_ 0o 0
O, R e
R-COOH R-CO~ c c

anhydride d’acide Sl o 0 Wy

Nomenclature des anhydrides d’acide Fi6. 8 Groupe caractéristique anhydride
d'acide.

On nomme un anhydride d’acide en remplagant, dans le nom de I'acide dont |
il dérive, le terme acide par anhydride ; ainsi CH,~CO-O-CO-CH, est I'an-
hydride éthanoique (ou anhydride acétique) (fig. 10).

C] Propriétés des anhydrides d’acide

Les anhydrides d’acide sont des composés trés réactifs ; ils sont en particu-
lier trés sensibles a I'action de I'eau avec laquelle ils réagissent, parfois vio-
lemment, pour régénérer 1'acide carboxylique & partir duquel ils ont été
obtenus par déshydratation :

R-CO |
el

0+H,0 —> 2R-COOH B
R-CO~~ -

l Fic. 10 Modele moléculaire éclaté de I'an-
hydride éthanoique.

: Formation d’un ester a partir d’un acide et d’un alcool

La réaction entre un acide carboxylique et un alcool engendre un ester, on
lui donne le nom de réaction d’estérification.

Mise en évidence
de la réaction d’estérification

B} Etude expérimentale

EXPERIENCE ’

* Dans un erlenmeyer, introduire 10 mL d’acide étha-
noique et 10 mL de butan-2-ol.

Ajouter, avec les précautions d'usage, quelques
gouttes d'acide sulfurique concentré.

* Fermer par un réfrigérant & air et porter au bain-marie

4 80 °C pendant une dizaine de minutes (fig. 11a). |
* Verser alors le contenu de I'erlenmeyer dans un verre |
a pied contenant de I’eau salée (fig. 11b).

acide éthanoique
+ butan—2-ol

verre a pied ——..

Fic. 11 a. Réaction d'estérifi-  b. Apparition de l'ester au-
cation (acide éthanoique + dessus de I'eau.
butan-2-ol).

bain-marie

e
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OBSERVATION
Un produit insoluble dans I’eau salée et d’odeur fruitée est apparu (fig. 11b).
On ne pergoit pas cette odeur au moment oit I’'on mélange les réactifs.

INTERPRETATION

* Une transformation a eu lieu puisqu’elle conduit a un produit insoluble
dans I’eau salée alors que les réactifs y sont solubles. Cette propriété permet
de séparer le produit obtenu par décantation; il s’agit bien d’un ester
comme le montre son odeur fruitée caractéristique.

» La transformation est lente : elle n’est pas immédiate car on ne pergoit pas
I’odeur caractéristique de 1’ester apres avoir réalisé le mélange des réactifs.
On la rend plus rapide en chauffant et en utilisant un catalyseur, I"acide
sulfurique.

* La transformation est limitée : elle n’est pas totale comme on peut le
constater en comparant la quantité d’ester formé a la quantité des réactifs
mis en ceuvre. .

Méme si I’on prolonge la durée du chauffage, la transformation demeure
limitée. On n’atteint pas I’avancement maximal.

Une étude quantitative montre que I’on obtient, en partant d’un mélange
équimolaire des deux réactifs, environ 60 % de la quantité d’ester que I'on
obtiendrait si la réaction était totale. On dit alors que le rendement de la
transformation est égal a 60 %.

ﬂ Rendement de la transformation

Le rendement d’une transformation chimique est le rapport entre
la quantité de produit effectivement obtenue et la quantité maxi-
male attendue (c’est-a-dire la quantité que on obtiendrait si la
transformation était totale).

Comme la quantité maximale attendue correspond a la disparition totale du
réactif limitant, le rendement est au plus égal au taux de transformation du
réactif limitant. Dans 1I’expérience précédente, le rendement de la transfor-
mation est de 60 % : cela signifie qu’en partant d’un systéme initial formé
par 1,0 mol d’acide éthanoique et 1,0 mol de butan-2-ol, on obtient un sys-
teme final composé de 0,6 mol d’ester, 0,6 mol d’eau, 0,4 mol d’acide étha-
noique et 0,4 mol de butan-2-ol (fig. 12).

Dans les mémes conditions (mélange équimolaire des réactifs), le rende-
ment atteint 67 % pour I’estérification d’un alcool primaire ; il n’est que
d’environ 5,0 % pour celle d’un alcool tertiaire.

Equation de la réaction

Considérons la réaction de 1'acide éthanoique avec I'éthanol.
La réaction modélisant la transformation a pour équation :

CH;~COOH + C,H,~OH — CH,;-COO-C,H; + H,0
On utilise le symbole de la fleche — pour traduire le fait que la transforma-
tion est orientée, méme si elle n’est pas totale : le systeme initial, formé des
réactifs (acide carboxylique + alcool), évolue spontanément dans le sens de
la formation des produits (ester + eau).
De maniere plus générale, la réaction d’un acide carboxylique avec un
alcool se nomme réaction d’estérification ; I’équation de la réaction modé-
lisant la transformation s’écrit :

R-COOH + R’-OH — R-COO-R’ + H,0
acide carboxylique + alcool —  ester + eau

butan-2-ol

acide éthanoique _
- 1,0 mol

1,0 mol .

butan-2-ol

acide éthanoique
/ 0.4 mol

0,4 mol

ester 0,6 mol eau 0,6 mol

Fie. 12 Représentation schématique de la
transformation.

» Voir exercices n*s 13, 16, 17, 19 a 22, 24,
pages 260 a 262




yse d’un ester

Si la transformation correspondant a la réaction d’estérification n’est pas
totale, c’est parce qu’elle est limitée par la réaction inverse au cours de
laquelle I’ester réagit avec 'eau. La réaction d’un ester avec I'eau est la |
réaction d hydrolyse de I’ester. |

Mise en évidence
de la réaction d’hydrolyse .

Etude expérimentale

EXPERIENCE L

« Dans un petit ballon contenant 10 mL d’eau distillée,
verser 10 mL d’éthanoate d’éthyle.

* Apres avoir agité fortement, déterminer le pH (au
papier indicateur de pH).

« Apres avoir adapté un réfrigérant vertical, porter une
heure a reflux a ’aide d’un chauffe-ballon (fig. 13).

* Apres refroidissement, déterminer a nouveau le pH.

réfrigérant

éthanoate
d'éthyle + eau |

ballon
. chauffe-ballon

i =r—————— support Fie. 13 Hydrolyse de I'éthanoate d'éthyle.
- : élévateur On chauffe a reflux pendant environ une
— | heure.

- — — _— - — T—T b P ——

(OBSERVATION

Avant le chauffage, on observe un pH voisin de la neutralité (pH = 7).
Apres chauffage, puis refroidissement, on constate qu’il est devenu nette-
ment inférieur i sa valeur initiale (pH = 5).

INTERPRETATION

La diminution du pH traduit "apparition d"ions H,O*. Une transformation a
donc eu lieu qui a engendré un acide. Cet acide est I'acide éthanoique (ou
acide acétique) qui résulte de la réaction de I'ester avec I'eau selon la réac-
tion d’hydrolyse.

Caractéristiques de la transformation

+ C’est une transformation lente : le pH ne diminue pas immédiatement
apres le mélange des réactifs, mais aprés un long chauffage.

« C’est une transformation limitée : la quantité finale d’acide carboxylique
(ou d’alcool) obtenue en partant d’un mélange équimolaire des réactifs
(ester + eau) n’est que le tiers, environ, de la quantité que I’on obtiendrait si
la transformation était totale.

On dit alors que le rendement de la transformation est d’environ 33 %.
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Le rendement atteint 40 % pour I’hydrolyse d’un ester d’alcool secondaire
par une quantité steechiométrique d'eau et 95 % dans le cas d’un ester d’al-
cool tertiaire.

Equation de la réaction

La transformation effectuée lors de I’hydrolyse de I’ éthanoate d’éthyle peut
étre modélisée par une réaction dont I'équation s’écrit :
CH;-COO-C,H; + H,0 — CH;~COOH + C,H.~OH

On utilise le symbole de la fleche pour traduire le fait que la transformation
est orientée, méme si elle n’est pas totale : le systéme initial, formé des réac-
tifs (ester + eau), évolue spontanément dans le sens de la formation des pro-
duits (acide carboxylique + alcool).

De maniére plus générale, la réaction d’hydrolyse d"un ester a pour équation :

R-COO-R’ + H,0 —» R-COOH + R’-OH

ester + eau — acide + alcool
carboxylique

" Etat d’équilibre résultant

» Voir exercices n°s 11, 12, 14, 18, 23
pages 260 a 262

%= de 'estérification ou de I'hydrolyse d’un ester

Estérification et hydrolyse d’un ester apparaissent comme deux réactions
inverses I'une de I'autre. Se limitant mutuellement, elles conduisent 4 un
état d’équilibre. Lorsque I'état d’équilibre est atteint, la composition du
systeme n’évolue plus, mais les deux réactions se poursuivent A la méme
vitesse : durant une durée déterminée, il se forme autant d’ester par la réac-
tion d’estérification qu’il s’en détruit par la réaction d’hydrolyse.

L’état d’équilibre qui en résulte peut donc étre représenté par la méme
équation, que I’on écrira avec le signe = pour bien indiquer que la réaction
peut avoir lieu dans les deux sens. On écrira donc :

soit acide carboxylique + alcool = ester + eau

soit ester + eau = acide carboxylique + alcool

selon le choix des réactifs, puisqu'on les écrit conventionnellement 2
gauche.



Nouveaux groupes
caractéristiques

;:J p —Ili.

B Famille des esters
*» Groupe caractéristique

* Formule générale

0 reste acide = 0
C¢ R — C reste alcool
— (R=Hou o R
~ Eroupe 0 B
0 = carboné) (R’ groupe

carboné)

* Nomenclature

- La premiere partie du nom désigne le «reste » acide
auquel on ajoute la terminaison oate aprés avoir sup-
primé le terme « acide ».

~ La seconde partie désigne le nom de la chaine carbonée
correspondant au « reste » alcool.

B Famille des anhydrides d’acide

* Groupe caractéristique » Formule générale

R ) R
(0] R (0] R
« Nomenclature

C’est la méme que celle des acides en remplacant le
terme « acide » par « anhydride ».

a Formation d’un ester a partir
~ d& d’un acide et d’un alcool

B La réaction d’estérification est associée & une trans-
formation lente et limitée au cours de laquelle un acide
réagit avec un alcool pour conduire  un ester et a de 1'eau :

R-COOH + R’-OH — R-COO-R’ + H,0
acide alcool ester eau
carboxylique
B On réalise cette transformation par chauffage a reflux
en présence d’un catalyseur (ions H*).

L'ESSENTIEL

B Pour un mélange équimolaire des réactifs, le rende-
ment & 1’équilibre est de :

— 67 % pour un alcool primaire

— 60 % pour un alcool secondaire

— 5,0 % pour un alcool tertiaire.

B La réaction d’hydrolyse d’un ester est associée a
une transformation lente et limitée au cours de laquelle
un ester réagit avec 1'eau pour conduire a un acide car-
boxylique et & un alcool :

R-COO-R’ + H,0 - R-COOH + R’-OH
ester eau acide alcool
carboxylique

Hydrolyse d’un ester

B Pour un mélange équimolaire des réactifs, le rendement a
I’équilibre est de :

— 33 % pour un ester d’alcool primaire

— 40 % pour un ester d’alcool secondaire

—95 % pour un ester d’alcool tertiaire.

Etat d’équilibre résultant
4 de Pestérification

ou de Phydrolyse d’un ester
B Les réactions d’estérification et d"hydrolyse d’un ester
sont inverses 1'une de I'autre. Elles conduisent a un état
d’équilibre représenté par 1’équation :

R-COOH + R’-OH = R-COO-R’ + H,0

acide alcool ester eau
carboxylique
Mots-clés |
* Ester - * Anhydride d'acide

* Estérification * Hydrolyse d'un ester

» Voir lexique page 348
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Etat d’équilibre commun aux réactions
d’estérification et d’hydrolyse

Un titrage acido-basique permet de déterminer la composition du systéme dans I'état
d’équilibre atteint lors d’une estérification ou lors de ’hydrolyse d’un ester.

MATERIEL

» Burette graduée.

» Pipettes graduées.

s Erlenmeyers.

e Solution titrée d’hydroxyde de sodium de concentration
molaire 2,0 mol - L.

s Phénolphtaléine.

» Acide éthanoique pur (glacial).

* Ethanoate d'isoamyle. |

» Alcool isoamylique ou 3-méthylbutan-1-ol.

* Acide paratoluénesulfonique (ou, a défaut, acide sulfu-
rique concentré).

* Balance électronique.

Manipuilation

OsiecTiF : Montrer que I'on obtient le méme état
d’équilibre en partant d’'un mélange équimolaire
soit d’acide et d’alcool, soit d’ester et d’eau.

1. Etude de I'estérification

B Dans deux erlenmeyers, réaliser le méme mélange sui-
vant:

- 3,15 mL d'acide éthanoique pur (5,5 x 10-2 mol)

- 6,00 mL de 3-méthylbutan-1-ol (5,5 x 10-2 mal)

- 1,25 g d'acide paratoluénesulfonique (catalyseur).

B Boucher hermétiquement, agiter pour obtenir 'homogé-
néité et abandonner une ou deux semaines dans un pla-
card apres avoir étiqueté les fioles E, et E, (avec un numéro
ou des noms pour les identifier; £ signifie estérification).

2. Etude de 'hydrolyse d’un ester

m Dans deux erlenmeyers, réaliser le méme mélange sui-
vant:

- 8,2 mL d'acétate d'isoamyle (éthanoate de 3-méthylbutyle)
(5,5 x 10-2 mol)

- 1,0 mL d’eau (5,5 x 10-2 mol)

- 1,25 g d'acide paratoluenesulfonique.

E Boucher hermétiquement et agiter; comme il se forme
deux phases, on agitera de temps a autre au cours de la
séance, puis on abandonnera une ou deux semaines
dans un placard aprés avoir étiqueté les fioles H, et H,
(avec un numéro ou des noms; H signifie hydrolyse).

3. Titrages

M Les titrages relatifs a I'état final seront effectués
ultérieurement, une puis deux semaines plus tard.
On titre I'acidité totale contenue dans chaque erlen-
meyer par une solution d'hydroxyde de sodium de
concentration ¢, = 2,0 mol - L-' en présence de phénol-
phtaléine, aprés avoir dilué dans de I'eau glacée pour
obtenir environ 100 mL de solution.

B Pour déterminer l'acidité initiale, on réalise un mélange
E, (pour I'estérification) et H, (pour I'hydrolyse) que I'on
titre sur-le-champ selon la méthode exposée ci-dessus.
W Noter les résultats de ces titrages et compléter le
tableau suivant.

E, E E, H, H, H,
0 0
= 0

P QUESTIONS

1. Ecrire I'équation de la réaction étudiée.

2. Pourquoi dilue-t-on a I'eau glacée avant de procéder
au titrage ?

3. Observe-t-on la méme acidité totale dans les mélanges E,
et H, d'une part, et dans les mélanges E, et H, d’autre part?
Que peut-on en conclure ?

4. A partir des acidités totales initiale et finale, calculer
I'avancement final de la réaction d’estérification et I'avan-
cement final de la réaction d’hydrolyse de I'ester.

5. En déduire la quantité d’ester formé a I'équilibre par la
réaction d’estérification.

Calculer le taux d’avancement final de la réaction d’estéri-
fication.

6. Calculer de méme le taux d’avancement final de la
réaction d’hydrolyse de I'ester.

Donner votre conclusion.



‘\v Le Diester, un ester utilisé comme carburant

Le groupe caractéristique ester se rencontre aussi bien dans des parfums que dans
des biocarburants comme le Diester.

poc B

Un biocarburant : le Diester Les caractéristiques du
Diester (qui est en fait un

monoester méthylique)
sont trés proches de
celles du gazole, de sorte
qu'il peut étre utilisé
dans les voitures de tou-
risme mélangé au gazole
a hauteur de 5% et jus- |{ransestérification
qu'a 509% dans des

moteurs plus puissants méﬂ‘!anﬂl
(fig. 2).

L’ester d'huile de colza

est plus respectueux de

I’environnement que le ——3r

gazole seul. puisqu’il

émet sensiblement moins | Diester Diesel
de fumées et ne contient
pratiquement pas de
soufre. Ce biocarburant
(fig. 3) peut contribuer & réduire la pollution urbaine.
Mais le principal obstacle a sa généralisation est son coit
qui ne peut le rendre compétitif sans subvention.

Diester est un acronyme provenant de la contraction
de Diesel et ester.

huile

Fic. 3 Préparation industrielle
du Diester.

Fic. 1 Plant de colza.

11 est produit a partir de I'huile de colza, résultant de la
trituration des graines de ce végétal (fig. 1). L huile, qui
est principalement un triester du glycérol et de I'acide
oléique, subit une transestérification par action du métha-
nol; cette transformation peut étre schématisée de la
fagon suivante :

90 % d’huile + 10 % de méthanol —
90 % de diester + 10 % de glycérol

p QUESTIONS

On admettra que P'huile de colza est constituée unique-
ment de trioléate de glycéryle. Ce dernier est le triester du
glycérol (HO-CH,-CHOH-CH,-0H) et de I'acide oléique de
formule C,,H,;-COOH.

1. Donner la formule semi-développée du trioléate de
glycéryle en matérialisant les chaines carbonées issues
des 3 «restes » acides par R=C,,Hg,.

2. Ecrire I'équation de la réaction d’hydrolyse de ce triester.

3. Si, dans la réaction d’hydrolyse, on remplace les molé-
cules d’eau par des molécules de méthanol, on réalise la
réaction de transestérification conduisant au glycérol et au
Diester. Donner I’équation de cette réaction.

4. Montrer que les pourcentages (en masse) donnés dans
ce document correspondent 4 des réactifs en proportions
steechiométriques (a 0,2 % prés).

Fic. 2 Véhicule fonctionnant au colza! Donnizs
- Masses atomiques molaires (en g - mol-") : My = 1,0; My =12; M, =16.
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Enonce

En donner la formule semi-développée et les nommer.
5. Ecrire I'équation de la réaction correspondante et préciser
| ses caractéristiques.
8. Par chauffage d'un mélange de 2,0 mol de A avec 4,0 mol de
B, on a obtenu 159 g d'ester.
Calculer le rendement de cette préparation.

1. Quel est, parmi les composés suivants, celui qui est un ester :
(a) CH,-CO-CH(CH,), ; |
(b) (CH,),CH-0-CO-CH, ;

(c) HO-CO-CH,-CH,-CH, ?

2. En donner une formule semi-développée mettant en évi-

dence le groupe caractéristique.

3. Nommer cet ester.

4. Quels composés A et B convient-il de faire réagir pour obte-

nir cet ester? '

* Masses atomiques molaires (en g - mol-') :
M,=10; M,=12; My =16.

MéTHoDes
Reconnaitre le groupe ester Déterminer I'acide et I'alcool permettant de préparer un
isti : = le nommer
® Le groupe caractéristique ester est : =0 ester et le nom .
00— *® La chaine liée a 'atome de carbone du groupe ester pro- |

vient de I'acide.

La chaine liée a I'atome d'oxygéne provient de I'alcool.

Cela permet d'écrire les formules de I'acide et de I'alcool cor-
respondants. ,
* Pour nommer l'ester, prendre le nom de I'acide, remplacer |
olque par oate et ajouter le nom du groupe alkyle lié & l'oxygéne. |

* |l peut également étre écrit sous la forme :

—C00— ou —C—0—
Attention : il peut parfois étre écrit — 0CO —

§

= com!ﬂiﬂfmnzg _. _;

SoLution

Attention : ici, la formule de I'ester n'est pas
ecrite dans le sens habituel.

1. Le composé (b) est un ester; il posséde le groupe caractéristique :

ks 040
~ 0 21
2. Sa formule semi-développée s'écrit :
0
—
CH,—C” _CH,
0- CH\
CH,

3. Cet ester est I'éthanoate de méthyléthyle (ou acétate d'isopropyle).

&. Pour préparer |'éthanoate de méthyléthyle, il faut faire réagir I'acide étha-
noique CH,-COOH avec le propan-2-ol CH,~-CHOH-CH,,

5. La réaction correspondante est la réaction d’estérification ; son équation s'écrit :
CH,-COOH + CH,-CHOH-CH, = CH,~CO-0-CH(CH,), + H,0
L'estérification est une transformation lente et limitée qui conduit 2 un état

d’équilibre.

B. Si la transformation était totale, elle conduirait 2 une quantité de matiére d'es-

ter égale a la quantité de matiere du réactif limitant ; soit n,,, = 2,0 mol.

La masse molaire de I'ester, de formule brute C,H,,0,, est:
M=5x12+10x10+2x16=102g - mol-!

La quantité d'ester effectivement obtenue est :

n= ﬂ-_ff = ﬁ-é = 1,56 mol
Le rendement de la préparation est donc:
n 1,56

Le groupe se nomme méthyléthyle car on
I'obtient en remplagant un atome H du groupe
éthyle -CH,-CH, par un groupe méthyle; il se
nomme encore groupe isopropyle.

Appliquer la définition du rendement.



~ CONTROLE | APPLICATION
. DES CONNAISSANCES  DES CONNAISSANCES

K} Trouver les mots manquants Formules des esters

a. On passe de la formule d'un ... ... R-COOH a celle

d'un ester en remplagant I'atome d’hydrogéne du ... ... B- Ces composés sont-ils des esters ?
parune.......... Reconnaitre les esters parmi les composés suivants:
b. On obtient le nom d'un ester en remplagant, dans le a.CH, — CH, — CO — 0 — CO — CH, — CH,.

nom de I'acide correspondant, la terminaison ... par le b. CH. — CH. — CO — O — CH, — CH

suffixe ... et en lui ajoutant le nom du ... ... provenant ¢ £ 2 4

¢. CH, — CH, — CO — CH, — CH,,

de'l'...
c. Les esters sont généralement ... dans l'eau. d. CHs — CO — O — CH,.
d. L'estérification est une transformation ... et ... . e.H — CO — CgH,.
e. L'hydrolyse d'un ... est une transformation ... et ... . f. H— CO — O — CH(CHy),.
g- CH, — 0 — CO — CH(CH,),.
E Vrai ou faux? n -
a. Les esters sont généralement solubles dans 'eau. Nomenclature
b. L'hydrolyse d'un ester est une transformation totale. Nommer les esters suivants :
c. Le rendement de la réaction d'estérification ne peut a.H-CO -0 -CH,—-CH, - CH,.
pas étre supérieur a 67 %. b. CH, — CH — CO — O — CH, — CH,.
d. Les alcools primaires sont oxydés en cétones.
e. Les anhydrides d'acide résultent de la déshydratation CH,
des acides carboxyliques. CH,
|

E] acm ; ¢. CH; — CO — 0 — CH — CH,,
a. Le groupe caractéristique d'un ester a une structure : d. CH, — 0 - CO — CH, — CH,.

L] tétraédrique;; e. CH, — CH, — CO — O — C(CH,),.

[] pyramidale ;

L, Bigne. ﬂﬂ Reconnaitre I'acide et I'alcool

b. Le composé de formule CH,-0-CO-CH,-CH, est:

[ I'éthanoate d'éthyle: correspondant a un ester

[] le propanoate de méthyle. Pour chacun des esters des deux exercices précédents,
¢. L'hydrolyse d'un ester est une transformation : indiquer quels sont I'acide et I'alcool nécessaires a leur pré-

[ lente; paration.

[] rapide;

[] totale; ﬂ- Rechercher des esters isoméres

L] limitée. il i a. Donner la formule semi-développée et le nom des diffé-
d. La températ_ure d'ébullition normale de |'éthanoate rents esters isoméres de formule brute C,H,0,.
de méthyle est: b. Faire de méme pour les esters de formule brute C,H,,0,.

[ supérieure;

L] inférieure

- 2

3 celle du méthanol. m ﬂ Quel ester est-ce ?
e. Le rendement de I'estérification du propan-1-ol par La molécule de cocaine est représentée ci-dessous.
I'acide éthanoique est : La cocaine est-elle un ester:

15,00 : a. de |'acide benzoique; b. de I'acide éthanoique;

[160%: c¢. du méthanol ; d. de I'alcool benzylique (C;H;-CH,0H) ?

[1 67 %.

CH3
I Apprendre a rédiger
a. Indiquer comment obtenir le nom d'un ester de for-
mule donnée. N COOCH
b. Décrire |'état d'équilibre obtenu lors d'une réaction o (:1H 02|'| = #
d'estérification. o Y 4
7
. 5 k]

E] savoir-faire expérimental cH2 CH CH2 5
Décrire succinctement la préparation d’un ester et jus- \ e ~CH-——0COCgHs5
tifier le mode opératoire utilisé. c'{'}'ﬂ
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mﬂ Un ester particulier
La formule suivante est celle de I'éthanoate de phényle :
O

cn-co(i\

a. S'agit-il d'un ester?

b. Quels produits obtient-on par hydrolyse de ce composé ?
c. Les produits de I'hydrolyse correspondent-ils & un acide
carboxylique et a4 un alcool ?

Justifier la réponse.

mﬂ Un médicament

L’aspirine, ou acide acétylsalicylique, a pour formule :

0
[/\C
|/T

OCCH

O

a. Quels groupes caractéristiques rencontre-t-on dans cette
molécule ?

b. Quels produits obtient-on par hydrolyse de |'aspirine ?

c. Quels produits résultent de I'estérification de I'acide acé-
tylsalicylique par le méthanol ?

Des esters odorants

mn Dérivés de I'alcool benzylique

L'éthanoate de benzyle est un constituant de I'essence de
jasmin.

a. Sachant que I'alcool benzylique est le nom usuel du phé-
nylméthanol, donner la formule semi-développée de ce
composé odorant.

b. Ecrire I'équation de la réaction d'estérification conduisant
a ce composé.

mﬂ Dérivés de I'acide salicylique

Certains dérivés de I'acide salicylique se rencontrent dans
des parfums :

* le salicylate de méthyle, ou essence de Wintergreen.

* le salicylate d'amyle constituant de «Tréfle Incarnat» de
Piver.

a. Sachant que l'acide salicylique est I'un des produits de
I'hydrolyse de I'aspirine (voir exercice 12) et que I'alcool
amylique est le 3-méthylbutan-1-ol, donner les formules de
ces deux esters.

b. Ecrire I'équation de la réaction de préparation du salicy-
late de méthyle.

c. Ecrire I'équation de la réaction d’hydrolyse du salicylate
d'amyle.

E Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

a. Indiquer les esters parmi les composés suivants :
(A) HO-CO-CH,-CH, ;

(B) CH,-CH,-CO-0-CH, ;

(C) CH,-CO-0-CO-CH,.

b. Justifier votre réponse.

Solution annotée d’un éléve

a. \uamrm’a (A), (B) e (C) somk des exlns .
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PROBLEMES
DE SYNTHESE _

mﬂ L'essence de lavande

Par action de I'eau, en présence d’'une trace d’acide, le prin-
cipal constituant de I'essence de lavande, désigné par A,
est converti en un mélange d'acide éthanoique et du com-
posé B représenté ci-dessous.

B >=—>M

a. A quelle famille de composés organiques appartient A ?
b. En utilisant des représentations topologiques, écrire
I'équation de la réaction modélisant cette transformation.
Comment la nomme-t-on ?

c. Donner la formule semi-développée de A.

mﬂ Odeur de rose ou de jonquille

Le 2-phényléthanol (A) est un alcool odorant connu sous le
nom d'alcool de rose.

a. Quel composé organique (B) cbtient-on en traitant cet
alcool par une solution acide de permanganate de potas-
sium en exceés ?

b. Ecrire I'équation de la réaction correspondante.

c. En faisant réagir (A) avec (B), on obtient un composé
odorant & odeur de jonquille. Donner I'équation de la réac-
tion de (A) avec (B).

d. Comment nomme-t-on cette réaction et quelles sont ses
caracteéristiques ?

mﬂ Détermination de la structure d’un ester

Pour déterminer la structure d'un composé organique A, de
formule brute C,H,,0,, on le traite par I'eau en excés et en
présence de quelques gouttes d'acide sulfurique. Cette trans-
formation conduit a un mélange de deux composés B et C.



Lorsque l'on traite ce mélange par une solution acide de
permanganate de potassium en exces, on n'obtient plus
qu'un seul produit organique B.

a. Quelle est la nature des composés A, Bet C?

b. En déduire la structure de chacun de ces trois composeés.
c. Ecrire I'équation de la réaction effectuée a partir de A.
Comment la nomme-t-on ?

d. Donner I'équation de la réaction au cours de laquelle C
est transformé en B.

mﬂ Identification de composés organiques

1. Un monoalcool saturé A a pour masse molaire molécu-
laire M, =74 g - mol-".

a. Quelle est sa formule brute ?

b. L'oxydation ménagée de A par une solution de perman-
ganate de potassium en milieu acide conduit @ un composé
B qui réagit avec la DNPH (2,4-dinitrophénylhydrazine),
mais est sans action sur la liqueur de Fehling et sur le
nitrate d'argent ammoniacal.

En déduire la formule semi-développée et le nom de ['alcool A.
Ecrire I'équation de I'oxydation ménagée de A en B
par la solution acidifiée de permanganate de potassium
(MnO; (aq) / Mn2* (aq) est le couple oxydant/réducteur mis
en jeu).

Donner le nom de B.

2. L'action d'un monoacide carboxylique saturé R-COOH avec
I'alcool A conduit & un corps £ de formule brute C;H, 0,

a. De quel type de réaction s'agit-il? Quelles sont les carac-
téristiques de cette transformation ?

b. Ecrire I'équation de cette réaction.

En déduire la formule développée et le nom de I'acide utilisé.
Donner le nom et la formule semi-développée du corps £
formé.

MH Identification d’un corps odorant

1. Un corps A a pour formule moléculaire C;H,0. Il donne
un précipité avec la 2,4-dinitrophénylhydrazine (DNPH) et
réduit la liqueur de Fehling.

Quels sont le nom et la formule développée de A ?

2. On oxyde A a l'aide d'une solution acide de permanga-
nate de potassium. Nommer le corps B obtenu.

3. On fait réagir le corps B avec un monoalcool saturé pri-
maire C.

On obtient un corps odorant D de masse molaire molécu-
laire M, =116 g - mol-".

a. Ecrire I'équation de la réaction entre B et C.

b. Identifier le corps D.

¢. Donner le nom et la formule semi-développée de I'alcool C.

DonnEes

« Masses molaires atomigues :
M,=10g-mol'; My=16g-mol' ; M;=12 g - mol-".

EH Une réaction parasite

1. On prépare un composé organique A par oxydation du
3-méthylbutan-1-ol par un excés de permanganate de
potassium en milieu acide.

Quel est le groupe caractéristique de A ?

Quelle est la formule développée de A ?

2. L'opération d'oxydation dure environ 1 heure. Pendant ce
temps, il se produit une réaction parasite entre |'alcool

n‘ayant pas encore réagi et le produit A formé par la réaction
d'oxydation de I'alcool. Cela donne le composé organique B.
a. Comment appelle-t-on cette réaction ?

b. Ecrire I'équation de cette réaction (la formule du com-
posé B sera présentée sous forme semi-développée).

3. Lorsque 8,8 g d'alcool ont réagi, 4,0 g de B se sont formés.
Montrer que la masse du produit A préparé par ce procédé
d'oxydation est m, = 5,5 @.

DonNEES

+ Masses molaires atomiques (en g - mol-') :
My=10; M.=12; My=16

E E Préparation d’un ester a odeur de banane

» On désire préparer un ester dont la saveur et
W l'odeur sont celles de la banane. Cet ester est
I'acétate d'isoamyle ou éthanoate de 3-méthylbutyle de for-
mule:

0 CH,
I I
CH,— C— 0 — CH, — CH, — CH — CH,

Il est utilisé pour aromatiser certains sirops.

PRINCIPE DE LA MANIPULATION

On le prépare par action d'un acide (A) avec un alcool (B).
La réaction se fait a chaud.

On extrait, par distillation fractionnée, |'ester formé.
Produits utilisés : acide (A); alcool (8); acide sulfurique
concentre.

IMIANIPULATION

Premiére étape

Dans un ballon de 100 mL, on introduit un volume
V, = 44,0 mL d'alcool (B) et un volume V, d'acide (A). Ony
ajoute avec précaution 1,0 mL d’acide sulfurique concentré
et quelques grains de pierre ponce (ou des billes de verre).
On adapte un réfrigérant & boules et on réalise un chauf-
fage a reflux (voir figure ci-dessous).

Seconde étape

Aprés refroidissement, on verse le contenu du ballon dans
de I'eau, on agite et on verse dans une ampoule & décanter.
Il se forme deux couches liquides non miscibles dont I'une
contient l'ester et I'alcool n"ayant pas réagi. On la récupére et on
la soumet a une distillation fractionnée (voir figure ci-aprés).
On surveille la température et on recueille la fraction consti-
tuée de 'acétate d'isoamyle.

CHAPITRE 14 — LES REACTIONS D'ESTERIFICATION ET D'HYDROLYSE
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QUESTIONS

Premiére étape

1. Nommer et écrire les formules semi-développées de I'acide
(A) et de I'alcool (B) utilisés. Quelle est la classe de I'alcool ?
2. Ecrire I'équation de la réaction de cet acide avec I'alcool
et préciser les caractéristiques de cette réaction.

3. Calculer le volume V, d’acide nécessaire pour que le
mélange avec 44,0 mL d'alcool soit équimolaire.

4. Indiquer le réle de la pierre ponce.

5. a. Pourquoi ajoute-t-on de l'acide sulfurique ?

b. Pourquoi chauffe-t-on le mélange ?

6. Quel est le role du réfrigérant & boules ? (premier schéma)

Seconde étape

1. Faire un schéma de I'ampoule a décanter en précisant et
en justifiant dans quelle phase se trouve l'acétate d'isoa-
myle lors de la décantation.

2. Nommer les matériels repérés sur le deuxieme schéma
par les lettres C, D, E, F, G.

3. Pourquoi faut-il, lors de la distillation, surveiller la tempé-
rature ?

4, a. Quelle serait la masse d'ester obtenue s'il s'agissait
d'une réaction totale ?

b. On récupére en réalité 26,3 g d'ester; quel est le rende-
ment de la réaction & ce stade ?

DonnEEs
Solubilité Masse
dans l'eau volumique
Acidei(A) iy arereves bonne 1,06 x103g - L
AIG00] (B) . s reinnuss trés faible 810x102g-L"
ESIAT o b trés faible 870x102g L'
Température Masse
d’ébulliti molaire
Acide (A) ........... 118°C
Alcool (B) .......... 128 °C 88,0 g - mol-!
Extaro bl L oo 143°C [

* Masses molaires atomigues (en g - mol-') :

My=10:M.=12: M, =16

W i Ak,
o g oo

fs farrvpd Yl ey

E ﬂ Le triester du beurre

La butyrine, composé de formule C,;H,,0;, est un consti-
tuant du beurre que I'on peut obtenir par action d'un large
exces d'un acide carboxylique a chaine saturée et non rami-
fiée sur le glycérol (ou propan-1, 2, 3 -triol).

a. Indiquer la nature et le nombre de groupes caractéris-
tiques présents dans la molécule de butyrine.

b. Donner la formule semi-développée de la butyrine. En
donner une représentation topologique.

c. On traite la butyrine avec de I'eau en trés grand exceés, en
présence d'une petite quantité d’acide sulfurique. Quelle
transformation observe-t-on ? Quel est le rdle de I'acide sul-
furique ?

d. Donner I'équation de la réaction modélisant cette der-
niére transformation.

mﬂ Des Diesters aux polyesters

1. Diester dérivé d'un diacide

L'acide orthophtalique répond & la formule C;H,(COOH), ;
sa molécule comporte un cycle benzénique, portant deux
groupes carboxyle, en position -1, 2. On l'utilise pour prépa-
rer des plastifiants qui, incorporés a des polyméres, les ren-
dent plus souples. L'un de ces plastifiants s'obtient par
action du butan-1-ol en exces.

a. Quel type de réaction est mis en jeu dans cette préparation ?
b. Ecrire I'équation de cette réaction.

2. Diester dérivé d’un diol
L'éthane -1, 2-diol ou glycol répond a la formule :

HOCH,~CH,0H

a. Montrer que si I'on traite I'éthane -1, 2-diol par de I'acide
éthanoique, deux produits organiques différents peuvent se
former. Donner la formule semi-développée de ces deux
produits.

b. Comment opérer pour favoriser 'obtention du Diester?
Ecrire I'équation de la réaction correspondante.

3. Un polyester: le tergal

L'acide téréphtalique répond a la formule C;H,(COOH), ; sa
molécule comporte un cycle benzénique portant deux
groupes carboxyle en position -1, 4.

L'éthanediol posséde deux groupes hydroxyle en position
-1, 2.

a. Montrer que, si I'on chauffe un mélange équimolaire de
ces deux composés, on peut obtenir un composé macromo-
léculaire.

b. Quelle est la réaction qui peut se répéter un trés grand
nombre de fois au cours de cette transformation ?

c. Représenter le motif du polymére ainsi obtenu dont le
nom commercial est « Tergal ».



L'etat d’equilibre
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; ® Savoir que 'estérification et
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catalyseur. :

@ Savoir que I'excés d’un réac-
tif ou I'élimination d’un produit
déplace I'état d’équilibre dans
le sens direct.

PLAN DU COURS

ﬂ Etude expérimentale de
I'état d’équilibre

E Influence de divers facteurs

E Controle des réactions
d’estérification et d’hydrolyse

Dégustation a Beaune d'un vin de Bourgogne s participent & la constitution d'un vin et
lui conférent son bouquet.

P Pourquoi faut-il plusieurs années de vieillissement pour que le bouquet d’'un
grand vin atteigne sa plénitude ?
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Estérification et hydrolyse d’un ester conduisent

a un état d’équilibre.

Peut-on déplacer un état d’équilibre ?

LIN PEU
D'HISTOIRE

Marcellin Berthelot (1827-1907) fut un éminent savant et
un remarquable expérimentateur. Il a effectué la synthése
de nombreuses substances organiques ruinant la théorie de
la « force vitale ». Il s’est illustré également en thermochi-
mie en développant les mesures d’énergie thermique grice
a son calorimétre.

Avec son éleve Péan de Saint-Gilles, il étudia, a partir
de 1862, la réaction d’estérification de divers acides et

alcools, en particulier celle
de I'acide éthanoique et de
I’éthanol. 1l fut le premier a
mettre en évidence la coexis-
tence de deux réactions
inverses I'une de 1'autre et
conduisant a un état d’équi-
libre.

Fic. 1 Marcellin Berthelot.

ACTIVITE

Analyse d’un protocole
expérimental

La figure 2 représente la préparation d'un ester a I’aide
d’un séparateur de Dean et Stark.

= Dans un ballon, on place un mélange d’acide benzoique
et de propan-2-ol (en exces) que I'on souhaite estérifier,
auquel on ajoute quelques gouttes d'acide sulfurique et
du toluéne.

= La température d'ébullition du liquide se stabilise a
76 °C et produit une vapeur constituée d’alcool, de
toluéne et d'eau; I'acide et I’ester restant dans la phase
liquide. A I'état gazeux, ce mélange est homogene,
mais une fois condensé dans le réfrigérant, il conduit &
un mélange liquide hétérogene.

m Dans le récipient situé a la verticale du réfrigérant, ce
mélange liquide se sépare en deux couches. La couche
inférieure, riche en eau, s’accumule dans la partie basse,
tandis que la couche supérieure. riche en toluéne et en
alcool, retourne en partie dans le ballon.

p> 1. Quel intérét a-t-on a éliminer I'eau ? Quelle consé-
quence cette élimination a-t-elle sur le rendement en
ester ? Quel rendement en ester peut-on espérer ?

CHIMIE ET VOCABULAIRE

u Etat d’équilibre n. m. Etat d'un systéme dont la compo-
sition ne varie pas du fait de I'existence de deux réactions
inverses de meéme vitesse.

m Estérifier v. t Transformer en ester.

réfrigérant a boules

(condensation L

des vapeurs =¥ :
R d'eau tiede ||

séparateur = Sltfon [

de Dean et Stark d'eau froide

couche riche
en toluéne

mélange d'acide
benzoique et

de propan—2-ol
dans du toluéne +
quelques gouttes
de HZSOQ e 5

pierre ponce

(non miscible
au toluéne)

chauffe-ballon

Stppoit électrique

Fia. 2 Dispositif expérimental avec séparateur de Dean et Stark.

P 2. Relever dans ce protocole les différents facteurs
qui contribuent a rendre I'estérification plus rapide.

LENIGME
DU CHAPITRE

Quel est I'ester de formule brute C,H,0,
qui ne conduit, par hydrolyse, qu’a un seul
produit ?



Nous avons vu qu’estérification et hydrolyse d’un ester sont des réactions
inverses 1’une de I'autre conduisant a un état d’équilibre. Au cours du présent
chapitre, nous allons étudier cet état d’équilibre en analysant I'influence de dif-
férents facteurs sur sa composition et sur la cinétique des réactions qui y
conduisent. L’étude sera principalement effectuée sur les réactions mettant en
jeu un ester particulier, I'éthanoate d’éthyle, avant d’étre généralisée.

BEEE Méthode d'étude

Décrivons le principe des expériences effectuées par Berthelot et Péan de
Saint-Gilles.

On réalise d’une part, un mélange équimolaire d’acide éthanoique et d’étha-
nol et, d’autre part, un mélange équimolaire d’éthanoate d’éthyle et d’eau;
chaque mélange est ensuite réparti en quantité égale dans plusieurs
ampoules de verre, qui sont scellées (fig. 1) et portées dans une enceinte a
une température constante (2 100 °C par exemple) a la date ¢ = 0, choisie
comme date initiale.

A une date 7, une ampoule est sortie de I’enceinte ; on lui fait subir une trempe
par refroidissement brutal et son contenu est alors titré au moyen d’une solu-
tion d’hydroxyde de sodium, en présence de phénolphtaléine (fig. 2).

Le titrage permet alors de déterminer la quantité de matiére n, d’acide étha-
noique restant, au cours de I'estérification, ou apparu lors de I'hydrolyse.
On peut alors en déduire la composition du systeme (en mol) correspondant
au contenu de chaque ampoule  la date 1, comme 1'indique le tableau décri-
vant I’évolution du systéme pour chacune de ces deux transformations.

Réaction d’estérification

Equation CH,-COOH + CH~OH = CH~COOCH; + H,0
initia ; n n, 0 0

¢ n—x n—-x X X
Ftat final m—% ni—X o X

Réaction d’hydrolyse

Equation CH,-COOC,H; + H,0 = CH,-COOH + C,Hs-OH
Mhﬂﬂal n, n, 0 0
ﬁ‘uf elconqus n-y n-y y y
Etat final =Yy ni— Y Yy Yy

Pour la réaction d’estérification, la détermination de n, = n, — x permet de cal-
culer I'avancement x = n, — n,. On en déduit le taux d’avancement T, = x/n,.
Pour la réaction d’hydrolyse de I’ester, cette quantité n, représente I’avance-
ment y de la réaction ; on en déduit le taux d’avancement T, = y/n,.

Résultats

Représentation graphique

Les courbes des figures 3 et 4 représentent les variations du taux d’avance-
ment des deux réactions en fonction du temps a 100 °C.

CHAPITRE 15 — L'ETAT D'EQUILIBRE COMMUN AUX REACTIONS D'ESTERIFICATION ET D'HYDROLYSE

| Etude expérimentale de I’état d’équilibre

0,1 mole
d'acide +
0,1 mole
d'alcool

i

ampoule
scellée

chalumeau

Fic. 1 Obtention d'une ampoule scellée.

chronométre

ampoule .

burette graduée
contenant une —

solution F
E

d'hydroxyde
de sodium

contenu de
I'ampoule +
phénol-
phtaléine

Fic. 2 Trempe et titrage du contenu d'une
ampoule.

e



taux d'avancement t = %
mélange initial : 1 mole d'acide éthanoique + 1 mole d'éthanol

v
A T .

0,6
0.5
0,4
0.3
0.2
0.1

0 _ t(h)
0410 20 40 50 100 150 200 250

Fi6. 3 Taux d'avancement de la réaction d'estérification en fonction du temps.

taux d'avancement T = '_y;
: i
b mélange initial : 1 mole d'éthanoate d'éthyle + 1 mole d'eau

- MG EERSSSR TS ety 0 s Lahilp ul g tnbcs i Tl g
0.3 |

0,2

0.1

g tm
0410 20 40 50 100 150 200 250

Fie. & Taux d'avancement de la réaction d'hydrolyse en fonction du temps.

Conclusions

» Les transformations associées aux réactions d’estérification et d'hydrolyse | p Voir exercices n*s 19 4 21, pages 280 et 281
sont tres lentes : dans les conditions de I'étude (100 °C et en I'absence de |

catalyseur), ce n’est qu’au bout de 200 heures que le systéme cesse pratique- |

ment d’évoluer. '

« Les transformations associées a I'estérification et a I'hydrolyse ne sont pas |

totales : ce sont des transformations limitées. Les courbes obtenues mon- |

trent que le taux d’avancement final tend vers une limite. Cette limite est |

égale a 67 % pour I'estérification et a 33 % pour la réaction d’hydrolyse, |

lorsque I’on part d’un mélange équimolaire de réactifs.

Etat d’équilibre obtenu

La composition du mélange obtenu est en effet la méme que 1’on parte du
mélange initial de 1,0 mole d’acide + 1,0 mole d’alcool ou que I'on parte du
mélange initial de 1,0 mole d’ester + 1,0 mole d’eau. Dans I'état final, qui |
est I'état d’équilibre, le systeme étudié est constitué de 0,67 mol d’ester, |
0,67 mol d’eau, 0,33 mol d’acide et 0,33 mol d’alcool (fig. 5).

Fic. 5 On obtient le méme état d'equilibre que
'on parte d'un mélange équimolaire d'acide et
d'alcool ou d'ester et d'eau.




Interprétation

B} Coexistence des réactions d’estérification et d’hydrolyse dans
I’état d’équilibre

L’état d’équilibre résulte de la limitation réciproque des deux réactions
inverses 1’une de 1'autre : estérification et hydrolyse de I'ester.

Avant que I'équilibre soit atteint, I’'une des deux réactions I’emporte sur
I'autre. Considérons par exemple I’estérification : au début de la transfor-
mation, la vitesse de réaction est grande car les concentrations des réactifs
sont grandes ; comme ces concentrations diminuent du fait de la consomma-
tion des réactifs, la vitesse devient plus petite. Corrélativement, il est apparu
de I'ester et de 1'eau qui réagissent selon la réaction d’hydrolyse avec une
vitesse qui augmente puisque la concentration de ses réactifs (qui sont les
produits de I"estérification) croit.

Il arrive un moment ot vitesse d’estérification et vitesse d hydrolyse
deviennent égales. Les deux réactions se compensent exactement ; dés lors
la composition du mélange ne varie plus : I'état d’équilibre est atteint.

Constante d’équilibre

« Equation de la réaction

L’état d’équilibre commun aux réactions d’estérification et d”hydrolyse peut
étre représenté par I'équation générale :

R-COOH + R’-OH = R-COO-R’ + H,0
acide alcool ester eau
carboxylique

* Quotient de réaction

Comment exprimer le quotient de réaction pour un tel systéme sachant qu’il
ne s’agit plus d’'une solution aqueuse ? L’eau n’étant plus le solvant mais
une espéce participant a 1’équilibre doit figurer dans I’expression de Q, au
méme titre que les autres constituants. On admettra que tout se passe comme
si le quotient de réaction s’écrivait :
_ [R-COO-R’] [H,0] soitiQ=
"~ [R-COOH] [R'-OH] i
(V étant le volume total du mélange liquide supposé homogéne).
L’expression du quotient de réaction @, devient alors :

|ester] [eau]
[acide] [alcool]

avec [X] = %

'"ester "eau

Q = V Vv Regper N

cau

Rocide Matcool  Macide Malcool

|4 V

* Constante d’équilibre

Pour ’estérification, la constante d’équilibre, qui est la valeur de Q,
dans I’état d’équilibre, s’écrit :

K : Qr . b (nm)}q (nggn)('

(“m)@ (um)q

C’est sous cette forme que nous utiliserons I’expression de la constante
d’équilibre associée a la réaction d’estérification. On obtient de la méme
maniére I’expression de la constante d’équilibre de la réaction d’hydrolyse.
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» Voir exercices n* 6 a 8 et 10, pages 277
et 278




2 Influence de divers facteurs

m Influence de la température

I Sur le taux d’avancement final

Si I’on effectue une étude semblable 4 I'étude précédente a différentes tempéra-
tures, on constate que le taux d’avancement a I’équilibre demeure le méme.
Ceci est une particularité des réactions d’estérification et d"hydrolyse qui est
liée a leur caractére athermique (elles s’effectuent sans fournir, ni absorber
d’énergie thermique). Pour de telles réactions, la constante d’équilibre K ne
dépend pas de la température.

] Sur la cinétique des transformations

En opérant a différentes températures, on constate que I’état d’équilibre est
atteint d’autant plus rapidement que la température est plus élevée
(fig. 6 et 7).

taux d'avancement ©
0-87‘] """""""""""""""" e
——— & B0 °C avec catalyseur
——— @200 °C sans catalyseur
——— & 100 °C sans catalyseur
0 T 7 T
0 20 150 th)

Fic. 6 Influence de la température et d'un catalyseur sur le taux d'avancement de la
réaction d'estérification (réalisée sur un mélange équimolaire d'acide éthanoique et
d'éthanol).

taux d'avancement T
4 200 °C sans catalyseur ~——— & 80 °C avec catalyseur

——— & 100 °C sans catalyseur

4 T
0 20 150 t(h)

Fic. 7 Influence de la température et d'un catalyseur sur le taux d'avancement de la
réaction d'hydrolyse d'un ester (réalisée sur un mélange équimolaire d'éthanoate d'éthyle
et d'eau).

C’est ainsi que, pour le systeme constitué d’une mole d’acide éthanoique et
d’une mole d’éthanol (fig. 6), le taux d’avancement de 67 % est atteint apres :
— 24 heures a 200 °C

— 150 heures a 100 °C

—plus d’un an & 20 °C.

On obtient des résultats semblables pour I'hydrolyse portant sur un mélange
équimolaire d’éthanoate d’éthyle et d’eau (fig. 7). -
Ces résultats sont en accord avec |'effet général d’une augmentation de la |
température sur la vitesse de réaction vu au chapitre 3.
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Influence d’un catalyseur
Définition

Un catalyseur est une espéce chimique qui augmente la vitesse
d’une réaction sans figurer dans I’équation de la réaction.

3 Catalyse des réactions d’estérification et d’hydrolyse par
les ions H*

L’addition de quelques gouttes d’acide sulfurique au systéme initial se tra-
duit par une augmentation importante de la vitesse de réaction, puisque
I’état d’équilibre est alors atteint en quelques heures a 80 °C (fig. 6 et 7).
On constate en outre que le taux d'avancement final & I’équilibre n’est pas
modifié. Le catalyseur ne modifie pas 1'état d’équilibre car il catalyse, de la
méme fagon, les deux réactions inverses conduisant & cet équilibre.

Un catalyseur permet d’atteindre plus rapidement I’état d’équilibre
sans le modifier.

Influence de la composition initiale

I Sur le taux d’avancement final Composition |acide| 5 | 2 | 1] 1] 1

Le taux d’avancement final d’une réaction dépend de la composition du sys- | initial (mol) ’alooo]: T 28

téme dans 1'état initial. Le tableau de la figure 8 montre I'influence des Taux &’
quantités de matiere initiales d’acide éthanoique et d’éthanol sur le taux uym *195(85|67|85|95
d’avancement a I’équilibre.

Fic. 8 Influence de la composition initiale sur

le taux d’avancement a I'équilibre.
m Conséquences sur le rendement €

Le rendement de I’estérification est le rapport entre la quantité de matiére
d’ester effectivement obtenue 7, et la quantité de matiére d’ester n, que I’on
obtiendrait si la transformation était totale :
- Mot
n= n

Or la quantité d’ester que 1’on obtiendrait si la transformation était totale est

N, = Xpae (Xax €tant égal @ la quantité de matiere du réactif limitant).

n.¢

Onadonc:m =
Dans I'hypothése ol la quantité d’ester effectivement obtenue n,; est égale a
I’avancement final x,, on a:

x
N = —L =1 (taux d’avancement final)
xm.ax
Comme la quantité d’ester effectivement obtenue n,, est au plus égale a x,
onan <71

ConcLusion

Le rendement par rapport au réactif limitant est donc d’autant plus élevé que

I’exceés de ’autre réactif est plus grand (voir le tableau de la figure 8). En

conséquence :

« pour améliorer le rendement de 1’estérification, on prend un excés de I'un

des deux réactifs (on choisit celui qui est le moins cofiteux).

« pour améliorer le rendement de I’hydrolyse d’un ester, on opére avec un

large exces d'eau. > ;o;r?e;\'etdm n°s 9, 11 et 13, pages 277

CHAPITRE 15 — L'ETAT D'EQUILIBRE COMMUN AUX REACTIONS D'ESTERIFICATION ET D'HYDROLYSE m
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EXERCICE RESOLU ’ Détermination du taux d’avancement final

Enoncé

Déterminer le rendement maximal de la préparation de
I’éthanoate d’éthyle au moyen d’une réaction d’estérifi-
cation, effectuée a partir d'un mélange de 1,0 mol
d’acide éthanoique et de 4.0 mol d’éthanol.

Donnée : la constante d’équilibre associée a 1’équation
de la réaction correspondante est K = 4,0.

Solution
Dressons le tableau décrivant I’évolution du systéme :

Equation | CH,~COOH + C,H,~OH = CH,-COOC,H, + H,0

Eﬁdﬁllﬁul 1.0 4.0 0 0

Etat final 1.0 -x, 4,0 - x; X X

La constante d’équilibre K s’écrit :
= {ncstrr)l‘q (ncau)éq

(n:wid::)f'q ("ult::ml)e.‘q

En considérant que 1’état final est |’état d’équilibre, on a:
X %X,

K= :
(1-x)(4 —x)

xfz =4 (_1}3-5 .rf+4), soit : 3):}— 20.1;,+ 16 =0.

=4,0d ot I'on tire :

Le réactif limitant est I’acide éthanoique, dont la quantité
initiale impose un avancement maximum x_. = 1,0 mol.
Onadonc:0 < X, S 1. Compte tenu de cette condition,
la résolution de I'équation conduit & x,= 0,93 mol.

On en déduit le taux d’avancement & 1’équilibre :

red e 293 g0y n0se

X 1.0

max

En supposant que 1’on parvienne effectivement a isoler
la totalité de I'ester présent dans le mélange a I'équi-
libre, le rendement de la préparation est égal a ce taux
d’avancement. On adoncn < T, soitn < 93 %.

2. 4,

Influence de la nature des réactifs

Le taux d’avancement a I’équilibre ne dépend pratiquement pas de la nature
de I'acide carboxylique. En revanche, il dépend de la classe de I’alcool.
Pour des mélanges équimolaires d’acide carboxylique et d’alcool, le taux
d’avancement 2 I’équilibre de la réaction d’estérification est :

* T = 67 % pour un alcool primaire R—CH,OH
« T = 60 % pour un alcool secondaire R-CHOH-R’
* T = 5,0 % pour un alcool tertiaire RR'R”C-OH.

» Voir exercices n°* 7 et 19, pages 277 et 280

S é Contréle des réactions d’estérification et d’hydrolyse

L’augmentation de la température et I'’emploi d’un catalyseur per-
mettent d’atteindre plus rapidement I'état d’équilibre sans modifier

sa composition.

Contrdle de I'état final du systeme

Comment accroitre le rendement de la réaction lors de la préparation d’un

ester ?

En utilisant un exceés de I’un des réactifs

L’étude conduite au paragraphe 2.3 montre que le taux d’avancement i
I’équilibre est fonction de la composition initiale : il augmente lorsqu’on uti-

lise un exces de 1'un des réactifs (fig. 8).

Controle de la vitesse de réaction




Le rendement par rapport au réactif limitant est d’autant plus
grand que I’exceés de 'autre réactif est plus élevé.

On peut retrouver ce résultat qualitativement en examinant comment évolue
le systéme, supposé étre dans I’ état d’équilibre, lorsque I'on ajoute un réac-
tif. Dans 1'état d*équilibre, le quotient de réaction Q, est €gal a la constante
d’équilibre K. On a:

(ncswr)f’g {neouf‘q

rna&‘ichéq {"ul cool ) éq

Q,=K=

Ajoutons une quantité supplémentaire d’acide carboxylique : cet ajout fait
diminuer le quotient de réaction Q, puisque n_,, figurant au dénominateur a
augmenté. Le rapport Q,/ K devient inférieur a 1, le systéme évolue dans le
sens direct, ¢’est-a-dire dans le sens de la consommation du réactif ajouté.

E] En éliminant ’un des produits de la réaction

L état d’équilibre étant atteint, éliminons 1'un des produits de la réaction,
par exemple par distillation, dans I’hypothése o ce produit a une tempéra-
ture d’ébullition inférieure a celle des autres constituants du systeme.
Supposons que ce soit I'ester : la valeur de Q, diminue puisque 7, figure
au numérateur. Le rapport Q, / K devient inférieur 2 1, le systéme évolue dans
le sens direct, ¢’est-a-dire dans le sens de la formation du produit éliminé.

Un systéme homogene dans I'état d’équilibre évolue dans le sens
direct si I’on ajoute un réactif ou si I'on élimine I'un des produits.

MM Application a la préparation d’un ester

* Pour rendre la transformation plus rapide, on effectue I’estérification en
chauffant a reflux les réactifs (fig. 9) et en opérant en présence d’un cata-
lyseur (quelques gouttes d’acide sulfurique concentré ou quelques cristaux
d’acide paratoluénesulfonique plus commode @ manipuler).

* Pour obtenir un ester avec le meilleur rendement possible, on peut :

— utiliser un exces du réactif le moins cofiteux

— effectuer la distillation de ester (fig. 10), dans le cas des premiers termes
ayant une température d’ébullition normale E inférieure a celle de I'acide et
de I’alcool correspondant (fig. 11)

— utiliser un dispositif permettant d’éliminer I’eau du milieu réactionnel en
phase vapeur a I'aide d’un solvant organique comme le toluéne. L'eau
n’étant pas soluble, a I’état liquide dans le toluéne, pourra €tre séparée par
décantation aprés condensation des vapeurs (séparateur de Dean et Stark).

E=54°C

réfrigérant

méthanoate
— d'éthyle

acide méthanoique
+ éthanol + H;S0,
(quelques gouttes)

eau
tiede  réfrigérant
a boules

mélange réactionnel
en ébullition

chauffe-ballon

Fic. 9 Préparation d'un ester par chauffage
a reflux d’'un mélange d'acide et d'alcool en
présence d'un catalyseur.

» Voir exercices n°s 14 a 18, pages 278 a 280

CH, —OH | H— COOCH,
H—coon | E=847°C | E=315°C
E=1005°C | cH,— OH | H—COOCH,
E=785°C | E=543°C
CH, — OH |CH,—COOCH,
CHJ—-COOH E=647°C EB=STC
=118°C
& C,H, — OH |CH,—COOCH,
E=785°C | E=712°C

Fic. 11 Températures d'ébullition normale
E des alcools, des acides carboxyliques et
des esters dérivés pour les premiers termes
de ces séries. Ces esters ont des tempéra-
tures d'ébullition plus basses que les alcools
et les acides bien que leur masse molaire soit
plus grande.

Fic. 10 ['estérification devient totale si I'on distille I'ester au
fur et & mesure de sa formation.
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L'ESSENTIEL

-l Etude expérimentale
de Vétat d’équilibre

M La réaction d’estérification ou la réaction d'hydrolyse
d'un ester peuvent étre suivies expérimentalement en
titrant au cours du temps 1'acide carboxylique présent
dans le systéme en évolution.

T e e e

Estérification (1 mol CH,- COOH + 1 mol C,H,- OH).

0,33f-------===ccocccccaae

Hydrolyse d'un ester (1 mol CH,- COO-C,H, + 1 mol H,0).

W Réaction d’estérification et réaction d'hydrolyse d'un
ester sont deux réactions inverses 1’'une de I’autre qui
conduisent 2 un état d’équilibre ol coexistent les quatre
constituants ; on écrit I’équation de la réaction :
R-COOH + R’-0OH = R-COO-R’ + H,0
acide alcool ester eau
carboxylique
® Les transformations associées a ces réactions sont trés
lentes et limitées ; elles conduisent 2 un méme état
d’équilibre a partir d’'un mélange équimolaire des réac-
tifs soit acide + alcool, soit ester + eau.

® Une augmentation de la température permet d’at-
teindre 1'état d'équilibre plus rapidement mais est sans
effet sur la composition de cet état.

Iinfluence de divers facteurs

B L’emploi d'un catalyseur, ici 1’ion H*, permet
d’atteindre 1'état d’équilibre plus rapidement mais est sans
effet sur sa composition, car le catalyseur agit de la méme
facon sur la réaction directe et sur la réaction inverse.

® L’utilisation d’un exces de 1’un des réactifs permet
d’accroitre le taux d’avancement de la réaction et donc le
rendement par rapport au réactif limitant.

® Le rendement d'une transformation est le rapport entre
la quantité de matiére de produit effectivement obtenue et la
quantité de matiére que 1’'on obtiendrait si la transformation
était totale.

W La constante d’équilibre associée a 1'équation de la
réaction d’estérification a pour expression :

K= ("esler)éq (nenu)éq
(R yiae)ég Maicoo)ég

B Exceptionnellement, K ne dépend pas de la tempéra-
ture (du fait du caractére athermique de la réaction).

K dépend de la classe de I’alcool.

A partir d’un mélange équimolaire des réactifs, les taux
d’avancement a 1'équilibre pour la réaction d’estérifica-
tion sont de 1'ordre de :

— 67 % pour un alcool primaire

— 60 % pour un alcool secondaire

— 5,0 % pour un alcool tertiaire.

Controle des réactions
d’estérification et d’hydrolyse

® On accroit la vitesse de I'estérification ou de 1"hydro-
lyse en augmentant la température ou en opérant en pré-
sence d’ions H* qui catalysent ces deux réactions.

B Un catalyseur est une espece chimique qui augmente
la vitesse de la réaction sans figurer dans 1'équation de la
réaction et sans modifier 1'état d’équilibre.

® L'utilisation d’un exceés de I’un des réactifs ou I’éli-
mination de I’'un des produits de la réaction déplace
I’état d’équilibre d’un systeme dans le sens direct.

B Pour améliorer le rendement d’une estérification, on
peut :

— prendre un exces du réactif le moins cofiteux

— et/ou éliminer I'un des produits, soit 1’eau, soit 1’ester
(par distillation s'il est plus volatil que les réactifs).

« Estérification » Constante d’équilibre
* Hydrolyse d’'un ester * Rendement

* Etat d’équilibre * Déplacement d’'un

* Quotient de réaction  équilibre

- Voir lexique page 348



Préparation d’un aréme alimentaire

La préparation de I'acétate d’isoamyle, ou éthanoate de 3-méthylbutyle, utilisé
comme arébme alimentaire, ou en parfumerie, permet d’illustrer les techniques de

laboratoire en chimie organique.

MATERIEL

» Ballon de 100 mL et chauffe-ballon, réfrigérant & boules.
* Ampoule a décanter, entonnoir.

» Bécher de 250 mL, deux erlenmeyers de 50 mL.

» Acide éthanoique pur (glacial).

* Alcool isoamylique ou 3-méthylbutan-1-ol.

« Acide paratoluénesulfonique (ou & défaut acide sulfu-
rique concentré).

= Solution de carbonate de sodium & 20 %.

* Papier-pH. .

= Solution saturée de chlorure de sodium.

» Sulfate de magnésium anhydre.

SCHEMA DU MONTAGE
= Réaliser le montage de la figure ci-dessous.

réfrigérant

OssectiFs : Préparer un ester et I'extraire du
mélange réactionnel. Déterminer le rendement de

la préparation.

® Dans le ballon de 100 mL, introduire 10 mL d'alcool
isoamylique, 30 mL d'acide éthanoique pur et quelques
grains de pierre ponce.

® Ajouter environ 1,0 g d'acide paratoluénesulfonique ou,
a défaut et avec les précautions d'usage, 1,0 mL d'acide
sulfurique concentré.

M Adapter le réfrigérant ascendant et, aprés avoir mis
en route la circulation d'eau, chauffer a reflux, a I'aide du
chauffe-ballon, pendant une demi-heure.

m Arréter le chauffage, puis refroidir extérieurement le bal-
lon sous un jet d'eau froide.

Verser son contenu dans un bécher de 250 mL, contenant
environ 80 mL d'eau glacée.

® Rincer le ballon avec un peu d'eau; ajouter au contenu
du bécher et agiter un instant.

® Transvaser dans une ampoule & décanter a l'aide d'un
entonnoir.
Ecarter la phase aqueuse aprés décantation.

® Recueillir la phase organique dans un bécher de 250 mL
et, tout en agitant vivement, y ajouter, par petites portions,
une solution de carbonate de sodium & 20 % (attention aux
mousses) jusqu'a obtenir un pH voisin de 7,0 (vérifier par
une touche au papier-pH).

® Apres cessation du dégagement gazeux, décanter a
nouveau dans I'ampoule.

Ecarter la phase aqueuse.

® Laver la phase organique restante avec une solution
saturée de chlorure de sodium (environ 25 mL). Décanter
et écarter la phase aqueuse.

® Recueillir la phase organique dans un erlenmeyer.
Y ajouter environ 3,0 g de sulfate de magnésium anhydre.

Boucher I'erlenmeyer et I'agiter quelques instants pour

sécher la phase organique.
Recueillir le liquide surnageant dans un erlenmeyer de
50 mL préalablement taré.

B Peser l'ester recueilli.
Noter son odeur.

P QUESTIONS

Ecrire I'équation de la réaction et, a I'aide des données du
tableau ci-dessous, répondre aux questions suivantes.

_CH,-COOH m Ester
Densité 1,05 0,81 0,87
Température
débullition (°C) 118 130 142
M (g - mol-") 60 88 130

1. A-t-on fait réagir I'acide et I'alcool dans des propor-
tions équimolaires ?

Pourquoi ?

2. Quel réactif a-t-on choisi de prendre en excés ? Pour
quelles raisons ?

3. Calculer le rendement de la préparation de 'ester.

4. Quel est le role de la solution de carbonate de sodium
lors de I'extraction ?

Quel est le gaz qui se dégage ?

Ecrire les équations des réactions correspondantes.

5. Comment pourrait-on purifier I'ester obtenu ?
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Les expériences consis-
tent & introduire les sub-
stances que 1'on fait réagir
dans des vases scellés, a les
chauffer a4 une tempéra-
ture déterminée pendant un
temps plus ou moins long, a
analyser les produits, enfin &
calculer les résultats de
I'analyse...
Les vases clos sont des tubes
de verre scellés a la lampe :
les substances que nous y
introduisions étaient pesées
avec le plus grand soin dans le tube méme; leur masse
s’élevait & 1 ou plusieurs grammes. En général, nous avons
composé nos divers mélanges en observant des rapports
simples entre les nombres de moles des substances qui les
formaient.
Dans les expériences que nous avons réalisées a 100 °C,
nous avons fait usage d’'un bain-marie.

Marcellin Berthelot.

E En général les expériences consistent :

— soit & faire agir un acide pur avec un alcool,
— soit a ajouter une masse connue d’eau au systéme pré-
cédent,
— soit a faire agir de I’eau en proportion également pesée
avec un ester,
— soit a ajouter des masses connues d’acide ou d’alcool
aux systemes formés d’ester et d’eau.
Dans tous les cas de ce genre, le produit final se compose
de quatre corps, a savoir: I'ester, I’alcool libre, I'acide
libre, 1’eau,

Mais ces quatre corps sont dans des proportions telles

qu’il suffit de déterminer exactement la masse d'un
seul d’entre eux, & un moment quelconque des expériences,
pour en déduire toutes les autres, pourvu que I'on connaisse
les masses des matieres primitivement mélangées. C'est
évidemment ['acide qu’il faut déterminer... On le titre
(tableaux 1 et 2) par une liqueur de baryte en présence de
tournesol.

n On voit par ces nombres combien Iestérification

s’accélere, a mesure que la température s'éléve.
Cinq heures a 180 °C suffisent pour arriver au méme
terme que 150 heures a 100 °C. et pour aller plus loin,
qu’une année a la température ordinaire.

4 « Recherche sur les affinités. »

- | Quelques extraits du mémoire publié en 1862 par Berthelot et Péan de Saint-Gilles.
(Texte modifié pour utiliser le langage actuel de la chimie).

Dans ces conditions, un petit nombre d’heures suffisent
pour approcher de la limite d’équilibre stable, d’assez prés
pour que les variations ultérieures ne soient plus sensibles
a l'expérience.

Durée de | Pourcentage Durée de | Pourcentage
Iexpérience |d’acide initial| | I'expérience |d’acide initial
(en jours) estérifié (en heures) estérifié
15 10,0 4 25,8
22 14,0 | 5 31,0
70 373 9 41,2
72 38,3 15 474
128 46,8 32 55,7
154 48,1 60 59.0
277 53,7 83 60,6
368 [ 55.0 150 65,0

1. Mélange équimolaire d'acide 2. Mélange équimolaire d'acide
éthanoique et d'éthanol 4 18 °C. éthanoique et d'éthanol & 100 °C.

Faisons réagir, par exemple, 1'alcool ordinaire
(éthanol) avec I'acide éthanoique. Les deux corps
se combinent peu & peu, avec une grande lenteur, mais la
réaction opérée entre une mole d’acide et une mole d’al-
cool ne va jamais jusqu’a les combiner complétement.
Elle s’arréte longtemps avant que ce terme soit atteint,
parce qu’elle est limitée par I'action de I'eau produite
dans la combinaison, laquelle tend a décomposer |'ester
déja formé.
Si I’on élimine 1'eau, la réaction d'un acide avec un
alcool, & nombres de moles égaux peut aller jusqu’au
bout, de méme que la réaction d'un acide avec une base.
Mais dans les conditions ordinaires, 1'eau intervenant,
I'estérification s’arréte & une certaine limite.

» QUESTIONS

1. A raide du tableau 2, tracer la courbe donnant le taux
d’avancement de la réaction en fonction du temps.

2. Relever dans ce document les passages concernant la
réaction d’hydrolyse d’'un ester.

3. Quel passage décrit ce qu'est un état d’équilibre ?

4. Quel passage fait état du déplacement de I'état
d’équilibre ? Comment est-il obtenu ?



EnoncE )

Par chauffage d’'un mélange constitué de 1,0 mol de pro-
pan-2-ol A et de 1,0 mol d’acide méthanoique B, on a
obtenu, aprés traitement approprié, 53 g d'un composé
organique C.

1. Ecrire 'équation de la réaction modélisant la transformation
effectuée.

2. Donner le nom et la formule semi-développée du composé C.

3. Calculer le rendement de la transformation réalisée.

&. En supposant que I'on a isolé l'intégralité du composé C
présent & I'équilibre, calculer la constante d'équilibre K asso-
ciée a I'équation donnée en 1.

5. Quel rendement pourrait-on obtenir en effectuant la méme
transformation & partir d'un mélange de 1,0 mol de A et de
2,0 mol de B?

Etude d’une réaction d’estérification

6. Au mélange & I'équilibre obtenu initialement par chauffage
de 1,0 mol de A et de 1,0 mol de B, on ajoute 1,0 mol de B.

a. Dans quel sens évolue le systéme ?

b. Déterminer sa composition lorsque le nouvel état d'équilibre
est atteint ?

c. Quel est alors le rendement en ester ?

d. Comparer ce résultat a celui de la question 5.

DonNEES
* Masses molaires atomiques (g . mol-") :
MH‘:.I.U: MC= 12; MD= 16.

MErHoDE }

® Préciser le produit auquel on s'intéresse et le réactif par
rapport auquel on calcule le rendement (en général, le réactif
limitant).

e En déduire la quantité de matiére maximale n,,, de produit
susceptible d'étre obtenue, compte tenu de la steechiométrie
de la réaction.

Calculer le rendement d’une transformation

e Déterminer la quantité de matiére n,, de produit effective-
ment obtenue.
o Appliquer la formule de définition du rendement :

. Mot

N Flos

- P

-

SoLUTION

 COMMENTAIRES )

" 4

1. L'équation de la réaction s'écrit :

pyle, dont la formule semi-développée est :

0
7
H-C CH,
“o-cni
CH,

H-COOH + CH,-CHOH-CH, = H-COOCH(CH,), + H,0
2. Le composé C est le méthanoate de méthyléthyle, ou méthanoate d'isopro-

C'est une réaction d'estérification.

Bien mettre en évidence le groupe caracteris-
tigue.

3. Compte tenu des quantités de matiére initiales et de la steechiométrie de la
réaction, la quantité de matiere maximale d'ester que I'on obtiendrait lors d'une
transformation totale est : n,,,, = 1,0 mol. m

La quantité de matiére d'ester effectivement obtenue est /= 7

ester

Appliquer la méthode.

On calcule, pour la formule brute C,H,0,, une masse molaire :
M, =4x12+8x10+2x16=88 g mol.

53
D'otl ny = i 0,60 mol.

Le rendement de la préparation est :
& Appliquer la relation de définition du rendement.
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&. On peut dresser le tableau d'évolution du systéme suivant, en considérant que
I'état final est I'état d'équilibre et en tenant compte du fait que |'avancement a

I'équilibre est x,= n,, = 0,60 mol.
ation | H-COOH + CH,~CHOH-CH, = H-COOCH(CH,), + H,0
1.0 1,0 0 0
ma) 1,0 - X,= 0,40 [ 1,0 - x,=040| x,=060 X,= 0,60

La constante d'équilibre K a pour expression :

("muo]aq( aicooég

Exprimer K avec les valeurs des quantités de
M =2,25 matiére.
0,40 x 0,40

5. Avec les quantités initiales indiquées, le tableau d'évolution devient :
H-COOH + CH,-CHOH-CH, = H-COOCH(CH,), + H,0

2.0 1.0 0 0
20 - x; 1.0-% X; X
On calcule alors l'avancement 2 I'équilibre, & I'aide de la constante K:

X Xy Xy
@2-x)0-x)
dont la seule solution inférieure & 1 est : x,= 0,78 mol.

Le réactif limitant est |'alcool, c'est par rapport a lui que I'on détermine le rende-
ment. La quantité de matiére d'ester que I'on obtiendrait lors d'une transformation
totale est n,,, = 1,0 mol, alors que la quantité effectivement obtenue est 1, = x,.

= 0,78, soit 78 %.

La valeur de K est la méme car elle ne dépend

= 2,25 qui conduit a 'équation 1,25 x7 -
pas des conditions initiales.

6,75 X, + 45 =0

Appliguer a nouveau la méthode.

Le rendement en ester est doncn = "

6. a. Le systeme évolue dans le sens de la disparition du réactif ajouté, donc
dans le sens direct.

b. Dressons le tableau décrivant |'évolution du systéme lorsqu'au mélange a
I'éqmllbre on ajoute 1,0 mol de B.

H-COOH + CH,-CHOH-CH, = H-COOCH(CH,), + H,0
1,40 0,40 0,80 0,60
1,40 - X, 0,40 - x/, 0.60 + x, 0,60 + x'

On détermane l'avancement final x, dans le nouvel état d'équilibre a l'aide de la
constante K:

Pour obtenir I'état initial, on ajoute 1,0 mol de
B a I'état d'équilibre précédent (question 4.).

(0,60 + x/,)?
(1,40 — x’) (0,40 — ')
qui conduit a I'équation 1,25 x’,?— 5,25 x', + 0,90 =0
dont la solution comprise entre 0 et 0,40 est x’,= 0,18 mol.
D’ou la composition du mélange dans le nouvel état d'équilibre :

A:0,22 mol; B: 1,22 mol; C: 0,78 mol ; H,0 : 0,78 mol.

c. Le rendement se calcule par rapport au réactif limitant A dont 1,0 mol a été
mise en jeu : _ 078

M totel 10
d. Le rendement est le méme que celui obtenu a partir d'un mélange initial de
1,0 mol de A et de 2,0 mol de B. Que I'excés de réactif soit apporté dans I'état initial
ou dans I'état d'équilibre ne modifie pas le rendement dans I'état d'équilibre final.

K= =225

n=_"e =78 %

Il faut prendre en compte la quantité totale de
réactif limitant.




~ COoNTROLE
DES CONNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. Le suivi expérimental de I'estérification se fait en
titrant I'... ... au cours du temps. Pour suivre une
hydrolyse, on titre I'... ... au cours du temps.

b. On obtient le méme état d'équilibre lors d'une estéri-
fication ou d'une hydrolyse a partir d'un mélange ...
des réactifs.

c. Un mélange de 1,0 mol d'acide éthanoique et de
1,0 mol d'éthanol conduit & un état d'équilibre constitué
par ... mol d'ester, ... mol d'eau, ... mol d'acide étha-
noique et ... mol d'éthanol.

d. Une augmentation de la ... ou I'emploi d'un ... per-
met de rendre plus rapide la réaction d'estérification.

E Vrai ou faux?

a. Un alcool tertiaire s'estérifie plus complétement
qu'un alcool primaire, dans les mémes conditions.

b. La température est sans effet sur le taux d'avance-
ment a I'équilibre d'une réaction d'estérification.

c. On peut déplacer I'état d'équilibre de la réaction
d'hydrolyse d'un ester en faisant varier la température.

d. L'emploi d'un catalyseur permet d'obtenir un taux
d'avancement a I'équilibre plus éleveé.

e. L'eau n'intervient pas dans 'expression de la constante
d'équilibre associée a |'équation de la réaction d'estérifi-
cation.

El acm

a. Un mélange équimolaire d'acide carboxylique et d'un
alcool tertiaire conduit a I'état d'équilibre avec un taux
d'avancement voisin de :

[1500%; [160%; [1670%.

b. L'hydrolyse d'un ester par une quantité équimolaire
d’eau conduit a |'état d'équilibre avec un taux d'avance-
ment de 33 %. L'alcool formé est un alcool :

(] primaire; [ secondaire; [ tertiaire.

c¢. Pour accroitre le rendement de la préparation d'un
ester, on peut :

] opérer a température plus élevée;

[ 1 utiliser un catalyseur;

[ 1 éliminer I'un des produits;

[] utiliser un exces de I'un des réactifs.

n Apprendre a rédiger

Expliquer succinctement la méthode utilisée par Ber-
thelot pour effectuer I'étude expérimentale de la réac-
tion d'estérification.

B Savoir-faire expérimental

Décrire le protocole expérimental de la préparation d'un
ester en soulignant les différents facteurs permettant
d'accroitre la vitesse de réaction et d'améliorer le ren-
dement de la préparation.

APPLICATION
DES CONNAISSANCES

Réactions d’estérification

B ﬂ Quel est I'état final ?

A partir d'un mélange de 1,0 mol d'acide éthanoique et de
1,0 mol d'éthanol, on obtient, dans I'état d'équilibre, 2/3 de
mol d'eau.

a. Ecrire 'équation de la réaction qui s'est produite.

b. Calculer la valeur de la constante d'équilibre K associée a
cette équation.

c. On mélange 1,0 mol d'acide éthanoique, 2,0 mol d'étha-
nol et 4,0 mol d'eau. Quelle sera la composition de I'état
final lorsque I'équilibre sera atteint ?

ﬂ ﬂ Ester d’alcool secondaire

a. Ecrire I'équation de la réaction d’estérification mettant en
jeu I'acide propanoique et le propan-2-ol.

b. Déterminer la valeur de la constante d'équilibre associée
& cette équation sachant que si I'on part d'un mélange équi-
molaire des deux réactifs, on obtient un taux d'avancement
a I'équilibre de 60 %.

c. On part d'un mélange contenant 1,0 mol de chacun
des réactifs et des produits. Dans quel sens la réaction évo-
lue-t-elle ?

d. Quelle est la composition du systéme dans son état
d'équilibre ?

Bag Equilibre ou évolution ?

On consideére la réaction mettant en jeu les réactifs acide
méthanoique et propan-1-ol.

a. Ecrire I'équation de la réaction.

b. On réalise les deux mélanges ayant les compositions sui-
vantes.

Mélange Acide Alcool Ester Eau
A (en mol) 0.4 0.4 0,5 05
B(enmol) | 03 06 08 09

Sachant que la constante d'équilibre associée a I'équation
de la réaction a pour valeur K = 4,0, indiquer pour quel
mélange I'état d'équilibre est déja établi.

c. Dans quel sens évolue I'autre mélange ?

d. Quelle est sa composition finale ?

B ﬂ Quel est le rendement ?

En faisant réagir 30 g d'acide éthanoique avec 74 g de
butan-1-ol, on a obtenu 49 g d'ester.

a. Ecrire 'équation de la réaction modélisant cette transfor-
mation et nommer I'ester obtenu.

b. Déterminer le rendement de cette transformation.

c. Calculer le quotient de réaction dans I'état final du systéme.
d. Cet état final était-il I'état d'équilibre, sachant que la
constante d’équilibre associée a la réaction étudiée a pour
valeur K=4,07?

DoNNEES

« Masses molaires atomiques (g - mol -') :
M,=10; M.=12; M,=16.
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Réactions d’hydrolyse
B Ede d'une hydrolyse

L'hydrolyse du méthanoate de méthyle, réalisée en solution
homogéne avec un mélange de 1,0 mol d'ester et de 1,0 mol
d'eau, conduit, dans I'état d'équilibre, a 0,31 mol d'acide
méthanoique.

a. Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette transfor-
mation.

b. Calculer la valeur de la constante d'équilibre K associée a
cette équation.

c. Quelle sera la composition dans I'état d'équilibre d’'un
mélange qui, dans I'état initial, est constitué de 1,0 mol d’ester
et de 3,0 mol d’eau en solution homogene ?

mﬂ Rendement d’une hydrolyse
On effectue I'hydrolyse du propanoate de méthyléthyle :

CH, - CH, - COOH - CH - (CH,),

a. Ecrire I'équation de la réaction correspondante et nom-
mer les composés obtenus.

b. Dans quelles conditions doit-on se placer pour rendre la
réaction plus rapide ?

c. Comment améliorer le rendement de cette transformation ?
d. Une transformation réalisée sur 58,0 g d'ester a conduit a
33,3 g d'acide propanoique. Calculer le rendement de cette
transformation (rechercher les masses molaires nécessaires).
e. Indiquer un mode opératoire permettant de séparer l'acide
carboxylique obtenu des autres constituants du systeme.

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éleve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

La réaction de 1,0 mol d'acide éthanoique avec 1,0 mol
d'éthanol conduit, dans I'état d’équilibre, a 0,67 mol d'ester;
le traitement du mélange conduit, aprés distillation, a 0,60
mol d'éthanoate d'éthyle.

a. Exprimer la constante d'équilibre associée a I'équation de
cette réaction.

b. Déterminer le rendement de la préparation effectuée.

Solution annotée d’un éléve

a.la cmbtonk &‘mea la. \daibion ;
CHa-COOH + CH3-CH,-OH = CH3-C00-CHy-CHz 4+ Hq0

[CHa-Coo-CHy~Chs]
[CHa- coom T«[Chx-Cha -OH]

a.*twm&)nt.rm. K=

T . B Yous Y
&, lzlmwatfm e Lo '
MWML |
’M &.
O'h,a- "Q O* 090 /&:ﬂhgo"/o.
0,6%

E ﬂ Estérification d’un alcool secondaire

1. Un alcool saturé A a pour formule brute C,H, 0.

Quels sont les différents isoméres de constitution possibles ?
Donner pour chacun la formule semi-développée corres-
pondante, en précisant sa classe. Soit A, I'alcool secon-
daire.

2. Dans un tube placé a température constante, et en pré-
sence de traces d'acide sulfurique, on introduit 5,0 milli-
moles d’'acide éthanoique et 5,0 millimoles de A,.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit.

b. On attend suffisamment longtemps pour considérer que
la transformation est terminée.

On titre alors |'acide éthanoique restant a l'aide d’une solution
d’hydroxyde de sodium de concentration ¢, = 0,10 mol - L.
L'équivalence est obtenue aprés addition d'un volume
v, = 20 mL de cette solution d’hydroxyde de sodium.
Déterminer le pourcentage d'acide éthanoique qui a réagi
avec |'alcool A, dans I'état final. On admet que la quantité
d'acide sulfurique est négligeable.

c. Le rendement de la transformation étudiée serait-il amé-
lioré si on augmentait la quantité d'acide sulfurique utilisée ?

m ﬂ Déplacement d'équilibre

1. On étudie la réaction entre I'acide méthanoique et le
méthanol. Dans plusieurs ampoules, on mélange 2,3 g
d'acide et 1,6 g d'alcool. On scelle ensuite les ampoules et
on les place dans une étuve a 50 °C.

Au bout de 24 heures, on constate que la masse d'acide
que I'on peut titrer reste constante et vaut 0,76 g.

a. Ecrire 'équation de la réaction en utilisant les formules
semi-développées.

b. Quelles sont ses caractéristiques ?

c. Quel est le pourcentage d'alcool estérifié ?

2. On veut maintenant préparer du méthanoate de méthyle.
Proposer un montage qui permettra, avec les mémes réac-
tifs que précédemment, d'obtenir un rendement plus impor-
tant et de séparer I'ester formé (faire un schéma détaillé,
expliquer son principe et préciser pour quelle raison le ren-
dement est amélioré).

DonnEEes

= Masses molaires atomiques: M, =1,0g - mol' ; M. =12 g - mol-' ;
M,=16g-mol".

« Températures d'ébullition normale : acide méthanoique :
méthanol : 65 °C; méthanoate de méthyle : 31 °C; eau: 100 °C.

100 °C;

EE Utilisation d’un excés d’un réactif

1. On se propose de préparer de I'acétate de 3-méthylbutyle
par estérification.

a. Donner la formule semi-développée et le nom de !'acide,
puis de I'alcool nécessaire a la réaction.

b. Ecrire I'équation de la réaction ; en donner les caractéristiques.
2. On réalise un mélange steechiométrique contenant
0,2 mole de chaque réactif; calculer le volume d'acide ainsi
que celui d'alcool qu'il faut utiliser.



3. La réaction étant terminée, on titre I'acide restant. Il faut
verser un volume v, = 33,5 mL de soude, de concentration
¢, = 2,0 mol - L' pour atteindre |'équivalence.

a. Quelle quantité d'acide restait-il dans le milieu réactionnel ?
b. Calculer le rendement de cette transformation (rapport
du nombre de moles d'ester formé au nombre de moles
d’alcoal initial).

c. Quelle masse d'ester peut-on espérer obtenir par cette
méthode ?

4. On effectue une seconde préparation en partant d'un
meélange initial formé de 0,2 mol d'alcool et de 1,0 mol d'acide.
a. Justifier qualitativement |'obtention d'un rendement en
ester, par rapport a I'alcool, supérieur au rendement précé-
dent.

b. A I'aide des résultats de la question 3., calculer la valeur de
la constante d'équilibre K associée a I'équation de la réaction.
c. Déterminer le rendement de cette seconde préparation.

DonnEes
Réactifs Masse molaire mc Masse volu
m. nﬂ-‘l] m . I'l“.'1)
acide 60 1,05
alcool 88 0,80

mﬂ Un ester au parfum exotique

Le méthanoate d'éthyle (ou formiate d'éthyle) est un ester a
odeur de rhum; il peut étre légalement utilisé comme addi-
tif alimentaire.

L'exercice a pour but d'étudier la synthése de ce composé
par une estérification entre I'acide méthanoique et |'éthanol.
L'ester est distillé et recueilli au fur et 8 mesure de sa for-
mation.

Protocole

Préparation

Dans un ballon, on mélange :

- 37,7 mL d'acide méthanoique

- 29,1 mL d'éthanol pur

- 5,0 mL d'acide sulfurique concentré.

Expérience

Le ballon, surmonté d'un ensemble a distiller, est placé dans
un chauffe-ballon ; la température en téte de colonne aug-
mente tout d'abord, puis se stabilise aux alentours de 55 °C;
on cesse la récupération du distillat dés que la température
amorce une remontée.

Mesures
- Masse de distillat recueilli : 29 g.
- Volume du distillat : 32 mL.

I - Questions concernant le protocole

1. Quel est le réle de I'acide sulfurique ?

2. Outre la distillation de I'ester formé, le chauffage remplit
une autre fonction : laquelle ?

3. Analyse du distillat

a. Aprés avoir calculé sa masse volumique, montrer que le
distillat est constitué de méthanoate d'éthyle.

b. Quelle autre indication confirme ce résultat?

11 - Exploitation de I'équation
1. Ecrire I'équation de la réaction d'estérification.
2. Calculer les quantités de matiére (en moles) d'acide
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méthanoique et d'éthanol initialement introduites ; quel est
le réactif limitant de cette réaction ?
3. Définir, puis calculer le rendement de la transformation.

DonnEes
Masse d'ébullition Masse
0 en°C molaire
(g-mL7) | apression | (g-mol)
‘normale
Acide
méthanolque 1,22 100,7 46
Ethanol 0,79 78,5 46
Méthanoate
" d'éthyle 091 54,3 74

m H Une odeur de jasmin
L'acétate de benzyle est un des constituants de

w I'essence de jasmin. On le prépare ici par réaction
de I'acide éthanoique avec |'alcool benzylique de formule
brute : C;H,-CH,OH.

Ecrire I'équation de la réaction.

Quel nom la réaction considérée porte-t-elle ?

Indiquer des caractéres généraux des réactions de ce type.
Pour réaliser cette transformation, on chauffe a reflux, pen-
dant 20 minutes, 10 mL d‘acide éthanoigue, 18 mL d’alcool
benzylique, des traces d'acide sulfurique concentré (qui
peuvent avantageusement étre remplacées par quelques
cristaux d'acide paratoluénesulfonique) et quelques grains
de pierre ponce.

Apres refroidissement, on ajoute au contenu du ballon une
solution saturée de carbonate de sodium jusqu'a obtenir la
basicité de la phase aqueuse du mélange. On extrait alors
au dichlorométhane et on séche la phase organique sur sul-
fate de magnésium anhydre. Aprés élimination du solvant,
on recueille par distillation 16 mL d’acétate de benzyle.

a. Quelles étaient, en moles, les quantités de matiére ini-
tiales d'acide éthanoique et d'alcool benzylique introduites ?
Quelle est, de méme, la quantité de matiere d'éthanoate de
benzyle effectivement obtenue? En déduire le rendement
de la transformation.

b. On a utilisé un chauffage a reflux du mélange réaction-
nel, conformément au schéma ci-dessous.

réfrigérant

ballon

chauffe-ballon

-——— support élévateur




280

Quel en est l'intérét ?

c. Quel a été le role de I'acide sulfurique (ou de l'acide
paratoluénesulfonique) ?

d. Dans le traitement par la solution de carbonate de
sodium, quels composés se trouvent ainsi transformeés ?
Quel est I'intérét de cette opération ?

e. Décrivez comment vous procéderiez pour effectuer I'extrac-
tion par le solvant dichlorométhane, sachant que la masse
volumique de ce solvantest p =133 kg - L.

DonNNEES

» Masses molaires atomiques :

M.=12g-mol"'; My=1,0g.mol": M;=16g - mol' ;
* Masses volumiques :

- acide éthanoique : 1,05 g/mL

- alcool benzylique : 1,04 g/mL

- éthanoate de benzyle: 1,06 g/mL.

EB Préparation d’un ester odorant

w Le benzoate de méthyle, utilisé en parfumerie,
%" existe dans diverses huiles essentielles naturelles
(ilang-ilang, ceillet...), c'est un liquide a odeur forte et aro-
matique.

1. Le benzoate de méthyle est obtenu par une réaction d'esté-
rification entre |'acide benzoique de formule C;H,-COOH et le
méthanol de formule CH,-OH en présence d'acide sulfurique.
1. Ecrire I'équation de la réaction et donner ses caractéris-
tiques.

2. Quel est le role de I'acide sulfurique ?

Il. Dans un ballon, on introduit 12,2 g d'acide benzoique,
40 mL de méthanol, 3,0 mL d'acide sulfurique concentré et
quelques grains de pierre ponce. On réalise un montage a
reflux sous la hotte et on chauffe doucement pendant 1 heure.
1. a. Parmi les montages représentés ci-aprés, quel est
celui qui convient pour réaliser un montage a reflux? Justi-
fier votre choix.

b. Pourquoi chauffe-t-on ? Quelle est I'utilité du montage a
reflux ?

2. a. Déterminer la quantité de matiére initiale de méthanol,
puis d'acide benzoique.

b. Montrer que I'on utilise un excés de méthanol. Quel est le
but recherché ?

IIl. Aprés refroidissement, on verse le contenu du ballon
dans une ampoule & décanter, contenant 50 mL d'eau distil-
|ée froide. On obtient deux phases différentes.

Apreés traitement de la phase contenant I'ester, on récupére
une masse m= 10,2 g de benzoate de méthyle.

1. Dessiner I'ampoule & décanter ; indiquer la place respec-
tive des deux phases et préciser leur contenu.

2. a. Quelle serait la masse d'ester m, obtenue si la trans-
formation était totale ?

b. Calculer le rendement de la transformation réalisée.

Donnies

> e - ] i | s
acide
benzoique 122 1.3 peu soluble
méthanol
(vapeurs toxiques) o 0.8 soluble
d'f:,‘,f;ﬁ;‘fe 136 11 insoluble

mﬂ 1. Un alcool commercial est un mélange de deux

& isomeres de formule brute C,H,,0OH, essentielle-
. ment |'alcool isoamylique A de formule :
CHa—(IIH—CHz—CH,~OH

CH,
et, en faible quantité, I'alcool B de formule :
CHS—CHZ—?H~CH2—0H

CH,
Donner le nom systématique de la molécule de ces deux
alcools.
En quoi ces deux isoméres se distinguent-ils ?
2. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide éthanoique
CH,—COOH et I'alcool isoamylique C;H,,OH (molécule A).
On utilisera les formules semi-développées.
L'ester produit dégage une odeur de banane.
Donner quelques propriétés de cette réaction d'estérification.
3. On mélange 16 g d'acide éthanoique pur, 8,0 g d'alcool
isoamylique et 0,5 mL d'acide sulfurique concentré. On
chauffe a reflux environ 1 heure.
a. Pourquoi chauffe-t-on ?
b. Pourquoi utilise-t-on de I'acide sulfurique ?
c. Les réactifs sont-ils mis en ceuvre dans les conditions
steechiométriques ?
d. Pourquoi utilise-t-on un réactif en excés ?
e. On obtient 7,0 g d'ester.
Calculer le rendement de la transformation.
4. a. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide éthanoique
et I'alcool B. On utilisera les formules semi-developpées.
b. Quel est le nom de I'ester formé?
c. Les propriétés de cette réaction d'estérification sont-elles
différentes de celles de la réaction d'estérification étudiée a
la question 2. Justifier la réponse.
DonNnNEEs = Masses molaires :
M (acide éthanoique) = 60 g-mol-'; M (alcool isoamylique) =
88 g- mol-'; M (ester) =130 g - mol-'.



Cinétique de Pestérification

m ﬂ Utilisation d’'une courbe n =¥ (1)

Pour étudier la cinétique d'une réaction d’estérification,
0,20 mol d'acide éthanoique sont mélangés a 0,20 mol de
butan-2-ol, le volume du mélange est V=30 mL.

a. Indiquer comment mesurer ces quantites.

b. Ecrire I'équation de la réaction.

c. Le mélange, en présence de catalyseur, est légérement
chauffé. A intervalles de temps réguliers, un petit volume
du mélange réactionnel est prélevé et refroidi; le titrage de
I'acide restant permet de faire une étude cinétique. Le
document ci-aprés représente la quantité totale d'ester
dans le mélange n,,,,, en fonction du temps.

Negter [mo']
0,16
0,12+
0,084
0,04-
0 T - T T . T T
0 1 2 3 5
t(h)

Calculer, aux dates t, =1 h et t, =3 h, la vitesse de réaction.
d. A-t-on atteint I'état d'équilibre aprés 4 h de chauffage ?
Justifier la réponise et calculer I'avancement final obtenu a
cette date.

mﬂ Utilisation d’un tableau de données

On effectue la réaction d'estérification de |'acide métha-
noique H-COOH par I'éthanol C,H.-OH & une température
constante de 50 °C en mélangeant, a la date (= 0, une mole
d'acide méthanoique et une mole d'éthanol dans un sol-
vant; le volume de la solution est de 200 mL.

On réalise, au cours du temps, des prélévements de volume
négligeable grace auxquels on détermine la quantité de
matiére n d'acide restant dans le mélange. Les résultats
sont portés dans le tableau suivant.

tmin) | 0 | 10| 20|30 [ 40|50 60] 80 [100]120
n | 1 |081]069]060[054|049]044[039(037 036

a. Tracer la courbe représentant les variations de la concen-
tration de I'ester formé en fonction du temps.

b. En déduire la vitesse de réaction a la date t= 15 min.

c. Déterminer le taux d'avancement final de la transformation.
d. Comment pourrait-on augmenter la vitesse de réaction
sans modifier la valeur de I'avancement final 2

B Etude cinétique d’une hydrolyse

$ N Au cours d'une séance de travaux pratiques, les
éléves réalisent |'étude cinétique de la réaction
d’hydrolyse d'un ester.

Pour cela, le préparateur dissout n = 0,50 mole d'éthanoate
d'éthyle dans de I'eau et un solvant de fagon a obtenir 1,0 L
de solution.

1. a. En utilisant les formules semi-développées, écrire
I'équation de la réaction entre I'éthanoate d'éthyle et
I'eau.

b. Comment nomme-t-on cette réaction? Préciser le nom
des produits obtenus.

2. Chaque groupe d'éléves préléve 100 mL de cette solution
qu'il répartit dans 10 tubes maintenus & température cons-
tante dans une enceinte thermostatée, a la date t=0.

A chaque date t précisée dans le tableau ci-dessous, on pré-
léve un tube que I'on met dans la glace, puis on titre |'acide
formé & l'aide d'une solution d'hydroxyde de sodium de
concentration ¢, = 0,50 mol - L', en présence d'un indica-
teur coloré.

Pour obtenir le virage de cet indicateur coloré, il faut verser
un volume v, de solution d’hydroxyde de sodium.

Un groupe d'éléves obtient les résultats suivants.

 (min) 0 |10|20|30(40 |50 60| 80 |100
v, (mL) 0 |21(37|50|861[69|75|86|94

a. Faire le schéma du montage permettant de réaliser le
titrage de I'acide formé et nommer le matériel utilisé.

b. Quel indicateur coloré choisiriez-vous pour ce titrage ?
Justifier votre réponse.

Indicateurs colorés proposés avec leur zone de virage.

Hélianthine 31 <pH < 44
Rouge de méthyle 42 < pH < 62
Phénolphtaléine 80 < pH <95

c¢. Pourquoi place-t-on le tube dans la glace avant chaque
titrage ?

d. Calculer la quantité de matiére n, (en moles) d'ester pré-
sent dans chaque tube, a la date t= 0.

e. Exprimer, en fonction de v, la quantité de matiére n. (en
moles) d'ester restant dans un tube, a la date ¢ v, étant
exprimé en mL.

Calculer n, a chaque date ¢ et donner les résultats sous
forme de tableau.

3. a. Tracer la courbe représentant n.= f ().

en abscisses: 1 cm 2 10 min

Echelles { en ordonnées: 1 cm = 2 x 10-* mol

b. Définir la vitesse de réaction & la date .

Comment I'obtenir a partir du graphique ?

Calculer sa valeur V,, en mol - L-' - min-!, a la date ¢, = 50 min.
c. En utilisant la courbe, expliquer qualitativement comment
évolue cette vitesse au cours du temps.

d. Citer deux méthodes utilisables pour augmenter la vitesse
de cette réaction.

EE Préparation d’un parfum

$“- Le salicylate de méthyle est utilisé en parfumerie et

comme arobme alimentaire sous le nom d'essence
de Wintergreen. Il se prépare a partir d'acide salicylique et
de méthanol.
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1. L'acide salicylique

Ecrire, avec les formules semi-développées, I'équation de
la réaction d'estérification de l'acide salicylique par le
méthanol.

2. Préparation du mélange réactionnel

On introduit dans un ballon 0,2 mol d'acide salicylique, 60
mL de méthanol et 7,0 mL d'acide sulfurique concentré.

a. Quelle masse d'acide salicylique doit-on peser?

b. Montrer que le méthanol est en large excés. Quel est
I'intérét de procéder ainsi ?

c. Quel est le réle de I'acide sulfurique ?

d. Quels instruments peut-on utiliser pour mesurer les deux
volumes liquides (60 mL et 7,0 mL) ? Justifier la réponse.

3. Déroulement de la réaction

On ajoute quelques grains de pierre ponce au mélange
réactionnel et on adapte un réfrigérant a eau vertical sur le
ballon.

On chauffe a reflux pendant une heure et demie.

a. Faire un schéma annoté du montage en indiquant le sens
de circulation de I'eau froide.

b. Quel est le role de la pierre ponce ?

c. Quel est le role du réfrigérant ?

4. Résultats

Aprés traitement du contenu du ballon, extraction et lavage
de I'ester, on obtient une masse de 21 g d’essence de Win-
tergreen.

a. Quelle masse maximale d'ester pouvait-on espérer
recueillir ?

En déduire le rendement de cette préparation.

Afin de contrler la pureté du produit obtenu, on réalise une
chromatographie sur couche mince en utilisant un éluant
approprié. Aprés révélation, on obtient le chromatogramme
suivant.

1 : acide salicylique

@
® ¢ 2 : essence de Wintergreen
g Wy 3 ; produit obtenu
1 28

b. Quel est le role de I'éluant?
c. Quelle conclusion peut-on tirer de ce chromatogramme ?

Donnges
Nom Formule (g-mL7") | molaire
ourles | (g-mol)
0 %C > OH
acide
salicylique HO X i e
|
i
méthanol CH; - OH 0,79 32
salicylate
de méthyle L e
POUR ALLER

~ PLUS LOIN

Shegim

mﬂ L’estérification au niveau microscopique
1. D'oir vient 'eau ?

On désire préparer I'alcool CH,-CH,~'®0H marqué a l'aide
de I'isotope '#0, de I'oxygéne.

a. Comment procéder sachant que I'on dispose de la molé-
cule H,'®0, d'éthanol et d'acide iodhydrique HI? Ecrire la
suite des transformations a effectuer.

b. On fait réagir I'acide éthanoique avec I'éthanol marqué a
I'oxygéne 18. Aprés avoir séparé |'ester et I'eau formés, une
analyse au spectromeétre de masse montre que I'eau ne
contient pas ['isotope 18 de I'oxygéne. Dans quel produit se
trouve cet isotope ?

c. En déduire quel est des deux réactifs celui dont la liaison
C-OH s'est rompue lors de la formation de I'ester. Ecrire
I'équation de la réaction en matérialisant les liaisons rompues
(par des pointillés) et les liaisons créées (par un trait gras).

2. Pourquoi la réaction est-elle athermique ?

On considére la réaction en phase gazeuse entre |'éthanol
et I'acide éthanoique.

a. Estimer, en fonction des énergies moyennes de liaison,
I'énergie transférée au cours de la formation d'une mole
d'ester, dans I'hypothése ol toutes les espéces mises en jeu
sont a |'état gazeux.

b. Sachant que la réaction, réalisée en phase liquide, est
athermique et que I'énergie transférée sous forme de travail
est négligeable, quelle relation lie les énergies de cohésion
des liquides mis en jeu?



Contrdle de I'évolution
de systemes chimiques
par changement de reactif

rine est le médicament le plus consomme dans
it d'un ester (ici modéle molé

utilise I'anhydride éthanoique et non |'a

P Pour quelles raisons change-t-on de réactif ?

monde depuis plus
a l'informatique C/

de cent ans!

0) dont le

S

ynthése

CHAPITRE

OBJECTIFS

@ Calculer le rendement d'une
transformation.

® Ecrire 'équation de la réac-
tion :

- d’'un anhydride d’acide avec

un alcool :

- de P'hydrolyse basique d’un

ester

et connaitre les propriétés des

transformations associées.

@ Identifier la partie hydrophile
et la partie hydrophobe d’un ion
carboxylate a longue chaine.

® Mettre en ceuvre, au labora-
toire, les techniques de la chi-
mie organique.

PLAN DU COURS

ﬂ Pourquoi changer de
réactif ?

E Synthése d’un ester a
partir d’'un anhydride d’acide
et d’un alcool

E Hydrolyse basique
des esters
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Les cor PS gras ont non seulement un réle alimentaire, mais ce
sont également des matiéres premiéres dans l'industrie des savons.

ACTIVITE 1

Qu’est-ce qu’un corps gras ?
Exemple 1

m L’oléine, constituant principal de 1"huile d’olive,
conduit, par hydrolyse acido-catalysée, a un mélange de
glycérol (1,0 mol) et d’acide oléique (3.0 mol).

L’acide oléique est I"acide (Z)-octadéc-9-énoique, ¢’est-
a-dire un acide carboxylique a 18 atomes de carbone
ayant une double liaison de configuration Z entre les
atomes de carbone d’indice 9 et 10.

Exemple 2

m La butyrine est un des constituants du beurre; son
hydrolyse conduit de méme, a un mélange de glycérol et
d’acide butanoique dans les proportions de 3,0 mol
d’acide butanoique pour 1,0 mol de glycérol.

P 1. Déduire des résultats précédents la formule semi-
développée de la butyrine et de I'oléine.

p 2. A quelle famille de composés appartiennent les
corps gras ?

ACTIVITE 2

Préparation d’un anllydride d’acide

m Placer 1.0 a 2,0 g d’acide orthophtalique
(fig. 1) dans un bécher. Recouvrir d’un
verre de montre et chauffer a ’aide d’une
plaque chauffante (fig. 2)

verseur du bécher, tandis que de fines |
paillettes d’un solide blanc se déposent ‘

sous le verre de montre (fig. 3). E

=
¢

~
- |
m De la vapeur d’eau s'échappe par le bec | <I C

Il
0

1 Formule de I'acide

orthophtalique.

verre de montre

paillettes
d'anhydride phtalique

acide |
orthophtalique
- plague
chauffante

Fic. 2 Obtention de I'anhydride phtalique.

CHIMIE ET VOCABULAIRE

m Acide gras : acide carboxylique & chaine linéaire et a
nombre pair d'atomes de carbone qui entre dans la com-

position des corps gras naturels.

O-H |

Fia. 3 Paillettes d'anhydride phtalique.

p 1. Quelle observation montre que les paillettes ne sont pas le
condensat de vapeurs d’acide orthophtalique ?

P 2. Donner la formule de I'anhydride phtalique ainsi obtenu.

P 3. Quelle particularité structurale facilite la formation de cet anhy-
dride d’acide ?

p 4. Comment qualifier cette déshydratation par comparaison a celle
de I'acide éthanoique ?

LENIGME
DU CHAPITRE

Pourquoi les savons perdent-ils leur
efficacité dans une eau ou la concentra-
tion des ions Ca?* (aqg) ou Mg?* (aq) est
grande (eaux dures ou calcaires) ?



Pourquoi changer de réactif ?

Les transformations mettant en jeu la réaction d’estérification entre un acide
carboxylique et un alcool, ou la réaction d’hydrolyse d’un ester, ont le
défaut d’étre lentes et limitées. Certes, on peut les rendre plus rapides en
élevant la température et en utilisant un catalyseur ; on peut en améliorer |
le rendement, en utilisant un excés d’un des réactifs ou en éliminant 'un
des produits. Mais ces méthodes ont le défaut de consommer soit un sur- |
plus de matiere, soit un surplus d’énergie. ,
Afin de réduire les cofits de production d’esters ou des produits de leur
hydrolyse, les chimistes ont cherché a les obtenir par d’autres procédés.

Ces procédés sont basés sur I’ utilisation de réactifs différents. Ces nouveaux
réactifs sont choisis de fagon a rendre impossible, dans les conditions opé-
ratoires utilisées, la réaction inverse qui limitait le rendement de la trans-
formation ; ainsi la transformation devient totale.

Les problemes a résoudre sont donc les suivants :

« comment préparer un ester sans qu’il se forme d’eau, pour éviter son
hydrolyse ?

* dans quelles conditions doit-on effectuer 1'hydrolyse d’un ester pour que
I’alcool résultant ne soit pas en présence d’un acide carboxylique ?

;_  Synthése d’un ester a partir
d’un anhydride d’acide et d’un alcool

_ Les anhydrides d’acide |

Définition et nomenclature |

Un anhydride d’acide résulte de I’élimination d’une molécule d’eau
entre deux molécules d’acide carboxylique.

11 suffit « d’enlever » une molécule d’eau entre deux molécules d’acide pour
obtenir la formule d'un anhydride d’acide :

R c//O 0
~OH x—cf
+ - /O + H:O
/OH R-C%
R-C_ 0o
0

anhydride d’acide

Le groupe caractéristique d’un anhydride d’acide peut s’écrire :
(0] 0]
| I

-C-0-C-

Le nom d’un anhydride d’acide s’obtient en remplacant le mot « acide » par | - Voir exercice n° 6, page 298
anhydride dans le nom de 1’acide carboxylique correspondant.

CHAPITRE 16 — CONTROLE DE L'EVOLUTION DE SYSTEMES CHIMIQUES PAR CHANGEMENT DE REACTIF m
m' - 1



m EXEMPLE
0} 0}
| |
CH, - C - O - C - CH, dérive de I'acide éthanoique (ou acétique): on le
nomme anhydride éthanoique ou anhydride acétique.

Réactivité

Les anhydrides d’acide sont des liquides ou des solides corrosifs et irritants
pour la peau et les yeux (fig. 1) car ils réagissent avec I’eau pour conduire &
I’acide carboxylique dont ils dérivent. On les manipule sous hotte.

Plus réactifs que les acides, les anhydrides d’acide donnent lieu a des trans-
formations totales, généralement rapides et exothermiques.

m Réaction d’un anhydride d’acide Fie. 1 Corrosif et inflammable, 'anhydride
| éthanoique est irritant du fait de sa réaction
avec un alcool | avec l'eau qui se produit a température

ambiante.

Préparation de I’éthanoate de 3-méthylbutyle (ou acétate
d’isoamyle)

Expérience a réaliser sous hotte.

* Dans un tube a essais, verser 8,0 mL d’alcool isoa-
mylique puis 7,0 mL d’anhydride éthanoique.

« Agiter, puis placer quelques minutes dans un bain-
marie a 50 °C (fig. 2a).

* Verser dans un verre contenant de I’eau salée, agiter
et laisser décanter (fig. 2b).

* Tremper une bande de papier-filtre dans la phase sur-
nageante et sentir ’odeur qui s’en dégage.

alcool
isoamylique
+ anhydride
éthanoique

b= .- 3 |
Fio. 2 Préparation de l'acétate d'isoamyle.

a. Les deux réactifs au bain-marie.
b. On verse dans un verre d'eau salée.

rem—

OBSERVATION
Le produit formé, insoluble dans I’eau, dégage une odeur de poire et de banane.

INTERPRETATION
La transformation conduit rapidement a un ester, 1’acétate d’isoamyle ou
éthanoate de 3-méthylbutyle. La réaction correspondante a pour équation :

CH, - CO (I:H3

O + CH, - CH-CH, - CH, - OH —
CH,-CO
L
CH, - COO - CH, - CH,~ CH-CH, + CH,-COOH |
éthanoate de 3-méthylbutyle

286
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On notera que I'ester se forme en milieu anhydre. L’hydrolyse de I"ester
n’est alors pas possible ; la transformation est donc totale.

] Généralisation
La réaction d’un anhydride d’acide avec un alcool conduit & un
ester selon une transformation rapide, au cours de laquelle 'avan-

cement maximal est atteint.

L’équation de la réaction s’écrit :

(0]
=
R-€ 0 0
s 0O + R-OH —» R-C + R-C
R - C\\% O-R’ "OH
(0]
anhydride d’acide +  alcool - ester + acide carboxylique

La transformation d'un alcool en ester s‘effectue donc plus rapidement et
avec un meilleur rendement, en remplacant I’acide carboxylique par I'anhy-
dride d’acide correspondant.

m Application a la synthése de I’aspirine

De I’acide salicylique a I’aspirine

L’aspirine est I’acide acétylsalicylique (fig. 3 et 6). On I'obtient  partir de
I’acide salicylique ou acide 2-hydroxybenzoique (fig. 4 et 5), en remplagant
I’atome d'hydrogéne du groupe —OH. porté par le cycle benzénique, par le
groupe acétyle -CO-CH,. On passe ainsi du groupe caractéristique d’un
phénol (famille de composés dont le groupe —OH est porté par un cycle ben-
zénique) au groupe caractéristique ester (ici ester de I'acide éthanoique).
On ne pratique pas 1’estérification par I’acide éthanoique car la transforma-
tion, trés lente, présente un taux d’avancement trop faible (inférieur a 8 %
pour un mélange équimolaire).

Pour que 1'avancement maximal soit atteint, on utilise donc I'anhydride
éthanoique (ou anhydride acétique).

La transformation, nommée acétylation, est modélisée par la réaction sui-
vante :

0) 0
|| 9 ||
Ny CH,-C_ AL 0
l OH + o—> k)\ + CH,-C__
#“OH CH OH
0
acide anhydride acide acide
salicylique ¢éthanoique acétylsalicylique éthanoique
ou
~.COOH ~.COOH
| ] + O(COCH,), — i + CH,-COOH
Z~0OH OCOCH3
aspirine

Pour que la transformation soit rapide, on la réalise entre 60 °C et 90 °C en
présence d’un catalyseur, 1'acide sulfurique.

CHAPITRE 16 — CONTROLE DE L'EVOLUTION DE SYSTEMES CHIMIQUES PAR CHANGEMENT DE REACTIF

» Voir exercices n™ 7 a 9, page 298

O  (acide
i acide)

C
i
O_E“CHB

0 (ester)

Fie. 3 Acide acétylsalicylique. Noter la pré-
sence de deux groupes caractéristiques.

COOH (acide)

OH (phénon

Fig. & Acide salicylique. Le groupe -OH
n'est pas porté par un atome de carbone
tétraédrique : ce composé n'est pas un alcool
mais un phénol.

Fie. 5 Modéle moléculaire de I'acide salicy-
lique.

Fi6. 8 Modeéle moléculaire de I'acide acétyl-
salicylique ou aspirine.




E] Préparation de Paspirine au laboratoire

EXPERIENCE ’

» Dans un erlenmeyer, chauffer vers 60° C les réactifs :
acide salicylique et anhydride éthanoique, en présence
de quelques gouttes d’acide sulfurique, une vingtaine
de minutes (fig. 7).

 Avec précaution, ajouter de I’eau froide pour hydro-
lyser I'anhydride en exces et faire précipiter 1'aspirine
sous forme de cristaux blancs.

« Séparer les cristaux par filtration sur biichner (fig. 8),
les laver a I’eau froide.

solide biichner papier-

Fie. 7 Dispositif expérimental  Fie. 8 Filtration sur blichner:
avec réfrigérant &4 eau ascen- e liquide traverse le filtre tan-
dant pour la préparation de 'as-  dis que les cristaux restent sur
| pirine. le filtre.

OBSERVATION
Des cristaux blancs apparaissent apres 1'ajout d’eau froide. On les isole par
filtration sur biichner (fig. 8).

INTERPRETATION
Ces cristaux blancs sont formés d’acide acétylsalicylique (ou aspirine) résul- |
tant de la réaction de 1’acide salicylique avec I'anhydride éthanoique (para-
graphe 2.3 A).

On peut effectuer une purification de ces cristaux par recristallisation.

Purification par recristallisation

» Dissoudre le solide obtenu dans le volume minimum d’éthanol chauffé au
bain-marie (fig. 9).

« Ajouter un volume triple d’eau chaude.

« Laisser refroidir sans agiter; les cristaux apparaissent progressivement.

+ Séparer par filtration sur biichner; rincer avec un peu d’eau froide et
sécher a I’étuve.

éthanol

_aspirine impure

/ bain-marie

 Chauffé

a75°C e ! o—
dissolution ajout d'eau apparition filtration

dans le volume - chaude et progressive sur

minimum refroidissement des cristaux biichner Fic. 9 Recristallisation de I'aspirine. Les
‘;ﬂ:ﬂg‘ fent d'aspirine impuretés sont plus solubles que I'aspirine

dans le mélange eau-éthanol; elles s'élimi-
nent dans la phase liquide.




La recristallisation est un procédé de purification d’un produit
solide ; elle utilise la différence de solubilité, dans un solvant, d’un
produit et des impuretés.

Le contrdle de la pureté du produit recristallisé se fait par chromatographie
sur couche mince (CCM) ou par détermination du point de fusion. » Voir exercices n* 20 & 22, pages 307 & 303

b U Hydrolyse basique des esters

Réaction d’un ester avec les ions
hydroxyde HO- (aq)

] Réalisation expérimentale

* Dans un ballon de 100 mL, introduire 10 mL de ben-
zoate d’éthyle, 20 mL d’éthanol a 90 ° et quelques
grains de pierre ponce.

* Ajouter avec précaution (gants et lunettes) 25 mL
d’une solution d’hydroxyde de sodium de concentra-
tion 5.0 mol - L1,

* Adapter un réfrigérant a eau ascendant et chauffer
environ 10 min a reflux (fig. 10a).

« Refroidir la solution, verser dans un bécher contenant
de la glace pilée et, tout en agitant, ajouter progressi-
vement, et avec les précautions d’usage, de I'acide
chlorhydrique de concentration molaire 5.0 mol . L-!
jusqu’a obtenir un pH nettement acide (fig. 10b). Fic. 10 Hydrolyse basique du benzoate d'éthyle.

a. Dispositif de chauffage a reflux.
b. Précipitation d'acide benzoique par acidification.

OBSERVATION
11 apparait un précipité blanc (fig. 10b).

INTERPRETATION

Le précipité blanc obtenu est de I'acide benzoique, comme le montre une
caractérisation par CCM, ou une détermination de sa température de fusion
(F = 122 °C). S’il apparait lors de I'acidification de la solution, c’est que
celle-ci contenait sa base conjuguée, 1'ion benzoate C;H,—COO- (ag). Ce
dernier résulte de la réaction des ions hydroxyde HO- (ag) avec le benzoate
d’éthyle dont I'équation s’écrit :

C¢H—COO-C,H, (f) + HO- (aq) - C(H;~COO- (ag) + C,H;~OH (aq) B Voir exercices n* 10 & 13, page 299

) Généralisation

La réaction précédente se généralise a tout ester: par action des ions |
hydroxyde HO- (ag), un ester est transformé en ion carboxylate et en
alcool. Cette réaction se nomme réaction de saponification, car appliquée
aux corps gras, elle conduit aux savons (voir paragraphe 3.2).
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On peut formellement considérer qu’il s’agit d’une réaction d’hydrolyse,
mais compte tenu du fait que I’on est en milieu basique, I'acide carboxy-
lique formé est converti en sa base conjuguée, I'ion carboxylate (puisque
celui-ci est alors 1’espéce majoritaire du couple). Mais contrairement a un
acide carboxylique, I’ion carboxylate ne réagit pas avec un alcool, de sorte
que la réaction inverse de reformation de I’ester n’est pas possible. De ce
fait, I’hydrolyse basique d’un ester peut se poursuivre jusqu'a disparition du
réactif limitant : I’avancement maximal est atteint. Il s’agit donc d’une
transformation totale qui. en outre, se déroule rapidement a des tempéra-
tures modérées. Pour rendre la réaction encore plus rapide, on a intérét a
opérer en milieu homogene. Or les esters ne sont généralement pas solubles
dans I'eau. C’est la raison pour laquelle on réalise cette transformation dans
un mélange eau-alcool que 1'on chauffe une dizaine de minutes a reflux.

L’hydrolyse basique d’un ester conduit & un ion carboxylate et & un
alcool selon une transformation rapide 4 chaud au cours de laquelle
I’avancement maximal est atteint.

De maniére générale, I’équation de la réaction s’écrit :

0
A 7

R-C~ () +HO (ag) >R-C  (ag)+R —OH (aq)
TO-K O

R-COO-FR’ () + HO (ag) » R-COO (ag) + R"=OH (aq)

ester e ion — ion + alcool
hydroxyde carboxylate

Application a la saponification
des corps gras

Les corps gras

Les corps gras sont des composés naturels, d’origine végétale ou animale,
encore appelés lipides ; ils se caractérisent par leur insolubilité dans I'eau, une
densité inférieure A 1"unité et un toucher onctueux. On distingue les huiles qui
sont liquides A température ordinaire et les graisses qui sont des solides plus
ou moins piteux. Les corps gras sont constitués a 98 % par des triglycérides.

» Définition

Les corps gras sont essentiellement constitués de triglycérides :
triesters du glycérol (ou propan-1,2,3-triol) et d’acides gras.

Les acides gras sont des acides carboxyliques & chaine non ramifice, a
nombre pair d’atomes de carbone (de 4 2 22) comportant éventuellement
une ou plusieurs doubles liaisons de configuration Z.

* Formules
La formule du propan-1,2,3-triol ou glyeérol est : HO—CHE—(le—CHE—OH.

OH

On y distingue deux groupes caractéristiques d’alcool primaire et un groupe
caractéristique d’alcool secondaire (fig. 11). La formule d’un triglycéride est
celle d’un triester dérivé de ce triol ; dans le cas le plus général ot chaque
groupe caractéristique d’alcool est estérifié par un acide carboxylique diffé-
rent, cette formule est donnée a la figure 12.

Mais les groupes alkyle — R, — R,, — R, peuvent étre identiques, comme
dans la stéarine ou tristéarate de glycéryle (R = C,;H;;).

Fig. 11 Modele moléculaire compact du
glycérol.

R; — COO — CHa
R, — COO —CH

Rz — COO —CHz2

Fic. 12 Formule semi-développée d'un tri-
glycéride.

p» Voir exercices n™ 16 a 18, page 300
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Saponification des corps gras ; préparation des savons

* Définition
Les savons sont des mélanges de carboxylates, dérivés d’acide gras
a longue chaine (de 10 a 20 atomes de carbone).

Les carboxylates de sodium constituent les savons durs ; les carboxylates de
potassium, les savons mous.

m EXEMPLE

Le palmitate de sodium CH, — (CH,),, — COONa, ou C,;H;, - COONa (fig. 13),
qui, en solution aqueuse, est totalement converti en ions C,H,, — COO- (aq) et
Na* (aq).

* Préparation des savons
Un savon s’obtient par la réaction de saponification qui consiste a faire
réagir I’hydroxyde de sodium (ou de potassium) avec un corps gras.

+ Equation de la réaction L .-%m"i;‘fav—_._-.
R,-COO-CH, CH-OH  R-COONa(y | S

| | Fic. 13 Modéle moléculaire compact du
RZ—COO—C|!H (s ou £) + 3 [HO- (ag) + Na* (aq)] > (I:H-OH (aq) + R,~COONa (s) { Paimitate de;sodium,

R,-COO-CH, CH-OH  R,~COONa(s)
corps gras hydroxyde de glycérol savon

sodium
EXPERIENCE ’

e Dans un erlenmeyer de 200 mL, verser avec précau-
tion (gants et lunettes) 20 mL de soude concentrée
(10 mol - L), puis 10 g d’huile (soit environ 11 mL)
et 20 mL d'éthanol 4 90 °.

» Adapter le réfrigérant, agiter et chauffer a reflux |
durant 30 min (fig. 14).

» Verser le mélange visqueux encore chaud dans un
bécher ou un verre a pied, contenant 100 mL d’eau
froide et 20 g de chlorure de sodium, tout en agitant
vivement avec une baguette de verre.

solution d'hydroxyde
de sodium

-+ huile + éthanol

froide Fic. 14 Préparation d’un savon par réaction entre une huile et
I'nydroxyde de sodium.

|

|

|

barreau
magnétique

agitateur
magneétique -=g=
chauffant

a. Chauffage a reflux pendant 30 min environ.
b. Relargage du savon quand on verse le produit de la réaction
dans I'eau salée.

OBSERVATION
Il apparait un solide blanc jaunatre d’aspect grumeleux qui se rassemble a la
surface du liquide. Cette opération constitue le relargage (fig. 14b).

INTERPRETATION
Le solide apparu est le savon qui est trés peu soluble dans I’eau salée.
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En effet, I’addition d’ions Na* (ag) entraine un déplacement de 1" état d’équi-
libre correspondant a la réaction d’équation :

R — COONa (s) = R — COO- (aq) + Na* (aq)
Ce déplacement s’effectue dans le sens inverse du fait de 1"accroissement de
[Na* (aq)] et du quotient de réaction.

Propriétés des savons

* Solubilité d’un savon

Les savons sont solubles dans I’eau distillée.

La solubilité des savons dans 1’eau est due 2 la présence d’un groupe polaire
dans leur anion, le groupe carboxylate, qui se préte bien a I’établissement de
liaisons intermoléculaires avec les molécules d’eau, elles-mémes polaires.
La solution obtenue est basique comme on peut le vérifier en y ajoutant
quelques gouttes de bleu de bromothymol (la solution vire au bleu) ou de
phénolphtaléine si la solution est suffisamment concentrée. En effet, les
anions carboxylate sont des bases faibles.

* Mode d’action d’un savon

Un savon comporte une téte hydrophile et une queue lipophile. Les pro-
priétés détergentes d’un savon résultent de cette structure particuliere de
I’anion R—COO~ qui comprend :

— le groupe carboxylate — COO - responsable des propriétés hydrophiles :
— une longue chaine carbonée aux propriétés hydrophobes puisqu’elle ne
présente aucune affinité pour ’eau. Mais, en contrepartie, cette chaine car-
bonée présente des analogies structurales avec celles des corps gras: de ce
fait, elle présente une bonne affinité pour les lipides, c’est-a-dire pour les
particules de graisse : elle est dite lipophile (fig. 15).

Formation de micelles

En solution aqueuse, les ions carboxylate du savon ne demeurent pas dis-
persés mais se rassemblent aux interfaces, en particulier a I"interface air-eau.
Ils forment alors un film monomoléculaire avec les tétes hydrophiles orien-
tées vers 1’eau et les chaines hydrophobes orientées vers I'air (fig. 16). Le
pouvoir moussant des savons s’explique par la formation de ce film interfa-
cial.

A partir d’une certaine concentration (de I'ordre de 10~ mol - L), il y a
formation, au sein de la solution, de micelles. Ce sont des agglomérats pou-
vant compter de quelques dizaines a quelques centaines d’ions carboxylate
avec des tétes polaires tournées vers I’extérieur (fig. 16).

Principe de la détergence

Considérons une gouttelette huileuse ou une salissure grasse a la surface d’un
textile plongé dans une solution de savon. Les chaines hydrophobes du savon
pénetrent entre les molécules de graisse ou d’huile avec lesquelles elles pré-
sentent des similitudes, tandis que les tétes hydrophiles sont repoussées a la
périphérie de la gouttelette graisseuse ol elles sont solvatées par les molé-
cules d’eau. Il se forme des micelles (fig 17) qui s’entourent d’une couronne
d’ions Na* (ag). Ces couronnes chargées se repoussent mutuellement, ce qui
assure la dispersion des micelles dans la phase aqueuse. Ainsi les particules
graisseuses se trouvent « solubilisées » dans I’eau et un ringage permet
ensuite de les éliminer.

C//0
ANANAANANANANS L
o

- —

Fie. 15 Représentation schématique de
l'ion carboxylate d'un savon :

- le groupe carboxylate - COO- constitue le
groupe hydrophile (en rouge)

- la longue chaine carbonée forme la partie
lipophile (en bleu).

film interfacial queue
\ /hydrophobe
[LLLLLLL
\téte
:;-\\X\ ké‘, hydrophile
micelle

N

Fic. 16 Les ions carboxylate du savon for-
ment d'abord un film interfacial a la surface
du liquide avant de former des micelles.

eau

%

graisse micelles

FiG. 17 Principe de la détergence : les parti-
cules graisseuses sont enrobées a l'intérieur
des micelles qui se repoussent mutuelle-
ment, assurant la dispersion des salissures.

» Voir exercice n° 19, page 301
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Pourquoi changer de réactif ?

L'ESSENTIEL

3 Hydrolyse basique des esters

® Un changement de réactif peut améliorer le rendement
et accroitre la vitesse de réaction d’une transformation
conduisant 2 un état d’équilibre. Le nouveau réactif est
choisi de manidre 2 rendre impossible la réaction inverse
de la réaction associée 2 la transformation souhaitée.

Synthése d’un ester
a partir d’un anhydride

R rhcide ot d’un alcool

® Un anhydride d’acide résulte de I’élimination d’une
molécule d’eau entre deux molécules d’acide carboxylique.
W Plus réactifs que les acides, les anhydrides d’acide
donnent lieu 2 des transformations totales, généralement
rapides et exothermiques.

B La réaction d’un anhydride d’acide avec un alcool
conduit 2 un ester. La transformation correspondante est
rapide et ’avancement maximal est atteint.

® Equation de la réaction

0
Z
R—C‘\ . /0 /0
O +R —-OHﬂaR-C\‘ +R-C
R-C O-R “oH
=
(4]
anhydride +  alcool — ester + acide
d’acide carboxylique

L’ester se forme en milieu anhydre et ne peut étre hydrolysé.
® Application 2 la synthése de I’aspirine

L’aspirine est I’acide acétylsalicylique; il s’obtient par
acétylation du groupe ~OH (lié au cycle benzénique) de
I’acide salicylique au moyen d’anhydride éthanoique.

OH
Bl e
COOH

acide
salicylique

CH,-CO

~.

/0 —
CH,-CO

anhydride
éthanoique

COOH
C[ + CH,- COOH
OCOCH,

acide
acétylsalicylique

ou aspirine

acide
éthanoique

® Equation de la réaction
0] 0

R-cf ® +HO‘(aq)—->R—Cjaq)+R’—OH(aq)
O-K o
- ion — ion + alcool
hydroxyde carboxylate

L’ion carboxylate est sans action sur I’alcool formé : I'es-
térification de I’alcool n’a donc pas lieu.

® L’hydrolyse basique d’un ester conduit a un ion car-
boxylate et 2 un alcool. La transformation correspondante
est rapide a chaud et I’avancement maximal est atteint.

® Application 2 la saponification des corps gras
Les savons s obtiennent par hydrolyse basique ou saponi-
fication des corps gras constitués de triesters du glycérol.

R-Coo-(lzlzl2
R—COO—(EH + 3 [HO- (aqg) + Na* (ag)] —
R-COO-CH,

CH,0H

(lZHOI-l (ag) + 3 R-COONa (s)

CH,OH

glycérol carboxylate de sodium
ou savon

® Les savons sont des carboxylates de sodium a longue
chaine carbonée pouvant contenir une ou plusieurs insa-
turations. La chaine carbonée représente la partie hydro-
phobe (et lipophile) tandis que le groupe carboxylate
constitue la partie hydrophile (figure ci-dessous).

groupe
hydrophile

2 0
chaine hydrophobe C/

AAAAAANAN N~
o

* Anhydride d'acide * Saponification
acétylsalicylique * Hydrophile

+ Chauffage a reflux * Hydrophobe

* Filtration
sur biichner

» Voir lexigue page 348

Y=
e
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Synthése de Paspirine
L’acétylation de I'acide salicylique par I'anhydride éthanoique conduit a I'aspirine.

MATERIEL

= Balance.

= Bain-marie (cristallisoir + plaque chauffante).

« Erlenmeyer de 125 mL, réfrigérant & boules (ou a défaut
réfrigérant a air).

s Fiole a filtration sous vide, trompe a eau, biichner, petit
cristallisoir, agitateur en verre, spatule, papier-filtre.

« Compte-gouttes (pour l'acide sulfurique), gants et
lunettes.

» Eprouvette a pied (10 ou 20 mL).

» Acide salicylique. )

* Anhydride éthanoique.

» Ethanol 4 95°.

= Acide sulfurique concentré.

SCHEMA DU MONTAGE

acide salicylique

+ anhydride
éthanoique + acide
sulfurique

-—réfrigérant
a air -

Dispositif expérimental avec réfrigérant a
air pour la préparation de l'aspirine.

Manipulation

OgJecTiFs : Réaliser une synthése organique.
Purifier un produit par recristallisation.

1. Préparation

m Dans un erlenmeyer de 125 mL sec, introduire 5,0 g
d'acide salicylique, puis, muni de gants et de lunettes,
6,0 mL d'anhydride éthanoique mesurés a ['éprouvette.
Ajouter, avec précaution, 3 a 4 gouttes d'acide sulfurique
concentré.

m Adapter un réfrigérant a boules ou un réfrigérant a air
(voir figure ci-dessus) et chauffer au bain-marie, main-
tenu entre 50 °C et 60 °C, pendant 15 & 20 min, en agitant
par intermittence.

m Si I'on a utilisé un réfrigérant a boules, ajouter par
petites portions, apres le chauffage, par le haut du réfrigé-
rant et en portant des gants et des lunettes environ
10 mL d'eau destinés a hydrolyser I'anhydride éthanoique
en excés (prendre garde aux vapeurs chaudes et acides;
laisser le réfrigérant en marche), puis ajouter encore 40 mL
d'eau glacée.

®m Si I'on a utilisé un réfrigérant & air, refroidir I'erlen-
meyer sous un courant d'eau froide, puis retirer le réfrige-
rant avant de procéder a I'hydrolyse de I'anhydride en
exces. Pour cela, ajouter progressivement, par petites
quantités successives, 50 mL d’eau en agitant.

Dans les deux cas, placer ensuite 'erlenmeyer dans de la
glace jusqu’a cristallisation compleéte.

® A l'aide d'un agitateur en verre, écraser les grumeaux
qui ont pu se former et filtrer sur biichner en tirant sous
vide & la trompe a eau.

Interrompre la trompe a eau lors du lavage des cristaux
avec I'eau froide avec laquelle on a rincé I'erlenmeyer.
Aspirer de nouveau et essorer les cristaux.

2. Purification par recristallisation

m Nettoyer I'erlenmeyer et y transférer les cristaux. Ajouter
au contenu de I'erlenmeyer 6,0 mL d'éthanol et le chauffer
au bain-marie porté a 80 °C, en agitant jusqu’a dissolution
compleéte. Si la dissolution n'est pas totale, ajouter de
faibles quantités d'alcool (par 0,5 mL) sans dépasser un
volume total de 8,0 mL. Ajouter alors un volume triple
d'eau chaude. Si la solution se trouble, chauffer au bain-
marie jusqu'a obtenir une solution limpide.

Laisser refroidir ensuite lentement a température
ambiante, puis ensuite dans un bain de glace, sans agiter.

m Filtrer les cristaux formés sur biichner et laver avec un
peu d'eau glacée. Bien essorer et récupérer les cristaux
dans un petit cristallisoir (ou un verre de montre).

m Mettre a I'étuve a 80 °C pour sécher (sinon sécher sur
papier-filtre a I'air).

m La vérification du degré de pureté de |'acide acétylsali-
cylique préparé sera effectuée au chapitre 17.

P QUESTIONS

1. Donner I'équation de la réaction associée a la synthése
de l'aspirine.

2. Quel est le rdle de 'acide sulfurique ?

3. Pourquoi opére-t-on dans un erlenmeyer bien sec?
%. Que se passe-t-il lorsqu’on ajoute de I'eau a la fin de la
transformation ?

5. Sur quel principe est basée la purification par recristal-
lisation ?



Saponification d’une huile

L’action de I'hydroxyde de sodium (soude) sur les corps gras est facile et conduit a
des substances aux propriétés détergentes : les savons.

IMIATERIEL

» Matériel de chauffage a reflux: soit chauffe-ballon et
ballon de 100 ou 200 mL, soit agitateur chauffant avec
erlenmeyer de 150 mL; réfrigérant a boules.

e Bécher de 250 mL, éprouvette graduée, erlenmeyer de
100 mL, tubes & essais.

« Entonnoir, papier-filtre ou blichner.

= Balance.

» Soude en pastilles, éthanol a 90 °.

+ Huile de table (colza, tournesol...).

* Chlorure de sodium (gros sel de cuisine).

Attention!
Se munir de gants et de lunettes pour peser, réaliser la
solution de soude et pour le relargage.

SCHEMA DU MONTAGE

huile + soude
+ éthanol

barreau
magnétique

agitateur
magnétique
chauffant

FiG. 1 Préparation du savon: on chauffe a
reflux pendant 30 minutes.

Manipuiation

OssectiF : Préparer un savon par réaction de
'hydroxyde de sodium avec une huile.

B Peser la masse de soude nécessaire pour préparer
20 mL d'une solution de concentration ¢ = 8,0 mol - L
(MNSOH =40 g - i'l"lOI"]'.

L'introduire avec précaution dans un erlenmeyer conte-
nant 20 mL d'eau distillée.

W Mesurer le volume d'huile correspondant a 10 g sachant
que la densité de I'huile est 0,9.

® Dans le ballon ou dans I'erlenmeyer, introduire les 10 g

d’huile, les 20 mL de soude préparés et ajouter 10 mL
d'éthanol & 90 °. Agiter pour homogénéiser le mélange.
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m Aprés avoir placé le ballon dans le chauffe-ballon (ou
I'erlenmeyer sur la plaque chauffante), ajouter quelques
billes de verre destinées a régulariser I'ébullition, adapter
un réfrigérant & boules, mettre en route la circulation
d'eau et chauffer a reflux durant 30 minutes (fig. 1).

m Dans un verre ou un bécher de 250 mL, dissoudre 20 g
de chlorure de sodium dans 100 mL d'eau froide.

A la fin du chauffage, démonter le réfrigérant et verser,
avec précaution, le mélange encore chaud dans la solution
salée (fig. 2). Agiter avec une tige de verre, laisser reposer
et filtrer sur entonnoir ou biichner a l'aide d'un papier-
filtre. La filtration terminée, ajouter 20 mL d'eau salée pour
rincer le solide, filtrer, puis sécher a l'air entre deux
papiers-filtres.

Fic. 2 On verse le mélange
réactionnel encore chaud dans
I'eau salée.

P> QUESTIONS

1. Quel volume d’huile avez-vous mesuré? A l'aide de
quel matériel ?

2. Quelle masse d’hydroxyde de sodium avez-vous
pesée ? Qu'observe-t-on lors de sa dissolution dans
I'eau ? Pourquoi ?

3. Quel est le role de I'éthanol que 'on ajoute aux réactifs ?

4. Représenter le schéma du montage réalisé et indiquer
le principe du chauffage a reflux.

5. Pourquoi verse-t-on le mélange dans I'eau salée ?
Quelle est la nature du corps qui précipite ?

Quel est le role du chlorure de sodium ?

Comment nomme-t-on cette opération ?

6. Quelles sont les espéces chimiques présentes dans le
filtrat ?

7. Si I'on suppose que I'huile n’est constituée que du tri-
glycéride de I'acide oléique (C,,H,, - COOH), quel est, des
deux réactifs, celui qui était en excés?

Déterminer la masse théorique de savon sec que l'on
obtiendrait avec un avancement final égal a I'avancement
maximal.
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L’analyse des corps gras par Chevreul

Comment déterminer la composition et I'origine chimique d’un produit naturel ?
Cela n’était pas chose facile au xix® siécle ! Et pourtant Chevreul a su analyser les

savons et les corps gras.

Un composé étrange

« Chevreul eut & ana-
lyser, en 1809, un savon
mou employé dans le fou-
lage des draps et obtenu
par chauffage d’un mélan-
ge de graisse de porc et de
“potasse” » (en fait un pro-
duit basique extrait de
cendres végétales et con-
tenant principalement du
carbonate de potassium  Fis. 1 Eugéne Chevreul
K,CO,). (...) « Il observe ~ (1786-1889).
la présence de cristaux
nacrés qui s’étaient séparés d’une solution aqueuse diluée
de ce savon. Ces cristaux lui rappelant le sel, produit de la
réaction de 1'acide chlorhydrique avec la soude, il imagine
qu'il peut s’agir d’'une combinaison chimique entre la base
(“potasse™) et un acide inconnu. Pour libérer cet acide et
vérifier son hypothése, il traite ces cristaux par un acide fort
et il en retire une nouvelle substance nacrée qui possede les
propriétés des acides. Mais I'existence d’un acide orga-
nique insoluble dans l'eau est si surprenante pour les
connaissances de I'époque qu’il I'appelle d’abord “marga-
rine” (“perle™), n’osant parler d’acide margarique qu’en
1816; il réserve alors les noms margarine, oléine et stéa-
rine aux esters glycériques (huiles et graisses) des acides
margarique, oléique et stéarique (I'acide margarique a été
rebaptisé plus tard acide palmitique par Frémy). Chevreul
venait de démontrer que le savon est un sel alcalin d’acide
gras. Ensuite, Chevreul saponifie d’autres graisses (de mou-
ton, de beeuf, d’oie, de cachalot...) et finalement il extrait
trois acides : les acides stéarique, margarique et oléique. »

Le raisonnement de Chevreul

Vous pouvez suivre pas a pas le raisonnement de
Chevreul : le savon (les cristaux nacrés, partie non solu-
bilisée du savon) est le produit d'une réaction acide/base
comme le chlorure de sodium NaCl est le produit de la
réaction de I'acide chlorhydrique avec la soude. Puis, par
action d’un acide fort, il libére 1’acide correspondant :

R - COO- (ag) + H;0* =R - COOH (s) + H,0
acide gras

11 fait ainsi apparaitre les acides gras.

Et Ia lumiére fut!

L’éclairage était a
I’époque de Chevreul
un autre probléme
d’actualité. L’acide
stéarique est aussitot
exploité dans la
confection de bougies
(...). La production
atteint 30 000 tonnes
en 1872; c’est alors la
principale industrie
chimique francaise. »
Chevreul a eu I'idée
d’utiliser I’acide stéa-
rique pour digclals . g 5 D nos jours, les bougies

rage; il amis au point ot piytst un role festif et ne sont
la fabrication des plus faites d'acide stéarique mais

bougies d’acide stéa- de paraffine.

rique.

« Dans les produits de saponification des graisses, Che-
vreul identifie le glycérol (qu'il nomme glycérine). (...)
11 fait alors le rapprochement entre les graisses et 1'étha-
noate d’éthyle : les graisses pourraient étre des esters
dans lesquels le glycérol jouerait le role de 1'alcool
(éthanol).

Ce sont Gélis et Pelouze (1836), puis Berthelot (1854)
qui ont confirmé cette hypothése. »

Ainsi, Chevreul établit que les corps gras (graisses) sont
les produits d’estérification des acides gras par le glycérol.

D’aprés Chimie dans la maison,
Ed. Cultures et Techniques IUFM, Nantes.

p QQUESTIONS

1. Expliquer comment Chevreul a pu saponifier la graisse
de porc en utilisant du carbonate de potassium.

2. Pourquoi I'existence d'un acide organique insoluble dans
I'eau était-elle surprenante a cette époque? Comment
interpréter cette insolubilité ?

3. Justifier le sens d'évolution de la réaction dont I'équa-
tion figure dans ce document. Calculer la valeur de la
constante d’équilibre associée sachant que le pK, des
acides gras est de I'ordre de 5,0.



On souhaite préparer Pacide acétylsalicylique (ou aspirine)
2 partir d’acide salicylique HO - C;H, - COOH.

1. On envisage de faire réagir I'acide éthanoique avec |'acide
salicylique. Ecrire 'équation de la réaction correspondante et
indiquer les inconvénients d'un tel processus.

2. Par quel réactif A faut-il remplacer I'acide éthanoique pour
rendre cette synthése plus efficace ? Quelles améliorations ce
changement de réactif apporte-t-il? Justifier la réponse et
écrire I'équation de la réaction modélisant cette synthese.

3. On souhaite préparer 100 kg d'aspirine en utilisant un léger
exces du réactif A. :

Quelle masse d'acide salicylique faut-il mettre en ceuvre
sachant que le rendement de la transformation par rapport a
I'acide salicylique est égal a 95 % ?

SoLuTiON

Préparation de Paspirine

DonNNEES

« Masses molaires :

- de I'acide salicylique M= 138 g - mol-'

- de l'acide acétylsalicylique M’= 180 g - mol-".

1. La réaction de I'acide éthanoique avec I'acide salicylique a pour équation :
CH,~COOH + HO-C;H,~COOH = CH,-CO0-CgH,~COOH + H,0
Cette synthése ne serait pas efficace car la réaction associée est une réaction

d'estérification qui conduit 4 un état d'équilibre : I'avancement maximal ne serait
pas atteint; en outre, il s'agit d'une transformation trés lente.

2. En remplagant I'acide éthanoique par 'anhydride éthanoique A, on améliore le
rendement de la synthése et on augmente la vitesse de réaction. En effet, I'ester se
forme en milieu anhydre et ne peut subir d’hydrolyse : I'avancement maximal peut
étre atteint.

L'équation de la réaction modélisant cette synthése s'écrit :

0
Z
CH,-C_ COOH COOH
0+ — + CH,- COOH
. OH 0COCH,

3. La quantité n’ d'aspirine que I'on veut préparer est :
,_m’ _100x10° i1

w 180
Une mole d'acide salicylique conduit théoriquement a une mole d'aspirine.
Compte tenu d'un rendement n = 95%, il faut mettre en ceuvre une quantité n
d'acide salicylique telle que :

ol

’ ’ i

n n n

n=— ou N=—=—

n n 095

D'oti la masse d'acide salicylique a utiliser:
m=nxM= ol X M owm
n M
. 100 % 10% % 138 ~807%10°g
0,95 x 180
m =~ 80,7 kg

CHAPITRE 16 — CONTROLE DE L'VOLUTION DE SYSTEMES CHIMIQUES PAR CHANGEMENT DE REACTIF

On écrit I'équation de la réaction avec
le signe = pour traduire I'évolution
possible du systéme dans les deux sens.

On écrit ici I'équation avec une fleche car
la transformation est orientée dans ce sens
le systéme ne peut évoluer en sens inverse.

Attention, la masse molaire M’ étant en
g - mol-', la masse m” doit étre en grammes.

Le rendement est le rapport entre la quantité
de produit effectivement obtenu et la quantité
que I'on obtiendrait dans une transformation
totale.
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CONTROLE
DES CO NNAISSANCES

n Trouver les mots manquants

a. L'action d'un anhydride d'acide sur un alcool est ... ;
elle donne un ... et I'avancement ... est atteint.

b. Pour préparer un ester avec le meilleur rendement
possible, on fait réagirun ... d' ... avecun ... .

c. L' ... ... dun ester est ... a chaud; elle conduit a un
alcooletaun.......

d. La ... des corps gras conduit & des savons etau ... .
e. Pour faire précipiter un savon, on effectue un ... .

E Vrai ou faux ?

a. La réaction d'un anhydride d’acide avec un alcool
conduit & un état d'équilibre.

b. L'avancement final lors d’une transformation mettant
en jeu un anhydride d'acide et un alcool dépend de la
classe de l'alcool.

c. La réaction de saponification est catalysée par les
ions H,0*.

d. L'hydrolyse basique d'une mole de triglycéride
conduit &4 une mole de glycérol et & 3 moles d'acides
gras.

El acm

a. La réaction d’'un anhydride d'acide avec un alcool est
associée a une transformation :

[ lente;

(] rapide;

[l quasi instantanée.

b. L'aspirine, ou acide acétylsalicylique, comporte un
groupe caractéristique :

(] ester;

[ | carboxyle;

L] hydroxyle.

c¢. La transformation de I'acide salicylique en aspirine
s'effectue par action de:

[[] I'acide éthanoique;;

[] I'anhydride éthanoique.

d. La partie hydrophile d'un savon est constituée par:
1 la chaine carbonée;

[] le groupe carboxylate.

e. Le glycérol comporte des groupes caractéristiques :
[ d'alcool primaire;

[ 1 d'alcool secondaire;

L] d'acide carboxylique.

n Apprendre a rédiger
a. Donner la définition d'un corps gras.

b. Décrire le mode d'action d'un savon.

B Savoir-faire expérimental
a. Exposer le protocole de préparation de I'aspirine.
b. Décrire le procédé de préparation d'un savon.

pEeLn AN
DES CONNAISSANCES

Formules, nomenclature, équations

B - Anhydrides d’acide

1. Donner les formules semi-développées des composés
suivants :

a. anhydride propanoique.

b. anhydride benzoique.

2. Nommer les composés suivants :
a. CH,-(CH,),-C0-0-CO-(CH,),-CH,.
b. CH,-CO-0-CO-CH,.

ﬂ- Préparation d'esters

Compléter les équations des réactions suivantes, en préci-
sant la famille de chaque réactif et en indiquant dans quel
cas I'avancement maximal est atteint:

a. CH,~CHOH-CH, + CH,~COOH = ... + ...
b. CH,~CHOH-CH, + (CH,C0),0 — ... + ...

C. ... + (CH,~CH,-C0), 0 — CH,-CH,~-COO-CH,-CH, + ...
d. ... + ... = (CH,), CH-COO-CH, + H,0

Préparation d’esters

Bﬂ Préparation du propanoate d’éthyle

On se propose de préparer du propanoate d'éthyle par deux
procédés différents,

1. Premier procédé

On mélange 14,8 g d'acide propanoique C,H,~COOH avec
9,2 g d'éthanol.

Au bout de quelques jours, un titrage acido-basique montre
qu'il reste 5,2 g d'acide. En déduire :

a. I'équation de la réaction acide/alcool et les caractéris-
tiques de la transformation correspondante ;

b. la masse de propanoate d'éthyle obtenu.

2. Deuxiéme procédé

A la méme masse d’alcool, on ajoute progressivement 25 g
d'anhydride propanoique.

a. Ecrire I'équation de la nouvelle réaction et indiquer en les
justifiant les caractéristiques de la transformation corres-
pondante.

b. Calculer la masse de propanoate d'éthyle obtenu.

DonnEES
+ Masses molaires atomiques (en g - mol-):
M,=10; M,=12; M,=186.

Elﬂ Préparation d’un ester

1. On veut préparer un ester £ a odeur de banane en faisant
réagir avec du butan-1-ol soit I'acide éthanoique, soit I'anhy-
dride éthanoigue.



T

a. En utilisant les formules semi-développées, écrire les
équations des réactions modélisant ces deux transformations.
Nommer |'ester formé.

b. Préciser les différences entre ces deux transformations.

2. On fait réagir 0,100 mol d'anhydride éthanoique avec
0,100 mol de butan-1-ol.

a. Calculer le volume de butan-1-ol utilisé.

b. On obtient 9,9 mL d'ester E Calculer le rendement de
cette préparation.

DonNNEES
W Masse molaire | Masse volumique
Conpo (g~ mol) (g-mL-")
butan-1-ol 74 0,81
ester £ 116 0,88

Réactions d’hydrolyse basique

m- Hydrolyse basique d’un ester

On considére la réaction de I'hydroxyde de sodium avec le
propanoate d'éthyle.

a. Donner la formule semi-développée de ce composé
organique.

Quel groupe caractéristique posséde-t-il?

b. A partir de quel acide carboxylique et de quel alcool
peut-on le préparer ?

¢. Ecrire 'équation de la réaction considérée.

d. Préciser les caractéristiques de la transformation corres-
pondante.

mn Détermination d’une structure

Pour déterminer la structure d'un ester £, on le chauffe en
présence d'une solution aqueuse d'hydroxyde de sodium en
exCces.

Aprés refroidissement, I'extraction de la phase aqueuse par
un solvant organique conduit, aprés évaporation du solvant,
a du butan-1-ol.

Par acidification de la phase aqueuse, au moyen d'acide
chlorhydrique, on fait précipiter un dérivé solide que I'on
identifie a I'acide benzoique.

a. Comment nomme-t-on la réaction initiale réalisée ?

b. Déduire des données de I'énoncé la formule semi-
développée de l'ester E.

c. Ecrire I'équation de la réaction modélisant la transforma-
tion effectuée.

d. Expliquer pourquoi, lors de I'étape d'extraction par un
solvant organique, on n'extrait pas l'acide benzoique, mais
uniquement le butan-1-ol.

Eﬂ Réaction de saponification

L'oléine est le triester de I'acide oléique et du glycérol ; on la
rencontre dans I'huile d'olive.

a. L'acide oléique est I'acide (2)-octadéc-9-énoique : sa mole-
cule renferme 18 atomes de carbone, avec une liaison double
de configuration Z entre les atomes de carbone 9 et 10.
Sachant que le groupe caractéristique acide carboxylique
possede l'indice de position - 1, donner la formule semi-
développée de l'acide oléique avec la représentation spa-
tiale de la liaison double.
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b. Donner la formule de I'oléine en utilisant la notation
- (CH,), - pour les portions de chaine ne présentant pas de
particularité structurale.

c. Ecrire I'équation de la réaction de saponification de
I'oléine par une solution d'hydroxyde de sodium et préciser
la formule du savon obtenu.

Transformations de ’aspirine

Eﬂ Réactions de la soude avec I'aspirine

L'aspirine est I'acide acétylsalicylique de formule:
CH,-CO0-C;H,-COOH

a. Quels groupes caractéristiques rencontre-t-on dans cette

molécule ?

b. Quelle transformation observe-t-on lorsqu'on traite I'aspi-

rine & froid par une solution diluée d'hydroxyde de sodium?

Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette transfor-

mation.

Préciser la nature de cette réaction.

c. Sachant que le pK, du couple acide acétylsalicylique / ion

acétylsalicylate est égal a 3,5, indiquer, en le justifiant, si

I'avancement maximal est atteint lors de la transformation

précédente (& partir d'un mélange équimolaire).

d. Quelle transformation observe-t-on lorsque l'on traite

I'aspirine par une solution concentrée et chaude d'hydroxyde

de sodium en excés ?

Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette transfor-

mation.

Quelle nouvelle réaction intervient alors ?

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d’un éléve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

Pour préparer 'aspirine a partir de I'acide salicylique, on
peut faire réagir avec ce corps de formule HO-C,H,-COOH,
soit I'acide éthanoique, soit I'anhydride éthanoique.

a. Quel réactif vaut-il mieux utiliser?

Justifier la réponse.

b. Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette transfor-
mation.

Solution annotée d’'un éléve

a. IQMWMME‘MWM'

La. hanrbormalion ut:aluw‘.ﬂn)u‘q._.e&a@tmm
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Eﬂ Parcours d’'un comprimé d’aspirine

Un comprimé d'aspirine contient 500 mg d'acide acétylsali-
cylique. La solubilité de cet acide dans I'eau, a 25 °C, est de
2,5 g par litre d'eau.

a. Calculer (en mL) le volume minimal d'eau nécessaire
pour que tout I'acide contenu dans un comprime passe en
solution.

b. Calculer la concentration de I'acide acétylsalicylique dans
la solution obtenue.

c. En considérant que la réaction de |'acide acétylsalicylique
avec |'eau est trés peu avancée, déterminer le pH de cette
solution sachant que le pK, du couple mis en jeu est égal a
3,48.

d. Sachant que le pH du milieu stomacal est voisin de 1,0 et
celui du milieu intestinal voisin de 8,0 (au niveau du duodé-
num), préciser sur un axe horizontal gradué en pH, la forme
prédominante sous laquelle se trouve l'aspirine dans ces
deux milieux.

DonnNEES
+ Masses molaires atomiques (en g - mol-')
M, =10; M =12; M, = 16.

Saponification des corps gras
mﬂ La butyrine

Les lipides sont des esters d'acides gras; ils forment la
majeure partie des huiles et graisses animales et végétales.
lls peuvent étre préparés par réaction d'estérification entre
un alcool et un acide carboxylique & longue chaine carbo-
née, appelé acide gras.
1. L'acide butyrique est un acide gras de formule:

CH, - CH, - CH, - COOH
a. Donner le nom de cet acide en utilisant la nomenclature
officielle.
Identifier son groupe caractéristique.
b. Ecrire I'équation de la réaction entre I'acide butyrique et
le propan-1-ol. Nommer les produits de la réaction.
c. Quelles sont les caractéristiques de la transformation
associée a cette réaction ?

2. La butyrine est un corps gras présent dans le beurre. Elle
peut étre considérée comme résultant de la réaction entre
le glycérol ou propan-1,2,3-triol et I'acide butyrique. Sa for-
mule semi-développée est représentée ci-apres.

CH, - 0 - CO - CH, - CH, - CH,
CH - 0 - CO - CH, - CH, - CH,

CH,-0-CO - CH, - CH, - CH,
a. Entourer et nommer les groupes caractéristiques dans
cette molécule.
b. On fait réagir, @ chaud, une solution d'hydroxyde de
sodium (soude) en exces avec la butyrine. Ecrire I'équation

de la réaction. Nommer les produits obtenus. Quel nom
donne-t-on & cette réaction ? Préciser les caractéristiques
de la transformation correspondante.

c. Aprés refroidissement, on verse le milieu réactionnel
dans une solution saturée de chlorure de sodium. Il y a for-
mation d'un solide, appelé savon. Comment nomme-t-on
cette opération ?

Donner la formule de ce savon.

Quelle masse de savon peut-on fabriquer, au maximum, a
partir de 30,2 g de butyrine?

DoNNEES

« Masse molaire de la butyrine : M, = 302 g . mol'
* Masse molaire du savon : M, =110 g . mol-".

m ﬂ L’oléine

w De nombreux lipides sont des glycérides, c'est-a-
dire des esters du glycérol et des acides gras.

1. Ecrire la formule développée du glycérol ou propan-1,2,3-triol.

2. L'acide oléique est le plus abondant des acides gras. |l
forme, avec le glycérol, un triester (triglycéride) : l'oléine des
huiles végétales. Ecrire la formule semi-développée de
l'oléine.

3. On fait réagir une certaine quantité d’huile de masse
m (m=10° kg) avec un excés de soude ; cette huile est com-
posée d'oléine; il se forme du glycérol et un autre produit S.
a. Ecrire I'équation de la réaction chimique modélisant la
transformation effectuée.

b. Comment nomme-t-on ce type de réaction? Donner

deux caractéristiques importantes de la transformation

associée a cette réaction.

¢. On récupére le produit S et on le purifie; quelle est la
masse du produit S obtenu ?

S a-t-il un comportement acide, neutre ou basique vis-a-vis
de |'eau ? Justifier la réponse.

DonNNEES
+ Masses molaires atomiques :
M.=12g-mol' ; My,=1,0g.mol';
M, =16 g - mol' ; M, =23 g . mol-".
« On prendra pour formule de I'acide oléique :
C,;H,, - COOH
« Masse molaire de l'oléine : M= 884 g . mol-'.

Fabrication de savons

mﬂ Saponification d’'une huile
‘* Mode opératoire

Dans un ballon de 250 mL, on introduit avec pré-
caution 20 cm?® d'une solution aqueuse de soude (ou
hydroxyde de sodium) de concentration 8,0 mol - L', 11 cm?
d'huile alimentaire, 10 cm? d'éthanol et quelques grains de
pierre ponce. On chauffe a reflux le mélange durant
30 minutes (voir figure ci-apres).

Ensuite, on verse le mélange réactionnel dans une solution
de chlorure de sodium pour effectuer le relargage du savon.
Une filtration est réalisée, puis le savon obtenu est séché.

DoNNEES

* 1 mL correspond a 1 cm?,

« Le dispositif du montage a reflux est donné ci-aprés. On considére
que I'huile alimentaire n'est constituée que d'oléine, qui est le triester
du propan-1,2,3-triel (glycérol) et de I'acide oléique; sa masse volu-
migue est p = 0,90 g - cm-* et sa masse molaire est 884 g - mol-".



- AT

« Formule de l'acide oléique : C,,H,, - COOH, ce qui sera noté R - COOH.
* Masses molaires atomiques :
M,=10g-mol'; M;=12g-mol" ;
Mp=16g-mol' ; My, =23g-mol.

eau tiede

réfrigérant

eau froide

B ballon
chauffe-ballon

support élévateur

P

Questions

a. Quels sont les rdles du chauffage et du reflux?

b. Quel est le but du relargage ?

c. Ecrire la formule semi-développée de l'oléine.

d. Ecrire I'équation de la saponification de I'oléine.

e. Déterminer :

- la quantité de matiére (en moles) n, d'ions hydroxyde intro-
duite dans le ballon;

- la quantité de matiére (en moles) n, d'oléine introduite
dans le ballon;

- la masse maximale de savon sec que l'on peut espérer
recueillir,

mﬂ Mode d’action d’un savon

# 1. Etude des réactifs

W a. L'acide oléique, de formule C,;H;,~COOH ou
C,;H,0,, est le plus abondant des acides dits gras. Son
nom systématique est : acide (Z)-octadéc-9-énoique.

A partir des informations contenues dans le nom systéma-
tique de la molécule, écrire sa formule développée. Par
commodité, ne pas développer les groupes - (CH,),, -. Pré-
ciser la valeur de n.

b. Le glycérol a pour formule semi-développée :

CH,OH - CHOH - CH,OH
Quel est son nom systématique ?

2. De I'acide oléique a l'oléine

On fait réagir du glycérol avec un grand exces d'acide
oléique (voir les formules dans la partie 1).

a. Ecrire I'équation de cette réaction. A quelle familie de
produits chimiques appartient le produit formé, appelé
oléine?

b. Pourquoi utilise-t-on un grand exces d'acide oléique ?
Quel est l'intérét de chauffer le mélange réactionnel ?

3. De I'oléine au savon

On trouve dans le commerce des savons fabriqués a partir
d'huile d'olive. lls sont obtenus en faisant réagir la soude
avec I'huile d'olive. On peut considérer que l'oléine est le
seul corps gras présent dans cette huile.

Quelles sont les caractéristiques de cette transformation ?
Ecrire I'équation de la réaction correspondante.

4. Du savon a I'eau savonneuse

a. Justifier la solubilité du savon dans 'eau et le pH basique
de I'eau savonneuse.

b. Expliquer I'action de I'eau savonneuse sur une tache de
graisse déposée sur un tissu : on pourra s'aider de schémas
légendés.

Préparation de Paspirine

E E Synthése de I'aspirine au laboratoire

*‘b A. Description du protocole expérimental

" A 10 g d'acide salicylique, placé dans un erlen-
meyer bien sec, on ajoute avec précaution 15 mL d'anhy-
dride éthanoique, puis 5 gouttes d'acide sulfurique concen-
tré. Aprés avoir adapté un réfrigérant a boules vertical, on
porte au bain-marie a 50-60 °C pendant 20 min.

On retire I'erlenmeyer du bain-marie et on verse immeédiate-
ment 10 mL d’eau par le haut du réfrigérant en prenant
garde aux vapeurs chaudes et acides. Quand I'ébullition est
calmée, on ajoute 50 mL d'eau froide et on agite jusqu'a
I'apparition des cristaux; on rajoute alors encore 50 mL
d'eau et on refroidit dans la glace. On filtre sur biichner, on
lave les cristaux avec un peu d'eau froide et on recristallise
dans un mélange eau-alcool. Pour cela, on dissout les cris-
taux dans 10 & 12 mL d'éthanol a 95 ° en chauffant au bain-
marie a 80 °C. Quand la dissolution est compléte, on ajoute
30 mL d'eau chaude. On porte au bain-marie jusqu’a disso-
lution totale et on laisse refroidir & température ambiante,
puis dans la glace avant de filtrer. On séche les cristaux
obtenus & I'étuve a 80 °C.

Une préparation respectant ce mode opératoire a conduit a
10,85 g d'aspirine.

DonNEES

(E : température d'ébullition normale; d : densité).

« Anhydride éthanoigue : liquide ; E=136,4 °C; d=1,082.

- Acide salicylique : solide blanc, peu soluble dans I'eau a froid, trés
soluble dans I'éthanol.

* Formule semi-développée de l'acide salicylique :

_COOH
—

b

" “0OH

- Acide éthanoigue - liquide; E=118 °C; d=1,049.
« Aspirine : solide blanc, peu soluble dans I'eau, soluble dans ['éthanol.
« Masses molaires atomigues (g - mol-') :

M, =1,0; M, =12; M, = 16.

B. Questions

1. Sur le protocole

a. Ecrire I'équation de la réaction modélisant cette synthése.
b. Quel est le rdle de l'acide sulfurique ?

¢. Pourquoi utilise-t-on I'anhydride éthanoique de préfé-
rence a l'acide éthanoique ?

d. Pourquoi faut-il opérer dans un erlenmeyer bien sec?

e. Quelle précaution doit-on prendre pour manipuler:

« I'anhydride éthanoique ?

« I'acide sulfurique ?

f. Que se passe-t-il lorsqu'on ajoute de l'eau a la fin de la
transformation ? Donner I'équation de la réaction qui se pro-
duit. Interpréter les observations indiquées dans le protocole.
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g. Pourquoi n'attend-on pas que le mélange réactionnel se
soit refroidi avant d'ajouter de 'eau ?

h. Préciser les espéces chimiques qui se trouvent dans le
filtrat a I'issue de la premiére filtration.

i. Lors de la recristallisation, on dissout les cristaux dans
I'éthanol avant d’'ajouter I'eau. Pourquoi ne fait-on pas
l'inverse ?

j- Sur quel principe est basée la purification par recristallisa-
tion ?

2. Sur le rendement de la préparation

a. Déterminer les quantités de matiére de réactifs mises en
jeu.

Quel est le réactif limitant ?

b. Quelle masse d'aspirine devrait-on obtenir si le rende-
ment était de 100% ?

c. Calculer le rendement de la préparation réalisée.

mﬂ Synthése et identification de I'aspirine
g“ On se propose de fabriquer de I'aspirine a partir
"W d'acide salicylique et d'anhydride éthanoique (ou
acétique).

Protocole expérimental

« Fabrication de I'aspirine

Introduire dans un ballon 6,0 g d'acide salicylique, 12 mL d’an-
hydride éthanoique et 10 gouttes d'acide sulfurique concentré.
Chauffer au bain-marie pendant 20 minutes dans un ballon
avec réfrigérant a eau.

Masse
Nom
R s Formule molaire
g (g - mol-")
HC - CH
aspirine 7
ou acide HC-C-0-C CH
S \ ¥ 180
acétylsalicylique 0 N C=CH
CH:0, B
HOOC
HC-CH
acide HO-C CH
salicylique N s 138
CH:O, _C=CH
HOOC
anhydride
H
éthanaique C.H:0, wa
masse volumique de I'anhydride éthanoique: 1,08 g - mL-!

+ Extraction de I'aspirine du milieu réactionnel

Retirer le ballon du bain-marie. Le placer dans un mélange
d'eau et de glace.

Introduire 120 mL d’eau glacée. Attendre 10 minutes.

Filtrer sur buichner.

* Recristallisation

Reprendre le résidu blanc, le dissoudre totalement dans de
I'éthanol en chauffant.

Faire a nouveau cristalliser I'aspirine en ajoutant de I'eau et
en plongeant I'erlenmeyer qui contient cette solution dans
de l'eau glacée.

Filtrer sur biichner. Laver. Sécher & I'étuve.

1. Etude du protocole

a. Faire un croquis légendé du dispositif expérimental utilisé
pour la fabrication de I'aspirine.

b. Choisir parmi le matériel suivant celui qui peut permettre
de mesurer avec le plus de précision 12 mL d'anhydride
éthanoique (il existe plusieurs possibilités): erlenmeyer
de 250 mL, pipettes jaugées de 10 mL, 5 mL et 2 mL, pipette
graduée de 10 mL, éprouvette graduée de 25 mL, béchers
de 50 et 100 mL, pipeteur (ou propipette).

Indiquer les précautions de sécurité a prendre par I'expéri-
mentateur au cours de la manipulation.

c. Lorsqu'on ajoute de I'eau a la fin de la syntheése, il
s'échappe des vapeurs acides : quelle est leur nature ?
Ecrire I'équation de la réaction qui a lieu.

d. Quel est le but de I'opération de recristallisation ?

2. ldentification du produit fabriqué

On prépare avec un méme solvant, le méthanol, les trois
solutions suivantes : la solution S, avec |'aspirine précédem-
ment fabriquée, la solution S, avec de I'aspirine du com-
merce et la solution S, avec de I'acide salicylique.

On réalise une chromatographie sur couche mince de silice
avec un éluant convenable. Le chromatogramme, révélé par
des vapeurs de diiode, est représenté en vraie grandeur sur
la figure ci-dessous.

niveau atteint
par I'éluant
g
R
h
positions initiales S
des trois taches 1 %

a. Pour chacun des produits, calculer le rapport frontal :
h
R —_ —
" H

b. Que peut-on déduire de ce chromatogramme ?

3. Détermination du rendement de la synthése

a. Ecrire I'équation de la synthése réalisée.

b. Calculer les quantités d'acide salicylique et d'anhydride
éthanoique utilisées.

c. En déduire le réactif limitant et la quantité maximale d'as-
pirine que l'on peut fabriquer.

d. Aprés séchage, on a trouvé une masse de cristaux
blancs de 5,2 g. Calculer le rendement de la préparation
effectuée.



Eﬂ Une aspirine moins irritante

‘ﬁ. Document

Extrait d’un article scientifique :

« Célebre pour ses propriétés antiseptiques et antalgiques,
I"acide salicylique 1'était aussi pour les terribles briilures d’esto-
mac qu'il infligeait. L’ aspirine restreignit cette agressivité, mais
ne la supprima pas: I'aspirine solide irrite la muqueuse gas-
trique. C’est d'ailleurs pour éviter tout contact prolong¢ entre
I'acide acétylsalicylique solide et la muqueuse que les labora-
toires ont travaillé a diverses formulations de I'aspirine. »

DonNnNEES

« L'acide acétylsalicylique sera noté HA et I'ion acétylsalicylate sera
noté A- (aq).

+ La muqueuse de I'estomac (muqueuse gastrique) absorbe la forme
liposoluble HA.

pK,: H,0*/H,0:0; H,0/HO" (aq):14;

CO,, H,0/HCO; (ag): 6,4; HA /A (aqg):35.

pK, : acide salicylique/ion salicylate : 3,0.

« Masses molaires (g - mol-') My, = 180; My = 202; My;c0, = 84

« Solubilité (dans I'eau) (g - L"):

Sun = 3.4: NaA : soluble ; NaHCO, : soluble.

Questions
I. L'acide salicylique et I'acide acétylsalicylique
COOH COOH
L oH e rOCOCHa
O @
“\.\/ X

Comparer les groupes caractéristiques et la force acido-
basique de ces deux acides.

II. L’acide acétylsalicylique irrite la muqueuse gastrique
Un comprimé d'aspirine simple contient 320 mg d'acide
acétylsalicylique. Il est mis en solution dans un verre d'eau::
le volume obtenu est V= 50 mL, le pH est égal a 2,5 et il
reste de I'acide acétylsalicylique non dissous en suspension.
1. Montrer que la mise en solution compléte de I'acide ace-
tylsalicylique HA est impossible.

2. Justifier a partir du texte que cette préparation de |'aspi-
rine pourra irriter la muqueuse gastrique.

3. A partir de la mesure du pH, confirmer que I'acide acétyl-
salicylique est un acide faible.

Ill. Une autre préparation de 'aspirine

Un sachet de «Catalgine® 0,50 g» contient 0,80 g d'un
mélange d'acétylsalicylate de sodium et d’hydrogénocarbo-
nate de sodium. Par dissolution dans un demi-verre d'eau
déminéralisée, on obtient une solution S dont le pH est de 8,3.
1. Montrer que, dans la solution S, le principe actif HA n'est
pas une espéce prédominante. En déduire la ou les espéces
prédominantes.

2. Le verre est bu. La solution S se trouve alors dans |'esto-
mac, milieu assimilé a une solution d'acide chlorhydrique
(pH voisin de 2). L'estomac contient alors V= 100 mL de
solution gastrique.

a. Sur un axe des pK,, porter les couples acide/base des
espéces qui interviennent au niveau de |'estomac.

Ecrire les équations des réactions envisageables pour les-
quelles la constante d'équilibre est supérieure a 1 000.
Indiquer celle qui, & partir de ce médicament, produit le
principe actif HA.

b. Un sachet de «Catalgine® 0,50 g » produit par réaction
totale 0,50 g d'acide acétylsalicylique.

Montrer que, dans I'estomac, I'acide acétylsalicylique préci-
pite. Les particules solides qui apparaissent étant de tres
petite taille, elles sont rapidement absorbées au niveau de
I'estomac, l'irritation est ainsi limitée.

3. A partir des indications portées sur le sachet de Catal-
gine®, calculer les masses d'acétylsalicylate de sodium et
d'hydrogénocarbonate de sodium contenues dans un sachet.

E H Comportement des savons suivant
@, le milieu

I. Les savons peuvent étre obtenus par sapo-
nification des corps gras
1. Qu'est-ce qu’une réaction de saponification d'un ester?
Quelle(s) caractéristique(s) la différencie(nt) de la réaction
d'hydrolyse d'un ester?
2. Qu'est-ce qu'un corps gras? Donner la formule générale
d'un corps gras.
3. Ecrire I'équation de la réaction de saponification d'un
Ccorps gras.

1. On dit que I'on ne peut pas utiliser un savon pour laver
en milieu acide.

En supposant que le savon contienne essentiellement de
l'oléate de sodium et en utilisant une échelle de pK,, indi-
quer quelle est la réaction qui se produit entre une solution
de ce savon et une solution d'acide fort.

Indiquer ce que I'on va observer, qui explique que l'on ne
puisse pas utiliser un savon pour laver en milieu acide.

111. Sur une étiquette de produit de lessive, on lit qu'il faut
utiliser davantage de produit lorsque I'eau est dure, c'est-a-
dire quand I'eau contient des ions calcium ou magnésium
en grande quantité. Cette question a pour but de justifier
cette indication.

1. a. Donner la formule du corps gras a partir duquel on
peut préparer un savon constitué d'oléate de sodium.

b. Quelle masse de corps gras doit-on utiliser pour obtenir
100 g d'oléate de sodium ?

2. Pour effectuer une lessive, on utilise 25 L d'eau de dureté
20 °C hydrotimétrique frangais [dureté due uniquement aux
ions Ca?* (ag)] et 100 g d'oléate de sodium. Indiquer, en
utilisant le tableau des données, quel est le phénoméne que
I'on va observer lorsque I'on met le savon en solution dans
cette eau.

3. Ecrire I'équation de la réaction qui traduit le phénomene
observé.

4. Calculer la masse de savon qui va rester disponible pour
effectuer la lessive prévue.

En déduire |'utilité de I'indication du fabricant.
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« Dans l'eau, les acides gras sont considérés comme pratiquement
insolubles dans les conditions de I'expérience.

* pK,, du couple acide oléique/ion oléate : 4,8.

* pK,, du couple H,0* / H,0: 0.

« pK, du couple H,0 / HO- (ag) : 14.

* Formule de l'acide oléique : C,;H,, - COOH.

* Masse molaire de l'acide oléique : 282 g - mol-'.

+ Le tableau ci-dessous indique & l'aide d'une case grisée la formation
d'un précipité lorsque les deux ions concernés sont mis en présence au
cours d'une reaction,

lons Oléate
Calcium s
Sodium

Magnésium

‘Ethanoate Palmitate

= Définition du degré hydrotimétrigue francgais - un degré hydrotimé-
trique frangais correspond & la présence de 0,1 mol d'ions Ca?* (ag) ou
Mg?* (ag) dans 1 m® d'eau.

« Masses molaires atomigues : M, = 40 g - mol' ; M,,, =23 g - mol' ;
Mg=16g.-mal'; M.=12g.mol"' ; M;=1,0g - mol'.

Fromed i kel By LR 2 p
Finispe i :&Lﬁ@&g’a AN 1) il |

mﬂ Un autre changement de réactif

On considére le systeme chimique S,, constitué de 2,0 mol
d'acide éthanoique et de 1,0 mol de propan-2-ol, ces réac-
tifs étant supposés non encore mélangés.

On envisage trois méthodes différentes faisant intervenir
chacune deux transformations successives de ce méme
systéme initial pour obtenir un ester.

1. Premiére méthode

On mélange les deux réactifs.

a. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit.

b. Quel sera I'état final S, de ce systeme a l'issue de la
transformation, sachant que la constante d'équilibre asso-
ciée a I'équation de cette réaction est égale a 2,257

c. Quel sera I'état final S, obtenu si I'on élimine I'eau for-
mée ?

Quel est alors I'avancement final ?

2. Deuxiéme méthode
Avant d'effectuer le mélange des réactifs, on transforme
I'acide éthanoique en anhydride éthanoique.

a. Donner I'équation de la réaction associée a cette trans-
formation.

Puis, on fait réagir I'anhydride obtenu avec le propan-2-ol;
on obtient I'état final S,.

b. Ecrire I'équation de la réaction associée. Quel est I'avan-
cement final ? Comparer les états finaux S, et S,.

c. En quoi différent les deux méthodes employées pour
obtenir I'ester ?

3. Troisieme méthode

a. Peut-on envisager une troisiéme méthode ol I'eau serait,
la aussi, éliminée avant d'effectuer la transformation
conduisant a l'ester ?

A quelle transformation doit-on faire appel ? Donner I'équa-
tion de la réaction correspondante qui conduit & un com-
posé organique R.

b. Montrer que l'acide éthanoique peut formellement se
combiner a R pour conduire a I'ester.

Que peut-on dire de I'avancement final de cette derniere
transformation ?

EE Différents types de déshydratation

1. Comparaison de deux types de déshydratation

a. Ecrire I'équation de la réaction de déshydratation d'un
alcool en hydrocarbure éthylénique (déshydratation de type 1).
b. Ecrire I'équation de la réaction modélisant la transforma-
tion de I'acide éthanoique en anhydride éthanoique (déshy-
dratation de type 2).

c. Qu'est-ce qui distingue ces deux types de déshydratation ?

2. Autre déshydratation d'un alcool

a. A quel composé peut conduire un alcool subissant une
déshydratation de type 2?

b. Quel est ce produit lorsqu'on déshydrate I'éthanol 2

3. Autre déshydratation d’un acide

a. Qu'obtiendrait-on si I'acide éthanoique subissait une
déshydratation de type 1? Donner la formule développée
de la molécule C résultante.

b. Cette molécule C est difficile a isoler car elle est extréme-
ment réactive. On la prépare industriellement par pyrolyse
de la propanone vers 750 °C. Quel autre produit accom-
pagne alors C?

c. C est recueillie dans de I'acide éthanoique. Quel com-
posé d'intérét industriel prépare-t-on ainsi?



Controle de I'évolution
de systemes chimiques.
La catalyse

OBJECTIES

@ Savoir qu’une transforma-
tion peut mettre en jeu plu-
sieurs réactions.

@ Savoir choisir les conditions
expérimentales pour privilé-
gier une réaction.

® Connaitre les trois types de
catalyse.

@ Savoir qu'un catalyseur agit
sélectivement lors d'une
transformation.

PLAN DU COURS

n Transformations mettant
en jeu plusieurs réactions

E La catalyse

Structure tridimensionnelle de la catalase déterminée par diffraction des rayons X.

La catalase est une enzyme présente dan sang qui cataly gs efficacement la dismutation
de I'eau oxygénée : une molécule de catalase permet de décomposer plusieurs millions de
molécules d’eau oxygénée par minute.

p Comment agit un catalyseur ?




Qu’est-ce qu’un catalyseur ? vous utilisez ce mot
depuis longtemps... Vous allez connaitre sa définition et ses propriétés.

-

ACTIVITE c
Données

Températures d'ébullition normale :
Controler 'évolution d’un systéme  Ethanol : 78.5°C

gy, . . Ethanal : 21 °C
chimique par le choix des condi- Acide éthanoique ; 118 °C

ions expeéri tales

tons ]lél'll'l‘l&l‘l = p 1. Montrer qu’a 'oxydation ménagée de I'éthanol
® Les figures 1 et 2 représentent deux montages dis-  peuvent étre associées deux réactions différentes. Ecrire
tincts que I'on peut utiliser pour oxyder I’éthanol par le  les équations correspondantes.

permanganate de potassium en milieu acide. p 2. Montrer que chacun des deux modes opératoires

présentés ci-dessous conduit préférentiellement a 'un
des deux produits d’oxydation possibles ; préciser lequel.

p- 3. Justifier cette obtention sélective par des considé-

-
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) G rations Dil‘léliql.las.
\ _ eau tiede | .
. réfrigérant
solution réfrigérant a boELlJles
KMnO, descendant N
T H 2504 moteur

électrique

\'\ !HI ]

distillat

Vigreux

éthanol éthanol

eau froide -

eau + glace

-

chauffe-
ballon

solution acidifiée
KMnO,

| Fic. 1 Addition lente de I'oxydant en défaut a I'éthanol chauffé o= ———
avec distillation. |

. Fic. 2 Addition lente de I'éthanol a l'oxydant en excés sans
| distillation.

UN PEU
D’HISTOIRE

CHIMIE ET VOCABULAIRE

= Catalyse #. £ (du grec katalusis : dissolution) Augmen-
tation de vitesse que provoquent certains corps sur des
réactions chimiques sans étre eux-mémes modifiés de

i Jacob BERZELIUS (1779-
1849), chimiste suédois,
domina la chimie de la pre-

miere moiti€ du XIxe siecle. I ‘ mn m. (du grec en : dans; zumé : levain)
fut le premier a proposer une Catalyseur de réactions biologiques.

définition des phénomenes

catalytiques : « La force cata- -

Iytique parait consister en ceci ; LENIGME

que les corps, par leur seule "2 SRS DU CHAPITRE

présence et non par leurs affinités, peuvent éveiller les

affinités assoupies a cette température.» Masculin quand je suis glouton, '’Acadé-
Berzélius considérait que 1'action d’un catalyseur pro- mie recommande de m’employer au féminin.
duit le méme effet qu’une élévation de température ; en Qui suis-je ?

réalité cette action est plus complexe.
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1 Transformations mettant en jeu plusieurs réactions

Nous avons vu au chapitre précédent qu'un changement de réactif permet de
controler I"évolution d’un systéme chimique en remplagant une transformation
limitée par une transformation totale. Les transformations étudiées (estérifica-
tion ou hydrolyse d’un ester) ne faisaient alors intervenir qu’une seule réaction.
Mais de nombreuses transformations sont susceptibles de faire intervenir plu-
sieurs réactions, conduisant 4 des produits différents. Si I'on parvient a privilé-
gier I'une de ces réactions au détriment des autres, on controle I'évolution du
systeéme. Pour atteindre ce but, on joue sur les facteurs cinétiques (concentra-
tion des réactifs, température, catalyseur) par un choix judicieux des condi-
tions expérimentales. On réalise ainsi un contrdle cinétique de I'évolution
d’un systéme chimique, comme nous allons le montrer sur quelques exemples
avant d’étudier plus en détail la catalyse.

BEEEE Exemples

] Oxydation d’un alcool primaire

L’oxydation ménagée d’un alcool de formule R-CH,OH, qu’elle soit réali-
sée par action du dioxygene de I'air en présence de cuivre (fig. 1) ou par
action d’un oxydant comme le permanganate de potassium en milieu acide,
peut conduire a un aldéhyde R-CHO ou a un acide carboxylique R-COOH.
Comme un aldéhyde s’oxyde lui-méme en acide carboxylique, I’aldéhyde
apparait comme un produit intermédiaire de la transformation de I'alcool
primaire en acide carboxylique.

Fic. 1 Expérience de la lampe sans flamme.

R-CHO
aldéhyde \
R-CH,OH > R-COOH
alcool acide carboxylique

En I’absence de précautions particulieres, la transformation conduit & un
mélange en proportions variables des deux produits aldéhyde et acide car-
boxylique. Mais un choix judicieux des conditions expérimentales permet
d’obtenir soit 1’un, soit I'autre des deux produits (voir figures 1 et 2 page 306).  p Voir exercices n°* 6 et 7, page 320

] Compétition entre déshydratation
et déshydrogénation d’un alcool

Par chauffage d’un alcool en phase vapeur, on peut observer :
« 50it sa déshydrogénation (si I’alcool est primaire ou secondaire) condui-
sant & un aldéhyde ou une cétone (fig. 2, page suivante) :

Cu

0
CH3—CH3—0H (2) W CHR_CHH (g)+ H2 (2)

» soit sa déshydratation conduisant & un alcéne

ALO
CH,~CH,-OH (g) WMH3 =CH, (g) +H,0 ()

Le controle de I’évolution de ce systéme est assuré ici par le choix du cataly-
seur : la premigre réaction est catalysée par le cuivre, la seconde par I’alumine.
La encore, par le choix des conditions expérimentales, on joue sur des facteurs
cinétiques (température, catalyseur) pour controler I’évolution du systeme. p Voir exercice n° 12, page 321

CHAPITRE 17 — CONTROLE DE L'EVOLUTION DE SYSTEMES CHIMIQUES. LA CATALYSE
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Réactions des ions hydroxyde
avec l'acide acétylsalicylique

Existence de deux réactions

La transformation que subit 1’acide acétylsalicylique (ou aspirine) sous I'ac-
tion des ions hydroxyde met en jeu deux réactions :

* une réaction acido-basique (1) qui fait intervenir le groupe carboxyle et
dont I’équation s’écrit :

@) COOH COO~
(aq) + HO™ (aq) —— @i (aq) + H_,O
0-CO-CH, 0-CO-CH,

acide acétylsalicylique ion acétylsalicylate

Cette réaction est associée a une transformation extrémement rapide que
I’on peut considérer comme instantanée. En outre, elle est quasi totale,
puisque la différence des pK, des couples mis en jeu: ApK, = 14 - 3,5 =
10,5 conduit 4 une constante d’équilibre K = 1047Ka = 1005 = 3.2 x 1019,

« une réaction d’hydrolyse basique (2) affectant le groupe ester. La trans-
formation associée est également totale, mais elle est plus lente de sorte que
I’on peut considérer qu’elle met en jeu essentiellement la base conjuguée de
1'acide salicylique. Son équation s’écrit donc :

2) Co0™ Co0™
@i (aq) + HO™ (ag) —— (aq) + CH3—COO' (aq)
0-CO-CH, OH

ion acétylsalicylate ion salicylate ion éthanoate

3 Evolution du systéme

Considérons le systeme chimique constitué, dans I'état initial, par n mol
d’acide acétylsalicylique et p mol d’ions hydroxyde. Dressons le tableau
décrivant |'évolution de ce systéme en désignant par x, I’avancement de la
réaction (1) et par x, I’avancement de la réaction (2) a une date r donnée. Du
fait de la réaction (1), la quantité de matiére d’acide acétylsalicylique présente
a cette date est n — x, ; la quantité de matiére de la base conjuguée présente a
cette méme date est x, — x, car il s’en est formé x, mol par la réaction (1) et x,
mol ont été consommés par la réaction (2), laquelle a fourni x, mol d’ions sali-
cylate et x, mol d’ions éthanoate. La quantité de matiere d’ions HO~ (aq)
consommés est donc x, mol [par la réaction (1)] + x, mol [par la réaction (2)].

Fie. 2 En passant sur le cuivre, I'éthanol, a
I'état de vapeur, est déshydrogéné en éthanal
mis en évidence par la 2,4-DNPH.
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Le tableau d’évolution ci-dessous s’obtient en prenant, pour état initial de la
seconde réaction, 1’état intermédiaire résultant de la premiére réaction.

Réaction (1) CH,-COOC,H,-COOH (ag) + HO (ag) — CH;-COOCH,-COO" (ag) +H,0
Ftati ermédiaire n-x P-4 X, -
Réaction (2) HO (ag) + CH-COOCH,CO0 (ag) —  HO-CH-COO (ag) + CH,-C00- (ag)
. p-x X - 0 0
pP=X =X n-x = X X
L n-x P—=X =% X~ Xy - Xy Xy 1

La lecture de la derniere ligne de ce tableau montre qu’il est difficile de
déterminer 1'état final de ce systeme dans le cas général. Mais le probleme
se simplifie si I’on choisit des conditions initiales particuliéres.

Controle de I’évolution du systeme

Pour privilégier I'une des deux réactions, on choisit des conditions expéri-
mentales permettant :

« soit de négliger ’avancement x, de la seconde réaction par rapport a
I’avancement x, de la premiére. Pour cela, on joue sur les deux facteurs
cinétiques :

— température : en opérant  froid (ou 2 la température ambiante), conditions
dans lesquelles la transformation associée 2 I'hydrolyse basique est tres lente.
_ concentration : en ajoutant progressivement et rapidement une solution
d’ions hydroxyde a une solution d’acide acétylsalicylique, et en veillant a ce
que I'ion hydroxyde soit le réactif limitant. Dés lors, la concentration des
ions hydroxyde demeure faible dans le milieu du fait de leur consommation
par la réaction (1), de sorte que la vitesse de la réaction (2) est quasi nulle.
Ce sont les conditions opératoires qui sont adoptées pour réaliser le titrage
direct de ’acide acétylsalicylique (voir paragraphe 1.2D).

« soit d’opérer dans des conditions oul la base conjuguée produite par la pre-
miere réaction est entierement consommée par la seconde. Cette condition
est réalisée lorsque les ions hydroxyde sont en exces (par rapport aux deux
réactions) et que la transformation est réalisée a chaud pour étre plus
rapide. Elle conduit alors uniquement aux especes ions salicylate, ions étha-
noate et eau. L'équation de la réaction associée 2 cette transformation est
alors 1"équation (3), somme des équations (1) et (2):

(3 =
COOH coo
(ag) + 2 HO™ (ag)—— @ (aq) + CH3-COO™ (ag) + Hy0
0-CO-CHj OH

acide acétylsalicylique ion salicylate fon éthanoate

On a alors x, = x,de sorte que le tableau décrivant 1'évolution du systeme

devient :
Réachon®) || CH COOCH COOH(@q) + 2HO(ag) - HO-C,H,COO-(ag) +  CHy-COO (ag)
Etat initial n p=2n 0 0
ﬁnm 1al | n—Xx p- 2 X X X

[E] Application au titrage direct de I’acide acétylsalicylique

On réalise un titrage colorimétrique en présence d’un indicateur coloré
plutdt qu’un suivi pH-métrique pour que la transformation soit la plus rapide | p Voir exercices n* 8, 19 et 20, pages 321
possible ; on limite ainsi I'hydrolyse du groupe ester. et 323
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L’acide acétylsalicylique étant un acide faible, le pH du point d’équiva- |

lence est situé en milieu basique. On choisit préférentiellement le virage au
bleu du bleu de bromothymol (zone de virage: 6,0 — 7,6) plutdt que le
virage au violet de la phénolphtaléine (zone de virage : 8,2 — 10) pour évi-
ter qu'un léger exces d’ions hydroxyde ne provoque un début d’hydrolyse
de I'ester.

Bien entendu, on ajoute progressivement la solution d’hydroxyde de
sodium dans la solution d’acide acétylsalicylique et non pas I'inverse et on
utilise une solution diluée d’hydroxyde de sodium (fig. 3).

Iﬁ _ﬂ La catalyse

Etude expérimentale
de I'action catalytique

Nous allons présenter quelques réactions catalysées mettant en jeu [’eau
oxygénée H,0,. L’ajout d’une petite quantité d’un corps chimique, le cata-
lyseur, permet d’accroitre la vitesse de réaction de maniére spectaculaire.

La transformation étudiée

La dismutation de 1’eau oxygénée est associée 4 une réaction d’oxydoréduc-
tion spontanée entre |’eau oxygénée, oxydant du couple H,O, (ag) / H,0,
et I'eau oxygénée, réducteur du couple O, (g) / H,0, (aqg).

Les demi-équations d’oxydoréduction associées i ces couples sont les sui-
vantes :

I

H,0, (aq) + 2 H* (agq) + 2 e
H,0, (aq)

2 H,0, (ag) — O, (g)+2H,0

2H,0
O,(g)+2H*(ag) +2 e

Equation de la réaction :

Au cours de cette transformation, I'eau oxygénée est a la fois oxydée (en
dioxygene O,) et réduite (en eau H,0); il s’agit d’une réaction de dismuta-
tion. Cette transformation, trés lente dans les conditions habituelles, peut étre
accélérée de diverses fagons comme le montrent les expériences suivantes.

] Dismutation de I’eau oxygénée en présence de platine

™ burette graduée

solution d'hydroxyde
de sodium

de concentration

1,0 %10 -1 mol- L™’

solution d'acide
acétylsalicylique
+ bleu

de bromothymol

agitateur

Fic. 3 Titrage direct de I'acide acétylsalicy-
lique.

EXPERIENCE ’

= Verser dans un bécher et dans un tube a essais
un peu d’eau oxygénée a 20 volumes.

* Plonger un fil de platine dans le bécher (fig. 4a).
= Ajouter dans le tube a essais un disque platiné
utilisé pour la désinfection des lentilles cor-
néennes. Observer (fig. 4b) puis boucher le tube
quelques instants et introduire une biichette
préalablement enflammée et ne présentant plus
qu’un point rouge.

a. par un fil de platine ;

‘ Fic. & Catalyse de la dismutation de |'eau oxygénée :

b. par un disque platiné (a gauche, tube témoin).




OBSERVATION

Au bout de quelques instants, il se forme des petites bulles a la surface du fil
de platine qui progressivement donnent naissance a un lent dégagement
gazeux (fig. 4a).

Dans le tube 2 essais, on observe une effervescence au contact du disque
conduisant 2 un dégagement de gaz beaucoup plus important (fig. 4b) qui
ravive la combustion de la biichette ; il s’agit donc d’un dégagement de dioxy-
geéne.

INTERPRETATION

Le platine accélere la dismutation de I'eau oxygénée de fagon d’autant plus
efficace qu’il est sous forme plus divisée.

[3 Dismutation de I’eau oxygénée en présence d’ions fer (I1I)

EXPERIENCE ’ ' .

« Dans deux éprouvettes de 50 mL bien propres, verser environ
30 mL d’eau oxygénée a 20 volumes.

« Ajouter dans I’une d’elles, 1.0 mL dune solution diluée de
chlorure de fer (IIT) et dans la seconde, 5,0 mL de la méme
solution de concentration molaire 0,2 mol-L-! (fig. 5).

Fic. 5 Catalyse de la dismutation de I'eau oxygénee
par les ions Fe** (aq). La concentration du catalyseur
est plus grande a droite.

OBSERVATION

Dans les deux cas, un dégagement de gaz se produit au sein de la solution ;
celui-ci est beaucoup plus abondant dans la seconde éprouvette ol la
concentration des ions Fe3* (aq) est plus élevée. Le gaz dégagé ravive la
combustion d’une biichette presque éteinte.

Qn observe,‘en outre, un changement dc cuuleu\r de la f;n]uliun s la (ginte » Voir exercices n° 13 ot 22, pages 321
jaune orangé, due aux ions Fe* (ag), fait place a une teinte brune, puis la et 325

couleur jaune orangé initiale des ions Fe?* (aq) réapparait quand le dégage-
ment gazeux cesse.

INTERPRETATION

L’addition d’une quantité d’ions Fe* (ag) a I'eau oxygénée accélere sa dis-
mutation d’autant plus rapidement que la concentration des ions Fe¥* (aq)
est plus élevée.

Le changement de couleur de la solution indique que les ions Fe* (ag) par-
ticipent 2 la réaction et sont régénérés a la fin de celle-ci.

] Dismutation de I’eau oxygénée en présence d’ions fer (II)

Reprendre I'expérience précédente en ajoutant cette fois-ci quelques cristaux de
sel de Mohr dans I'éprouvette contenant I’eau oxygénée (fig. 6).

Fic. 6 Catalyse de la dismutation de I'eau oxy-
génée par les ions Fe?* (aq).
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OBSERVATION

11 se produit un abondant dégagement de dioxygene qui ravive la flamme
d’une biichette ; la solution prend temporairement la couleur brune obser- |
vée dans I'expérience précédente (fig. 6).

INTERPRETATION
La dismutation de I’eau oxygénée est accélérée par les ions Fe** (aq).

3 Dismutation de ’eau oxygénée en présence de catalase

EXPERIENCE ,

+ A de I'eau oxygénée a 20 volumes

contenue dans deux éprouvettes, ajouter :

— quelques rondelles de navet dans
I’'une (fig. 7a)

— quelques gouttes de jus de viande

crue dans I'autre (fig. 7b).

Fic. 7 Catalyse enzymatique de la dismuta-
tion de I'eau oxygénée: a. par la catalase
du navet ; b. par la catalase du sang.

OBSERVATION
11 se produit un dégagement de dioxygene dans les deux éprouvettes.

INTERPRETATION

La catalase est une enzyme contenant I'ion Fe** (ag) : elle est présente dans le
sang ou dans le jus de certains légumes comme le navet. Elle est responsable
de I'effervescence observée, qui correspond & un dégagement de dioxygéne.

_ Catalyse et catalyseurs
] Définitions

Les expériences précédentes montrent que I’on observe une augmentation
importante de la vitesse d’évolution d’un systeme chimique en présence de
substances utilisées généralement en faible quantité, et qui, tout en interve-
nant dans le déroulement de la transformation, se retrouvent dans 1’état
final, sans avoir été consommées. De telles substances sont appelées des
catalyseurs, et leur action sur la vitesse de réaction s’appelle la catalyse.

» Catalyseur

Un catalyseur est une espece qui augmente la vitesse d’une réaction
1e sans figurer dans I’équation de la réaction et sans modi-

fier I’état final du systéme,

» Catalyse |
La catalyse est I’action d’un catalyseur sur une réaction chimique.

Elle concerne toute modification de la vitesse d’évolution d’un systeme chi- | p Voir exercices n°s 17 et 18, pages 322
mique sous "action d’un catalyseur. | et323



Différents types de catalyse

Selon la nature du systéme formé par les réactifs et le catalyseur, on dis-
tingue trois sortes de catalyse :

» La catalyse homogene

Lorsque le catalyseur et les réactifs ne forment qu’une seule phase, la
catalyse est dite homogéne.

m EXEmPLE : la catalyse de la dismutation de I'eau oxygénée par les ions du |
fer est une catalyse homogéne car 1'eau oxygénée (le réactif) et les ions du
fer [le catalyseur: Fe3* (ag) ou Fe?* (ag)] sont en solution aqueuse et ne
constituent qu’une seule phase liquide.

= La catalyse hétérogéne

Lorsque le catalyseur et les réactifs ne sont pas dans la méme phase, la
catalyse est dite hétérogeéne.

m EXEMPLE : la catalyse de la dismutation de 1’eau oxygénée par le platine est
une catalyse hétérogéne car le platine constitue une phase solide différente
de la phase liquide formée par I’eau oxygénée en solution aqueuse.

« La catalyse enzymatique

C’est un cas particulier de catalyse homogéne ol le catalyseur est une
enzyme, protéine élaborée par les systémes vivants.

m EXemPLE : la catalyse de la dismutation de I’eau oxygénée par la catalase | » Voir exercices n°s 10 et 11, page 321
du sang est une catalyse enzymatique.

[ Propriétés de la catalyse

« Un catalyseur a un role purement cinétique

Un catalyseur ne peut accélérer que des réactions qui sont naturellement
possibles. Dans le cas d’une transformation conduisant a un état d’équilibre,
un catalyseur permet d’atteindre plus rapidement cet état d’équilibre, sans
en modifier la composition, car il agit 2 la fois sur la réaction directe et sur
la réaction inverse.

+ La catalyse est un phénomeéne spécifique

En général, un catalyseur catalyse une réaction déterminée et une réaction
donnée ne peut étre catalysée que par un nombre restreint de catalyseurs.
Cette propriété est plus particulierement vérifiée en catalyse hétérogene, et
surtout en catalyse enzymatique.

Un catalyseur est alors spécifique d’une réaction. Par exemple, la déshydro-
génation de 1’éthanol en éthanal peut étre catalysée par le cuivre ou le pla-
tine, et non par n’importe quel corps chimique. On écrit :

CH,~CH,-OH (g) 220 8 CH,—CHO (g) + H, ()
ou

CH,~CH,-OH () ———» CH,~CHO (g) + H, (8)

Cette spécificité est moins marquée en catalyse homogene ; ainsi I'ion |
H* (aq) peut catalyser diverses réactions (estérification, déshydratation).

« Sélectivité d’un catalyseur |
Un catalyseur est sélectif si, & partir d’un systeme initial susceptible d’évo- :
luer selon plusieurs réactions, il accélere préférentiellement I'une d’elles.

Le catalyseur oriente alors sélectivement la transformation. C’est ainsi que
le chauffage d’un alcool primaire ou secondaire en présence de cuivre
conduit 2 un aldéhyde ou une cétone (déshydrogénation), tandis qu’en pré-
sence d’alumine, la transformation conduit a un alcéne (déshydratation) :

CH,-CH-CH; (g) —CLD- CH,-C-CH, (g) + H, ()
|

OH O
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I‘!
CH,-CH-CHj, () A0, CH,-CH = CH, () + H,0 (g)

OH
» Un catalyseur est souvent utilisé en petite quantité
Le catalyseur n’apparait pas dans I’équation de la réaction, il n’est donc pas
consommé. Bien qu'il participe a la réaction qu’il catalyse, il est régénéré et
son action peut se poursuivre.
* Un catalyseur participe a la réaction
— En catalyse homogéne, le catalyseur est consommé au cours d’une
étape, puis est régénéré lors d’une étape ultérieure.
Considérons la dismutation de I’eau oxygénée, catalysée par I'ion fer (II).
Dans une premiére étape, I’eau oxygénée, oxydant du couple H,0O, (aq)/H,0,
oxyde I'ion fer (II), réducteur du couple Fe** (ag) / Fe?* (aq) selon I’équation :

H,0, (ag) + 2H* (aq) + Ze- = 2H,0
Fe* (aq) = Fe¥ (ag)+ e (X 2)

H,0, (ag) + 2 Fe?* (aq) + 2 H* (ag) — 2 H,O + 2 Fe* (aq) (1)

Dans une seconde étape, 1'eau oxygénée, réducteur du couple O, (g) / H,0,,
est oxydée par I’ion Fe** (aq), oxydant du couple Fe** (aq) / Fe** (aq) :
H,0, (ag) = O,(g)+2H*(ag) +2 ¢
Fe* (ag) + e = Fe?* (ag) (x2)

H,0, (ag) + 2 Fe** (aq) = O, (g) + 2 H* (ag) + 2 Fe** (aq) (2)

Le bilan de ces deux réactions successives (1) + (2) fournit bien I'équation
(3) de la dismutation de 1'eau oxygénée :

H,0, (aq) + 2 Fe** (aq) + 2 H* (aq) — 2 H,0 + 2 Fe** (aq) (1)
H,0, (ag) + 2 Fe** (ag) — O, (g) +2 H* (ag) + 2 Fe** (aq) (2)
2 H,0, (ag) = 0,(g)+2H,0 (3)

Le catalyseur modifie le déroulement de la réaction en remplagant une réac-
tion lente [la réaction globale (3)] par une succession de réactions rapides
[réactions (1) et (2)]. La réaction catalysée est d’autant plus rapide que la
concentration du catalyseur est plus grande.

— Lors d’une catalyse hétérogeéne, les molécules de réactif se fixent sur cer-
tains sites du catalyseur, nommés sites actifs : on dit qu’elles sont adsorbées.
Cette adsorption rend plus facile la rupture des liaisons des réactifs entrai-
nant la réorganisation des atomes conduisant aux produits ; ces derniers quit-
tent alors la surface du catalyseur lors d’une phase dite de désorption. L acti-
vité catalytique est donc liée 2 la surface du catalyseur que I’on accroit en uti-
lisant des solides dans un état trés divisé [poudres, mousses... (fig. 8)].

— Catalyse enzymatique. Certaines protéines, nommées enzymes, ont un
pouvoir catalytique trés important dans des conditions de température trés
douces. Il s’agit d'une catalyse homogene car les réactifs et I’enzyme sont
dans une méme phase ; mais elle s’apparente a la catalyse hétérogeéne dans
la mesure ol les enzymes possédent des sites actifs sur lesquels seules des
molécules de structure parfaitement adaptée (substrats) peuvent se fixer
(fig. 9). De ce fait, la catalyse enzymatique présente une efficacité et
une sélectivité remarquables.

E Application de la catalyse

* Dans I’industrie chimique

L effet orientateur d'un catalyseur, résultant de la sélectivité de la cata-
lyse, est mis a profit dans I'industrie pour réduire les cofits de production,
puisqu’on évite ainsi les réactions parasites et que I'on peut opérer a tempeé-
rature moins €levée.

» Voir exercice n° 12, page 321

Fic. 8 Etat plus ou moins divisé des cataly-
seurs.

p Voir exercices n°* 13 a 15, pages 321
et 322

Fie. 9 Le lysozyme (en violet sur I'image) est
une enzyme présente dans de nombreuses
sécrétions (larmes, salive). Son site actif est
une cavité pouvant accueillir un glucide
complexe composant la paroi de certaines
bactéries. Ce glucide constitue le substrat
sur lequel opére I'enzyme.



m EXEMPLES
— La synthése de I’'ammoniac NH, est réalisée a 450 °C et sous une pres-
sion voisine de 250 bars en présence de fer :

Fe

= H
Nl (g)+3 H2 (g) 450 OC, 250 bal's 2N 3(g)

— La transformation de I’ammoniac en monoxyde d’azote, qui constitue la
premiére étape de la préparation de I’acide nitrique HNO,, fait appel a une
oxydation catalytique sur platine :

Pt

— e
800 °C, 4 bars
En I’absence de catalyseur cette oxydation conduirait au diazote, ne présen-
tant aucun intérét :

4NH, (g)+30,(8) — 2N, (g)+6H,0 (g)

— L’oxydation du dioxyde de soufre en trioxyde de soufre, par le procédé de
contact, est 4 la base de la préparation de I’acide sulfurique H,SO,, I'un
des principaux produits de 1'industrie chimique :

4NH, (g)+50,(g) 4NO(g)+6H,0 (g)

VEOS
250, +0,(®) —zgoc™ 250,
— Diverses synth&ses, réalisées a partir d’'un mélange de monoxyde de car-
bone et de dihydrogéne (gaz de synthese), conduisent a des produits diffé-
rents selon le catalyseur utilisé :
ZnO

CO@+2H, @) 7555C 200 bay < v O (@)
_ Ni
H, » CH H
CO@+3H,® 3555¢ (00 par O v @ +HO@)

* La pétrochimie utilise également I’action orientatrice et la sélectivité des
catalyseurs pour produire, & partir des coupes issues de la distillation des
pétroles, les matieres de base que sont les alcénes et les hydrocarbures
benzéniques, ainsi que les intermédiaires de synthése et les produits finis.
Citons notamment le craquage catalytique pour la production d’essence
automobile (fig. 10), la désulfuration des fiouls.

* En biochimie

Les réactions qui se produisent au sein des organismes vivants sont cataly-
sées par des enzymes. Les enzymes sont en général des protéines (macro-
molécules dont I’hydrolyse libére des o. aminoacides R-CH(NH,)-COOH),
dont la structure spatiale comporte des cavités pouvant accueillir un cation
métallique (comme 1'ion Fe** (ag) dans la catalase) et qui correspondent
aux sites actifs du catalyseur.

L’efficacité des enzymes est remarquable : I'uréase rameéne a 10 s le temps
de demi-réaction de la décomposition de I'urée par I'eau qui est de 10 s a
25 °C, en I'absence de catalyseur. L’industrie alimentaire utilise des
enzymes, notamment les levures, pour faire lever le pain, fermenter les jus
sucrés et affiner les fromages. Des enzymes protéolytiques sont incorporées
aux lessives pour les rendre plus efficaces.

* Dans la vie courante

Pour lutter contre la pollution atmosphérique, les automobiles sont équipées |

de pots catalytiques (fig. 11). Les fours catalytiques auto-nettoyants permet-
tent la destruction des graisses déposées sur les parois. Les radiateurs cata-
lytiques réalisent la combustion controlée d'un carburant au contact d'un
catalyseur a base d’oxydes métalliques.

Fic. 10 Unité de craquage catalytique.

FiGg. 11 Pot catalytique (structure en nid
d'abeille).
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-' Transformations mettant
en jeu plusieurs réactions

B Lorsque des transformations mettent en jeu plusieurs
réactions, on peut controler 1'évolution du systéme par le
choix des conditions expérimentales de maniére a privi-
légier I'une d’elles en jouant sur les facteurs cinétiques.

B Exemple 1 : Oxydation d’un alcool primaire par une
solution acide de permanganate de potassium
L’oxydation d’un alcool primaire peut conduire & un
aldéhyde ou a un acide carboxylique :
R-CH,0H — R-CHO

ou bien

R-CH,0OH — R-COOH
On privilégie I’obtention de I'aldéhyde en ajoutant goutte
a goutte la solution de I'oxydant a I’alcool (I'oxydant est
alors le réactif limitant) et en distillant 1’aldéhyde formé
pour éviter son oxydation en acide carboxylique. La for-
mation de I’acide carboxylique est privilégiée lorsqu’on
ajoute I’alcool 2 la solution oxydante en exces.

B Exemple 2 : Déshydrogénation ou déshydratation
d'un alcool non tertiaire

Lors de réactions se produisant simultanément, on peut
privilégier I'une d’elles par le choix du catalyseur :

« Déshydrogénation en présence de cuivre ou de platine

CH,-CH,-OH (g) ﬁ» CH,—CHO (g) + H, (g)
« Déshydratation en présence d’alumine Al,O,

ALO,
CH,~CH,~OH (g) —— CH, = CH, () + H,0 (8)

B Exemple 3 : Réaction des ions hydroxyde avec
I’acide acétylsalicylique

La transformation que subit I’acide acétylsalicylique (ou
aspirine) sous I’action des ions hydroxyde met en jeu
deux réactions :

* une réaction acido-basique (1) qui fait intervenir le
groupe carboxyle :

(1)
(ag) + H,0

COOH Coo”
0—CO~CHy 0 =00~ CH;

La transformation associée est quasi totale et instantanée.

» une réaction d’hydrolyse basique (2) affectant le
groupe ester :

(2)

Coo" Coo”
@( (agq) + HO™ (ag) — (ag) + CH ~COO" (ag)
0~-CO0-CH; OH

L’hydrolyse basique est une transformation totale, rapide
a chaud, mais plus lente a froid. On privilégie la réaction
(1) en opérant a froid et en ajoutant progressivement et

rapidement une solution d’ions hydroxyde & une solution
d’acide acétylsalicylique (I'ion hydroxyde est le réactif
limitant). On peut réaliser ainsi un titrage direct de
I’acide salicylique en présence de bleu de bromothymol.
En opérant & chaud et avec un excés d’ions hydroxyde,
les deux réactions atteignent leur avancement maximal ;
la transformation est alors modélisée par la réaction :
CH,;-COO-C,H~COOH (aq) +2 HO- (aq) >

HO-C H,~COO- (ag) + CH~COO- (aqg) + H,0

2 La catalyse

B La dismutation de 1'eau oxygénée est une transfor-
mation lente correspondant  la réaction d’équation :

2 H,0, (aq) = 0, (g) + 2 H,0
Sa vitesse de réaction est fortement augmentée en pré-
sence de platine, d’ions Fe’* (ag) ou Fe?* (aq) ou de cata-
lase, qui sont des catalyseurs de cette réaction.

B Un catalyseur est une espéce qui augmente la
vitesse d’une réaction chimique sans figurer dans
I’équation de la réaction et sans modifier I’état final
du systeme.

B Un catalyseur catalyse une réaction déterminée et une
réaction donnée ne peut étre catalysée que par un nombre
restreint de catalyseurs.

B La catalyse est homogéne ou hétérogeéne selon que le
catalyseur et les réactifs sont ou non dans la méme
phase. La catalyse enzymatique est un cas particulier de
catalyse homogene oll le catalyseur est une enzyme, pro-
téine élaborée par les systemes vivants.

* En catalyse homogene, le catalyseur participe a la réac-
tion : consommé dans une premiere étape, il est régénéré
lors d’une étape ultérieure. La vitesse de réaction aug-
mente avec la concentration du catalyseur.

* En catalyse hétérogene, les réactifs sont adsorbés a la
surface du catalyseur, ce qui facilite la réorganisation des
atomes conduisant aux produits. La vitesse de réaction
augmente avec la surface du catalyseur.

* La catalyse enzymatique présente une efficacité et une
sélectivité remarquables.

B Lasélectivité de la catalyse hétérogéne est mise a pro-
fit dans I'industrie : lorsqu'une transformation met en jeu
plusieurs réactions possibles, I’ utilisation d’un catalyseur
approprié permet d’accélérer sélectivement 1'une d’elles.

Mots-cles
* Catalyse = Catalyse
« Catalyseur enzymatique
* Catalyse homogéne  * Sélectivité d’'un
* Catalyse hétérogéne  catalyseur

- Voir lexique page 348



Controle de qualité sur aspirine

L’acide acétylsalicylique a été préparé par synthése et purifié dans Activité Expéri-
mentale du chapitre 16; il est possible, par CCM, de vérifier son degré de pureté.
Par ailleurs, par titrage acido-basique, on peut titrer Pacide acétylsalicylique
contenu dans un comprimé d’aspirine.

MATERIEL

* Erlenmeyers et béchers.

» Burette graduée.

*» Pipettes jaugées.

« Poire a pipeter.

* Fiole jaugée de 250 mL.

» Eprouvette de 100 mL.

= Agitateur magnétique.

* Mortier et pilon, entonnoir.

* Comprimés d'Aspirine 500.

* Solutions d’hydroxyde de sodium de concentration
molaire ¢, = 0,10 mol - L.

» Cuve d'élution.

» Plaque sensible aux UV.

o Capillaires.

» Lampe UV.

« Eluant : acétate de butyle (55 mL), cyclohexane (35 mL),
acide méthanoique (10 mL).

OssectiF : Vérifier la pureté d'un produit par chro-
matographie sur couche mince.

®m Verser I'éluant dans la cuve d’'élution.

® Placer un papier-filtre disposé verticalement et fermer
la cuve.
Attendre une dizaine de minutes.

® Préparer, dans des piluliers ou des verres de montre,
une solution trés diluée (quelques cristaux dans 1,0 mL
d'éluant) d'Aspirine authentique (A), du produit brut
obtenu (B), du produit recristallisé (C) et de I'acide salicy-
lique utilisé (D).

m Sur la ligne de base d’'une plaque de CCM, effectuer les
quatre dép6ts correspondants, espacés d'environ 1 cm.

® Placer la plaque dans la cuve et éluer.
Noter le front du solvant a la fin de I'élution.

m Révéler la plaque en la plagant sous la lampe UV;
entourer les taches observées.

P QUESTIONS

1. Déterminer le R, (rapport frontal) des différents pro-
duits révélés.

2. Conclure sur la nature du produit préparé et sur sa
pureté.

Ossectie : Déterminer, par un titrage direct, la
masse d’acide acétylsalicylique contenu dans un
comprimé d’aspirine.

solution d'hydroxyde
de sodium

de concentration

1,0 x 10 ' mol-L!

burette graduée

solution d'acide
acétylsalicylique

+ bleu

de bromothymol

agitateur

® Broyer un comprimé d'Aspirine dans un mortier; trans-
férer la poudre dans la fiole jaugée; rincer le mortier &
I'eau distillée; remplir la fiole aux trois quarts avec de
I'eau distillée et agiter vivement pour dissoudre le solide.
Compléter a I'eau distillée jusqu'au trait de jauge.

m Prélever 100 mL de la solution obtenue et les verser
dans un erlenmeyer placé sur un agitateur magnétique.
Ajouter quelques gouttes de bleu de bromothymol.

® Remplir la burette graduée avec la solution d’hy-
droxyde de sodium de concentration 0,10 mol - L-".

®m Tout en agitant, verser progressivement la solution
d’hydroxyde de sodium dans I'erlenmeyer d'abord assez
rapidement, puis plus lentement lorsque le volume atteint
9,0 mL; poursuivre par une addition goutte & goutte et
arréter I'addition lorsque l'indicateur vire au bleu. Relever
la valeur du volume de soude versé.

p QUESTIONS

1. Ecrire I'équation de la réaction de titrage.

2. Calculer la concentration c, de la solution titrée et en
déduire la masse d’acide acétylsalicylique contenu dans
le comprimé. Comparer le résultat avec la valeur donnée
sur la notice accompagnant le médicament.

3. Quelle autre réaction est susceptible de se produire
par réaction des ions hydroxyde avec P'acide acétylsalicy-
lique ? Justifier qu'on puisse la négliger dans les condi-
tions expérimentales utilisées.

el ¥
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Phénomeénes catalytiques
De I'arme chimique a la lutte contre la pollution.

poc Kl

Un exemple de catalyse enzymatique

Les bombardiers sont des coléoptéres possédant une
arme chimique redoutable : un jet de liquide briilant qu’ils
expulsent bruyamment par I"extrémité de leur abdomen lors-
qu'ils se sentent menaces (fig. 1). Ce jet est essenticllement
composé d’une solution aqueuse d’eau oxygénée el de
méthylparabenzoquinone. Ce dernier composé provient de
I’oxydation par I'eau oxygénée de la méthylhydroquinone.

Ces deux réactifs sont contenus dans un réservoir
qui communique, au moyen d’une valve commandée par
un muscle, avec un vestibule oli sont sécrétées les
enzymes qui catalysent a la fois I'oxydation de la
méthylhydroquinone et la dismutation de |'eau oxygé-
née, qui est en exces. L'énergie thermique transférée
lors de ces transformations est telle qu’elle permet de
porter la solution & I’ébullition donnant naissance, sous
la pression gazeuse, au jet de liquide brilant émis par le
bombardier.

Fic. 1 Bombardier émettant son jet défensif.

» QUESTIONS

poc F1

Un exemple de catalyse hétérogéne

Les pots catalytiques actuels contiennent une grille
alvéolée en céramique, recouverte de minuscules particules
de platine (Pt) et de rhodium (Rh), qui catalysent la trans-
formation du monoxyde de carbone, des oxydes d’azote et
des hydrocarbures résiduels contenus dans les gaz d’échap-
pement. L'utilisation de trés petites particules métalliques
sur une structure céramique en nid d’abeille permet d’ac-
croitre la surface de contact entre les gaz d’échappement et
les métaux, et de réduire le prix de revient du dispositif, en
diminuant la quantité de métal nécessaire (le platine et le
rhodium sont parmi les métaux les plus chers).

Les chimistes se sont intéressés a I'interaction du rho-
dium et des monoxydes de carbone et d'azote que I'on peut
traduire par les schémas ci-dessous.

D’aprés Pour la Science,
C. Friend, n° 188, juin 1993.

Mécanisme de la transformation du monoxyde d'azote NO
@ azxote et du monoxyde de carbone CO en gaz inoffensifs

CO; et N, sur le catalyseur rhodium métal.

@carbone  g,jive; ia transformation des molécules st s dessins.

co\.‘ &No ca‘ 8No

; @ 20 e ".}

| () oxygéne

Wi | i

1. a. Pourquoi la réaction d’oxydation ne se produit-elle
pas au niveau du réservoir ?

b. Quel phénoméne

distance le jet de liquide émis par I'insecte ? Quelle est
sa cause principale ?

2. Traduire par une équation de réaction les transforma-
tions réalisées a la surface du catalyseur, pour les 4 pre-
miéres étapes, puis pour les 4 suivantes. Faire la somme

physique intervient pour projeter a

Q

-

de ces deux équations et conclure.




EnONCE
L'ion peroxodisulfate S,02" (ag) est I'oxydant du couple 1. Donner I'équation de la réaction d'oxydoréduction mettant
$,02" (aq) / SO}~ (aqg). Il oxyde I'ion iodure en diiode en jeu les couples S,02" (ag) / SO~ (aq) et |, (ag) / |- (aq).
selon une transformation quasi totale et lente. 2. Montrer que l'ion Fe3* (ag) catalyse I'oxydation de I'ion

$,02" (aq) et I'ion Fe?* (aq), soit I'ion Fe3* (aq) et I'ion I~ (ag) 3. Décrire une expérience permettant de mettre en évidence ce

En revanche, les transformations mettant en jeu soit I'ion ‘ iodure par l'ion peroxodisulfate.
sont des transformations quasi totales et rapides. role catalytique. De quel type de catalyse s'agit-il ?

I__Mmon:

Fonctionnement d'un catalyseur d’oxydoréduction
La catalyse d'oxydoréduction fait intervenir les deux formes | dans une seconde étape, la forme réduite du catalyseur est
conjuguées du catalyseur au cours de deux étapes qui se | oxydée par I'oxydant, ce qui régénere la forme oxydée du

déroulent plus rapidement que la transformation globale : catalyseur.

e dans une premiére étape, la forme oxydée du catalyseur | Le catalyseur disparait dans I'équation de la réaction
oxyde le réducteur; corrélativement, elle est réduite. modélisant la transformation.

SoLuTion _ COMMENTAIRES

1. Ecrivons les deux demi-équations d’oxydoréduction relatives aux deux couples,

afin d'en effectuer la combinaison : On écrit les demi-équations dans le sens cor-

respondant & celui de la transformation obser-

8,02 (aq) + 2 e =2 S0;" (aq) 1) é
21 (@@ =1,(aq +2e (2) e
$,02" (aq) + 21~ (ag) —» 2 S02- (aq) + 1, (aq) 3) Ici le nombre d'électrons échangés est le

méme; une simple somme suffit & les élimi-

L'équation de la réaction (3) résulte de la somme des deux demi-équations préceé- L

dentes.

2. L'ion Fe** (ag) est un oxydant; il intervient dans la catalyse de la réaction au
cours d'une premiére étape en oxydant le réducteur, donc l'ion I- (aq). L'équation
correspondante s'obtient en combinant la demi-équation (2) avec la demi-équa-

Rechercher si le catalyseur est un oxydant ou
un réducteur pour le faire réagir avec le réactif

tion (4), multipliée par le coefficient 2: approprié.
21-(ag)=1,(@qg) +2 e 2
Fe3+ (aq) + e = Fe?* (aq) [x 2] (4) Il faut multiplier par 2 pour que les électrons
n'a issent plus dans la réaction d'oxydo-
2 Fes* (aq) + 2 I- (aq) — 2 Fe?* (aq) + 1, (ag) () R AP

Dans une seconde étape, l'ion Fe?* (aq) intervient en réduisant I'oxydant. L'équa-
tion correspondante s'obtient en combinant les demi-équations (1) et (4), cette
derniére étant inversée et multipliée par 2:
8,02 (aq) + 2 e =2 805" (aq) m
Fez+ (aq) = Fe?* (aq) + e [x2]

$,02" (aq) + 2 Fe?* (aq) — 2 SO}~ (ag) + 2 Fe** (aq)  (6)

La combinaison des équations (5) et (6) conduit bien a I'équation globale (3).
Alors que la transformation associée 3 cette derniére est lente, les transforma-
tions associées aux réactions (5) et (6) sont rapides : la réaction est bien cata-
lysée par les ions Fe3* (aq).

Vérifier que le catalyseur est bien régénéré.

Il faut préparer deux solutions pour disposer
d'un témoin : la réaction non catalysée.

3. Pour mettre en évidence le role catalytique des ions Fe** (ag), on réalise deux
mélanges identiques  partir d'une solution de peroxodisulfate de potassium et
d'une solution d'iodure de potassium. On ajoute & I'un d'eux quelques gouttes
d'une solution de chlorure de fer (lll). La coloration brune du diiode se développe
plus rapidement dans la solution ou des ions Fe** (ag) ont été ajoutes.

Il s'agit d’'une catalyse homogéne.

L ——ewe————— T —_——— -
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CONTROLE
DES CONNAISSANCES

) Trouver les mots manquants

a. On peut contréler I'évolution d'un systéme chimique
par changement de ... ou par le choixdes ... ...

b. L'oxydation d'un alcool ... peut conduire soit & un
...,soitaun ... ...

c. Par chauffage d’un alcool non tertiaire en présence
de cuivre, on obtient soit un ..., soit une ... alors qu'en
présence d'alumine on obtient un ...

d. La transformation que subit I'acide acétylsalicylique
sous l'action des ions hydroxyde met en jeu deux ... :
'une est une réaction ... ... qui affecte le groupe ... ,
l'autre est une ... ... qui affecte le groupe ...

EJ vrai ou faux?

a. L'ordre dans lequel on ajoute les réactifs peut avoir
une influence sur la nature du produit de la réaction.
b. Un catalyseur permet de réaliser des réactions
impossibles sans son intervention.

c. Une étincelle catalyse la réaction de combustion du
dihydrogéne.

d. La lumiére est le catalyseur de la photosynthése.

e. L'ion H* (aqg) est un catalyseur sélectif.

E} acm

a. Pour effectuer un titrage direct de |'acide acétylsali-
cylique par une solution d'hydroxyde de sodium, on
opére avec de la soude :

[ diluée; [] concentrée.

[] & froid ; [] a chaud.

[] en ajoutant la soude [] en ajoutant I'acide
a l'acide; a la soude.

[ par colorimétrie; [ par suivi pH-métrique.

b. La catalyse de la dismutation de |'eau oxygénée par
la catalase est une catalyse :
(] homogeéne; [ hétérogene; [ enzymatique.

c. En catalyse hétérogéne, I'action catalytique est fonction :
[[] de la masse du catalyseur; [] de sa surface.

d. La catalyse dont la sélectivité est la plus grande est
la catalyse :
[] homogene; [ hétérogene; [ enzymatique.

n Apprendre a rédiger

Décrire le mode d'action d'un catalyseur en catalyse
homogéne et hétérogéne.

E) savoir-faire expérimental

Décrire le protocole a suivre pour effectuer un titrage
direct de l'acide acétylsalicylique contenu dans un
comprimé d'aspirine.

APPLICATION
DES CONNAISSANCES

Transformations
mettant en jeu
plusieurs réactions

B- La lampe sans flamme

Pour réaliser |'expérience de la lampe sans flamme, on
chauffe de I'éthanol dans un bécher, puis on introduit une
spirale de cuivre portée au rouge. On constate que la spirale
de cuivre demeure incandescente. En outre, un papier
imbibé de réactif de Schiff vire au rose violacé au contact de
I'atmosphére du bécher, tandis qu'un papier indicateur de
pH humecté indique un pH acide.

a. Comment interpréter le maintien de l'incandescence du
cuivre ?

b. Quelles familles de composés sont-elles mises en évi-
dence par les deux tests pratiqués ?

c. En déduire que la transformation met en jeu deux réac-
tions.

Quel autre réactif est impliqué ? Ecrire les équations de ces
réactions.

d. Préciser la nature et le type de phénoméne correspon-
dant au rdle de la spirale de cuivre.

ﬂﬂ Sens d’addition des réactifs

On envisage d'oxyder le propan-1-ol par une solution acide
de permanganate de potassium selon deux protocoles diffé-
rents A et B.

Dans le protocole A, une solution acide de permanganate
de potassium contenant 0,4 mol d'ions MnO, est ajoutée
goutte a goutte a 1,0 mol de propan-1-ol contenu dans un
ballon, muni d'une colonne a distiller, tandis que I'on
chauffe au moyen d'un chauffe-ballon. Le distillat recueilli
correspond a un produit P.

Dans le protocole B, on verse, au moyen d'une ampoule de
coulée, 1,0 mol de propan-1-ol a une solution contenant 1,0
mol de permanganate de potassium acidifiée, contenue
dans un ballon muni d'un réfrigérant ascendant ; I'ensembie
est chauffé a reflux. Aprés traitement, on obtient un produit
organique Q.

a. Montrer qu'a l'oxydation ménagée du propan-1-ol peu-
vent étre associées deux réactions différentes. Ecrire les
équations correspondantes.

b. Montrer que chacun des deux modes opératoires pré-
sentés conduit préférentiellement a I'un des deux produits
d'oxydation possibles; préciser lequel.

c. Justifier cette obtention sélective par des considérations
cinétiques.
DoNNEE

= On rappelle que la température d'ébullition d'un aldéhyde est inférieure
a celle de I'alcool correspondant.



ﬂﬂ Titrage de 'aspirine

Le principe actif de I'aspirine est I'acide acétylsalicylique de
formule semi-développée :

CHS—?—O—CEHQ—?—OH

0 0

que I'on note HA, sa masse molaire vaut : M= 180 g-mol-'.
On se propose de titrer un comprimé d'une boite sur
laquelle on lit I'information suivante : Acide acétylsalicy-
lique : 320 mg.
Le comprimé est dissous dans 100 mL d'eau; la solution
obtenue est titrée par de I'hydroxyde de sodium de concen-
tration 1,0 x 10-' mol-L-', en présence d'un indicateur
coloré acido-basique.
a. Ecrire 'équation support de ce titrage. Déterminer la
constante d'équilibre K associée a cette équation; en
déduire que la transformation est quasi totale.
b. Situer par rapport 4 7,0 le pH de la solution a I'équiva-
lence. En déduire I'indicateur coloré qu'il convient de choisir.
c. Définir I'équivalence d'un titrage acido-basique. Ecrire la
relation en quantité de matiére qui en découle dans le
titrage réalisé.
d. Le volume de soude versé pour atteindre I'équivalence
est égal a 17,5 mL. Calculer la masse d'acide acétylsalicy-
lique contenu dans le comprimé.
e. La valeur trouvée est-elle compatible avec l'indication
portée sur la boite si I'on considere que la masse d'acide
acétylsalicylique dans le comprimé est donnée & 5% pres?
f. La validité du titrage suppose qu'a température ambiante,
une autre réaction susceptible de se produire soit négli-
geable. Quelle est cette réaction ? En donner I'équation.
g. Pour éviter cette derniére réaction, quel indicateur coloré
est-il préférable de choisir?
DONNEES
* pK,, de quelques couples acide/base :H,0* /H,0 :0;
H,0/HO- (aq): 14; HA (aq) /A~ (aq) : 35.

hélianthine 31-44
bleu de bromothymol 60-76
phénolphtaléine 82-100

Bﬂ Esters dérivés de I'acide phtalique

L'anhydride phtalique répond & la for- 0
mule A. Par réaction de 1,0 mol d'anhy- (|:|
dride phtalique avec 1,0 mol d’éthanol, \
on obtient un composé B tandis qu'en

traitant 1,0 mol d'anhydride phtalique et C/
2,0 mol d’éthanol, on obtient un mélange S

du composé B avec un composé C. A

a. Ecrire I'équation de la réaction conduisant & B. Quelles
sont les caractéristiques de la transformation associée ?

b. Ecrire I'équation de la réaction conduisant a C. Quelles
sont les caractéristiques de la transformation associée ?

¢. Comment améliorer le rendement en composé C ?

d. On fait réagir les ions hydroxyde avec le composé B.
Montrer que la transformation fait intervenir deux réactions
différentes dont on écrira les équations.

e. Dans quelles conditions expérimentales convient-il de se
placer pour favoriser soit I'une, soit l'autre des deux réac-
tions précédentes ?

Catalyse

m- Propriétés d’un catalyseur

En illustrant chaque cas par un exemple précis, justifier les
propositions suivantes.

a. Un catalyseur peut déclencher une réaction chimique.
b. Un catalyseur n'est pas consommé par la réaction chi-
mique.

m . Divers types de catalyse

Préciser pour chacune des réactions indiquées ci-dessous
s'il s'agit d'une catalyse homogeéne ou hétérogéne.
a.2NH, (@ +3 0, @ — 5 2 NO (@) + 3H,0 @
b. 2 H,0, (1) ——CD5 0, (g) + 2 H,0 (O

c. 2 H,0, (aq) Moz (@9 +2H,0

d. CH,-COOH + C,H,-OH H* (aq)

CH,-COOC,H, + H,0

N0, @ s, )

e. SO, (g) +% 0, (9

Eﬂ Sélectivité d’un catalyseur

1. Lorsqu'on fait passer les vapeurs d'éthanol sur de l'alu-
mine portée a 400 °C, on obtient, aprés condensation de
vapeurs d'eau et d'éthanol n'ayant pas réagi, un gaz qui
décolore une solution de dibrome.

Quel est le gaz formé? Ecrire I'équation de sa formation a
partir d'éthanol.

2. Lorsqu’'on fait passer des vapeurs d'éthanol sur du
cuivre porté a 300 °C, on obtient un mélange de gaz dont
I'un se condense en un liquide dans un tube refroidi dans
I'eau glacée. Le liquide ainsi obtenu fournit un précipité
jaune avec la 2,4-dinitrophénylhydrazine et conduit a un
miroir d'argent lorsqu'on le traite par le nitrate d'argent
ammoniacal.

a. Quelle est la nature du produit caractérisé par ces deux
tests ? L'identifier et donner I'équation de sa formation a
partir d'éthanol.

b. Quel est le role joué par I'alumine et le cuivre dans cha-
cune de ces deux expériences ?

c. Quelle propriété est mise en évidence par la comparaison
de ces deux expériences ?

E ﬂ Dismutation de H,0, (aq)

& On sait que le peroxyde d’hydrogéne ou eau oxy-
génée H,0, fait partie de deux couples d'oxydoré-
duction dont les demi-équations sont :
H,0, (aq) + 2H,0* + 2 e-=4 H,0 ()
2H,0 () +H,0, (ag) =0, (@) + 2H,0* + 2 e
Afin d'étudier la décomposition d'une solution de peroxyde
d'hydrogéne dans certaines conditions expérimentales, on
ajoute du chlorure de fer (lll), orangé, a cette solution. On
fait alors les sept constatations suivantes :
1) il se produit un dégagement gazeux;
2) ce dégagement gazeux commence lorsque I'on ajoute
des ions fer (I);
3) ce dégagement gazeux est du dioxygéne;
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4) tant que dure le dégagement gazeux, la solution prend
une teinte foncée passagére;

5) lorsque le dégagement gazeux cesse, il suffit de verser a
nouveau du peroxyde d'hydrogéne pour que ce dégage-
ment reprenne, ce phénoméne pouvant se reproduire aussi
souvent que l'on veut;

6) le pH ne varie pas;

7) la solution reprend sa teinte orangée lorsque le dégage-
ment gazeux cesse.

1. Quelle est la définition d'un catalyseur ?

2. Parmi les sept constatations faites ci-dessus, citez-en
deux (en justifiant brievement) :

a. qui donnent des renseignements sur le bilan de la
décomposition du peroxyde d’hydrogéne;

b. qui montrent que le chlorure de fer (Ill) est un catalyseur
de la réaction; i

¢. qui donnent des informations sur le mode d'action de ce
catalyseur,

3. Montrer comment le catalyseur participe a la réaction.
Pour cela, on donnera les équations de deux réactions suc-
cessives ol intervient le catalyseur et dont la somme modé-
lise la dismutation du peroxyde d’hydrogéne.

m ﬂ Catalyse d'oxydoréduction

8% On mélange dans un bécher des volumes sensi-
* blement égaux (environ 25 mL) de solutions de
méme concentration 2,0 x 10-2 mol - L-! d'iodure de potas-
sium et de peroxodisulfate de potassium prises a la tempé-
rature ambiante. Au bout d'environ une minute, une colora-
tion devient décelable.
a. Quelle espéce a été oxydée et par quel oxydant?
b. Ecrire I'équation (1) de la réaction [couples mis en jeu:
S,0%" (aq) / SO~ (aq) et 1, (aq) / I (aq)].
Les réactions d'oxydoréduction :
2 Fe** (aq) + 2 I (ag) — 2 Fe** (aq) + |, (aq) (2)

2 Fe?* (aq) + S,02" (ag) — 2 Fe** (ag) + 2803 (aq) (3)
sont rapides.
¢. En déduire que les ions Fe?* (ag) ou Fe*+ (aqg) sont sus-
ceptibles de répondre a la définition, qu'on rappellera, d'un
catalyseur de la réaction (1).
d. Proposer une expérience simple montrant qualitative-
ment la plus grande rapidité de la réaction catalysée et |'in-
fluence éventuelle de la concentration du catalyseur dans le
milieu réactionnel (matériel : solutions citées dans la pre-
miére question, solution a 0,1 mol-L-' de chlorure de fer
(1), béchers de 100 mL, gradués de 25 mL en 25 mL, et
compte-gouttes).

EH Catalyse par les ions du cobalt

1. L'addition d'une solution de peroxodisulfate de potas-
sium K,S,0;4 @ une solution de bromure de potassium KBr
provoque 'apparition d'une coloration rouge orangée. Justi-
fier cette observation et donner I'équation de la réaction (1)
modélisant cette transformation.

2. L'ion peroxodisulfate oxyde l'ion cobalt (Il) Co?* (ag) au
cours d'une transformation considérée comme quasi totale.
De méme, la transformation de lion bromure en dibrome
par action de l'ion cobalt (lll) Co?** (aq) est totale.

a. Ecrire les équations des réactions (2) et (3) modélisant
ces deux transformations.

b. En déduire que les ions du cobalt sont susceptibles de
catalyser la réaction (1).

c. Quelles conditions cinétiques doivent étre simultanément
vérifiées pour que cette catalyse se produise effectivement ?

Donnees
* Couples d'oxydoréduction mis en jeu :
8,02 (aq)/SO} (ag); Br, (aq) /Br- (ag); Co* (aq) /Co** (ag).

m Exercice de correction

Lire I'énoncé, puis la solution annotée d'un éleve. Rédiger une
correction détaillée de I'exercice.

Enoncé

Ecrire I'équation de la réaction modélisant la transformation
que subit I'acide acétylsalicylique CH,-COO-C,H,-COOH lors-
qu’on le chauffe en présence d'hydroxyde de sodium en excés.

Solution annotée d’'un éléve
A chad | £'acide s
g, MTM%&JTJN de e ghoupe aton .
L dgeatin du- o Abncion 4
CH3-C00-CgHy-CoOH(ag) +  HO(ag) |
O, macs z;-toa 3 Malé&; ?
—> CH3-C007aq) + HO-CeHy~COOH (agq)
O ek £ ol A cons Ho(ag)
o

&%,m b hesckay |
biw o o éﬂu acde 2
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i W —..-.__ oy ; - b

mﬂ Oxydation de I'ion I- (aq) par H,0, (aq)

1. On envisage 'oxydation de l'ion iodure en diiode par le
peroxyde d’hydrogéne ou eau oxygénée.
L'équation de la réaction s'écrit :

H,0, (aq) + 2 I- (ag) + 2 H,0* — |, (aq) + 4 H,0
a. Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction correspon-
dant aux deux couples envisagés.
b. Parait-il nécessaire d'acidifier le milieu ?
Pourquoi ?
c. A la date t=0, on mélange 10 mL d'une solution d'iodure
de potassium de concentration molaire 0,10 mol - L', 10 mL
d'une solution d'acide sulfurique de concentration en ions
H,O* égale a 1,0 mol - L', 8,0 mL d'eau et 2,0 mL d'eau oxy-
génée de concentration molaire 0,1 mol - L-.




» Calculer en moles, pour t= 0, les quantités de matiére des
réactifs |- (aq), H,0, (aq) et H,0*.

» En déduire quel est le réactif limitant, c'est-a-dire I'espéce
chimique qui, étant la premiére disparue, va empécher la
réaction de continuer.

» Calculer la concentration [, (ag)] maximale produite par la
réaction.

2. Les solutions de diiode étant colorées, la concentration du
diiode [l, (ag)] est mesurée par une méthode optique, grace
a un spectrophotomeétre. On obtient les résultats suivants :

t(s) L 0 | 126 | 434 [ 682 [ 930 [1178]1420[ 1617
nktag)](u@t-ﬂ) 0 [1,74 | 406|516 584626653667
Ces valeurs sont portées sur la courbe ci-dessous.

7 4 [12 (ag)] (mmol - L-1) <

6 - e 1
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a. Evaluer la vitesse de réaction a la date ¢ = 0 en justifiant
la méthode utilisée.

b. L'expérience précédente est maintenant conduite en uti-
lisant un catalyseur, l'ion Fe* (ag).

Tracer sur le graphique précédent, I'allure d'une courbe
expérimentale possible.

mﬂ Catalyse de I'estérification

#. On étudie la réaction d'estérification entre I'acide
*  méthanoique H-COOH et I'éthanol C,H,-OH a
température constante.

Pour étudier I'influence des ions H* (aq) sur cette réaction,
on réalise deux expériences avec la méme concentration
des réactifs mais en doublant la quantité d'ions H* (ag)
dans la seconde expérience.

On obtient les résultats suivants ol ¢ représente la concen-
tration de I'ester formé en fonction du temps &

1(s) 50 | 100 | 150 | 200 | 300 | 400 | 500 |
(10 mol-L) | 20 | 41 | 58 | 74 | 100 | 121 | 137 |
e (103mol-L-Y) | 40 | 74 | 100 | 120 | 151 | 169 | 181 |

a. Donner I'équation de la réaction modélisant la transfor-
mation étudiée.

b. Tracer sur une méme feuille de papier millimétré les
courbes ¢, = () et ¢, = g(1).

c. Comparer pour chacune des expériences, la vitesse de
réaction a la date t= 150 s. Conclure quant au role des ions
H* (aq).

d. Comment évolue la vitesse de réaction au cours de la
transformation ?

Justifier cette observation.
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mﬂ Contrdle de qualité d’un comprimé

& d’aspirine

Extrait du dictionnaire des « médicaments conseil grand
public » concernant I'Aspirine Usine du Rhéne 500.
Disponible sous deux formes :

- comprimé en boites de 30 ou de 100 comprimés

- comprimé a croquer, ambulatoire et facile a transporter.
Composition par comprimé :

- acide acétylsalicylique : 500 mg

- excipient : amidon de blé, gel de silice.

1. L’aspirine ou acide acétylsalicylique

CoOH  Ce corps a pour formule simplifiée
la formule ci-contre.
Sa masse molaire moléculaire est
M= 180 g- mol-".
Réécrire cette formule simplifiée et
encadrer les groupes caractéristiques présents dans cette
molécule en précisant leur nom.
2. L'aspirine appartient a un couple acide/base de pK, = 3,5.
Pour simplifier les écritures, |'acide acétylsalicylique sera
écrit HA et sa base conjuguée A-.
On dissout un comprimé d'Aspirine 500 (cf. extrait ci-des-
sus) dans 500 mL d’eau.
Calculer la concentration théorique notée c,, en mol - L' de
la solution S, ainsi obtenue.
3. Titrage
On veut titrer 100 mL de la solution S, par une solution S,
d’hydroxyde de sodium de concentration molaire :
c,=5,0x102mol-L",
a. En s'aidant de I'échelle des pK,, reconnaitre la réaction
qui a la plus grande constante d'équilibre.
Ecrire I'équation de la réaction qui a lieu quand on mélange
S, et S,
b. Calculer la constante d'équilibre K de cette réaction et
justifier I'utilisation de cette réaction pour un titrage.
c. La solution, & I'équivalence, est-elle acide, basique ou
neutre ?
Justifier la réponse.
d. Le volume de soude versé pour obtenir I'équivalence est
de 10,9 mL. On appelle c,,, la concentration de la solution
S, titrée. Comparer les valeurs de ¢, et ¢,
Proposer une explication permettant de comprendre la dif-
férence observée.
e. Pourquoi faut-il, pour ce titrage, opérer rapidement et a
froid ?
Données
* Couples de I'eau : H,0 / HO- (aq) [pK, = 14] et H;,0*/ H,0 (pK, =0).
* Masses molaires atomiques :

M.=12g-mol'; My=16 g-mol' ; M,;=1,0 g- mol-".

OCOCH,

mﬂ Titrage pH-métrique de I'aspirine
. On dispose d'un cachet d'aspirine dont le principe

®  actif est I'acide acétylsalicylique (on supposera
qu'il s'agit du seul acide contenu dans ce comprimé).
Ce comprimé est écrasé soigneusement puis dissous dans
de I'eau distillée afin d'obtenir un volume v, = 250 mL d'une
solution S, d'aspirine de pH = 2,8.
I. Etude de la molécule d’aspirine
1. Indiquer et nommer le groupe caractéristique respon-
sable de I'acidité de la molécule d'aspirine.
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2. Quelle est la formule semi-développée de sa base conju-
guée?

3. Sur un axe gradué en pH, placer les domaines de prédomi-
nance de cet acide, noté HA, et de sa base conjuguée, notée
A-. Dans la solution S, quelle est I'espece prédominante ?
Il. Titrage de I'acide acétylsalicylique

1. Ecrire I'équation de la réaction acide/base entre I'acide
acétylsalicylique et la soude.

2. Calculer la constante d'équilibre associée. En déduire
que la transformation correspondante est totale.

3. On préléve un volume v, = 10,0 mL de solution S, et on
réalise un titrage pH-métrique a l'aide d'une solution de
soude de concentration ¢, = 1,0 x 102 mol - L-'. On obtient la
courbe de titrage ci-apres (v étant le volume de soude versé) :

| Courbe de titrage de I'aspirine

i L L L | A i i . i i i

VD,

a. Avec quelle verrerie faut-il prélever le volume v, ?

b. Déterminer a partir de la courbe :

- le volume a I'équivalence v,

- le pH a I'équivalence.

c. Justifier, sans calcul, la basicité de la solution a I'équiva-
lence.

d. Déterminer la masse d'acide acétylsalicylique contenu
dans un comprime.

4. En milieu basique, I'acide acétylsalicylique peut intervenir
dans une autre réaction.

a. Donner le nom et I'équation de cette réaction.

b. Quelles précautions faut-il prendre pour éviter cette
réaction ?

c. Voyez-vous un intérét a effectuer un titrage colorimétrique
plutot que pH-métrique ? En présence de quel indicateur?

DoNNEES

« Acide acétylsalicylique :

- Formule :
0
Il
C—OH

0— ﬁ— CH,
0
- Masse molaire moléculaire : M =180 g - mol-.
- Acide faible (pK, = 3,6).

« Couples de l'eau: H,0 / HO- (ag): pK, =14 ;
H,0+/ H,0: pK, = 0.

mﬂ Titrage indirect de I'aspirine
On se propose de vérifier par un titrage la formulation d’un
comprimé d'aspirine dosé a 500 mg.

1. La molécule d’aspirine

a. Reproduire, sur la copie, la formule développée de I'aspi-
rine. Identifier et nommer les groupes caractéristiques dans
la molécule et les encadrer sur le dessin.

b. L’action des ions HO- (aqg) sur I'aspirine met en jeu deux
types de réactions chimiques ; lesquels ? Préciser pour cha-
cun le groupe concerné.

c. Que peut-on dire de chacune de ces réactions au niveau
cinétique ?

d. Donner I'équation de la réaction (1) modélisant la trans-
formation que subit I'acide acétylsalicylique par action des
ions hydroxyde, en excés, a chaud.

e. En déduire que cette équation (1) ne peut pas servir de
support a un titrage direct exact de I'aspirine.

2. Titrage indirect de I'aspirine

Principe : pour la raison évoquée précédemment, on effec-
tue un titrage indirect, c'est-a-dire que I'on fait réagir I'aspi-
rine avec une quantité d'ions hydroxyde HO- (ag) connue,
mais en exces ; c'est I'excés des ions hydroxyde qui est
ensuite titré par une solution d'acide chlorhydrique.
Protocole

- Un comprimé d'aspirine broyé est mélangé a 10,0 mL d'une
solution de soude de concentration 1,0 mol- L-". Le tout est
chauffé a reflux pendant 15 minutes, puis refroidi.

- Aprés refroidissement, on verse le milieu réactionnel pré-
cédent dans une fiole jaugée de 200 mL et on compléte au
trait de jauge par de l'eau distillée. On agite. On a ainsi
obtenu une solution, appelée solution S.

- Pour déterminer I'excés d'ions HO- (ag), on titre une prise
d'essai de 10,0 mL de la solution S par une solution d'acide
chlorhydrique de concentration 2,0 x 10-2 mol - L-".
L'équivalence est obtenue lorsqu'on a versé un volume
d'acide de 10,9 mL.

Exploitation

a. Calculer la quantité d'ions HO- (ag) initialement mélan-
gée avec le comprimé d'aspirine broyé.

b. Ecrire I'équation support du titrage, désignée réaction (2).
Calculer la quantité d'ions HO- (ag) titrée dans la prise d'essai.
c. En déduire la quantité d’ions HO- (ag) qui restait en excés
dans la solution S, aprés réaction avec |'aspirine.

d. En déduire la quantité d'ions HO- (ag) consommée par la
réaction (1) et, en vous servant de I'équation de cette réac-
tion, calculer la quantité, puis la masse d'acide acétylsalicy-
lique présente dans le comprimé. Conclure.

3. Validité du titrage

a. Placer sur une échelle de pK, les couples acide/base
correspondant aux espéces chimiques présentes dans la
solution S.

b. Quelles sont les réactions susceptibles de se produire
lorsqu'on verse des ions H,0* dans la prise d'essai? Les
équations ne sont pas demandées. Parmi ces réactions, dire
en justifiant, quelles sont celles qui sont associées a des
transformations quasi totales.

Conclure quant a la validité du titrage.



Donnges
* Aspirine, ou acide acétylsalicylique,
- Formule brute C,H,0, et pour formule développée :

0

Il

C—OH
0—C—CH,

Il
0

- Masse molaire : Mg, = 180 g - mol™.

* pK, de couples susceptibles d'intervenir dans l'exercice :

H,0 /HO- (ag) : 14 ;/H,0*/H,0: 0

CH,-COOH (aq) /CH,-COO- (aq) : 4,75 (couple acide acétique /ion
acétate)

C¢H,0HCOOH (aq) / C;H,0HCOO- (aq) - 3,1 (couple acide salicylique /
fon salicylate). !

EE Catalyse de la dismutation de H,0, (aq)

Pendant une séance de Travaux Pratiques, des
ol ~ éléves sont chargés d'étudier la vitesse de la réac-
t|on de décomposition du peroxyde d’hydrogéne (ou eau
oxygénée).

Cette réaction s'effectue en présence d'un catalyseur : solu-
tion contenant des ions fer (lll), Fe?* (aq).

1. La réaction catalysée

a. Sachant que I'eau oxygénée a pour formule H,0, (ag) et
que sa décomposition produit du dioxygéne et de I'eau,
écrire I'équation de cette réaction.

b. Quel est le réle d'un catalyseur?

2. L'influence de la quantité de catalyseur

On confie a différents groupes d’éléves I'objectif suivant :
effectuer la réaction avec différentes quantités de cataly-
seur, afin de déterminer la quantité convenable pour que la
décomposition de I'eau oxygénée, tout en demeurant lente,
soit pratiquement terminée en une heure.

On constitue 4 groupes d'éléves : A, B, C, D ; pour chacun la
solution d’eau oxygénée, de concentration ¢, appelée solu-
tion meére est la méme; la solution catalytique est la méme
également.

Le procédé est le suivant:

« prélever 10 mL d’eau oxygénée et les introduire dans un
bécher qu'on appellera le réacteur;

» ajouter un volume V, d'eau;

+ 4 la date t = 0, ajouter un volume V, de catalyseur et
déclencher le chronométre simultanément.

A B c aF
V, (mL) 89 88 87 85 _
v, (mL) 1 2 ey 5 i

a. Dés les premiers instants, les éléves constatent que le
dégagement gazeux est plus important dans le réacteur du
groupe D que dans celui du groupe A.

Quelle est l'origine expérimentale de cette différence ?

b. Que permet de déduire cette observation quant a la ciné-
tique de la réaction ?

3. Etude cinétique

A différentes dates t imposées, les éléves prélévent a la
pipette 10 mL du mélange réactionnel qu'ils placent dans
un erlenmeyer contenant 50 mL d'eau distillée glacée.

Un titrage par une solution S de permanganate de potas-
sium acidifiée permet alors de déterminer la quantité d'eau
oxygénée restante.

A I'équivalence, le volume de solution S versée est noté V.
Les valeurs de I exprimées en mL sont:

£ {min) 2 A B y (e D
0 18,0 18,0 18,0 18,0
10 121 9,0 6,5 41
20 9.4 52 3.0 0,5
30 7.8 31 1.4 0,1
45 59 1,6 0,5 0,05
B0 50 10 03 0

Compte tenu de I'équation de la réaction de titrage, de la
concentration de la solution titrante et du volume de la prise
d'essai, on a établi que le calcul de la concentration molaire
(en mol-L-") de I'eau oxygénée se fait par la formule:
[H,0, (ag)] =5 V, (V, exprimé en L).

Les courbes [H,0, (aq)] = f(t) ont été tracées pour les
groupes A, B et D sur le graphique ci-dessous.

concentration de I'eau oxygénée (mol - L-1)
0,1 T
L
Cinétique de la décomposition
de l'eau oxygénée
0,05
:
0 10 20 30 400 50 60 rrmin)

a. Compléter ce document, par l'indication du groupe
auquel appartient chacune des courbes. Justifier.

b. Calculer [H,0, (ag)] pour les dates mentionnées dans le
cas du groupe C et tracer la courbe [H,0, (ag)] = f(t) du
groupe C.

c. Déterminer graphiquement la vitesse de réaction a la
date t= 20 min pour la courbe B.

d. Pour quelle raison la prise d'essai prélevée a la date ¢
est-elle placée dans I'eau glacée ?

4. Concentration initiale

a. Déterminer graphiquement la concentration initiale de
I'eau oxygénée H,0, (aq) dans le mélange réactionnel.

b. En étudiant la composition des mélanges A, B, C, D,
montrer que la solution d’eau oxygénée de concentration ¢
a été diluée 10 fois. En déduire la valeur de c.

5. Choix de la quantité de catalyseur

a. Parmi les 4 courbes obtenues trouver celle qui corres-
pond le mieux a ['objectif fixé au Il.

b. En déduire la valeur convenable du volume de solution
catalytique a utiliser.
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EH Autocatalyse

Un technicien veut suivre au spectrophotometre la réaction,
en milieu acide, entre les ions MnO; (ag) (qui donnent a la
solution une couleur violette) et les molécules (incolores)
d'acide oxalique H,C,0,.

Premiére étape

1. Il place dans le spectrophotomeétre une cuve contenant
1,0 mL de permanganate de potassium de concentration
2,0 x 102 mol-L-1, 0,5 mL d'acide sulfurique de concentra-
tion molaire 0,5 mol-L-' et 1,0 mL d'eau.

Cette cuve est traversée par un faisceau lumineux adéquat.
L'appareil délivre la courbe (a) de la figure ci-aprés repré-
sentative des valeurs de I'absorbance A au cours du temps.
Quelle est I'espéce concernée par cette mesure? Que dire
de la concentration de cette espéce au vu de la courbe (a) ?
Montrer que le coefficient k de proportionnalité entre I'ab-
sorbance et la concentration correspondant a cette espéce
vaut 2,2 x 10° L-mol-".

Deuxiéme étape

2. Il remplace la cuve par une autre contenant 1,0 mL de
permanganate de concentration 2,0 x 103 mol-L-" ; 0,5 mL
d’'acide sulfurique de concentration 0,50 mol-L-" et il rajoute
1,0 mL d'une solution d'acide oxalique de concentration
5,0 x 10-* mol-L-' & la date t= 0. L'appareil trace alors la
courbe (b), représentative de |'évolution de la réaction totale
d'équation :

2 MnOj;, (ag) + 5 H,C,0, (aq) + 6 H,0* —
2 Mn?* (ag) + 10 CO, (g) + 14 H,0

Quelle est I'espéce concernée par cette mesure? Quelle
information donne la courbe (b) sur cette espece ?

3. Le spectrophotométre calcule aussi la dérivée de I'absor-
bance A et la grandeur X définie par:

_1nn dA
X=-100 == at

Les valeurs de X, exprimées en min-', sont portées dans le
tableau incomplet ci-dessous.

t(s) 100/ 130{ 150|170 | 190 | 195 | 200|205 | 210| 220 | 230 | 247 | 257
X(min-")| 9.7 |134 37,4153,963,0/75,0{84,6(10121583( 253 [30,5| 2,0

1,80

@
1,60

1,40
1,20
1,00
0,80
0,60
0,40

(b
0,20

0,00 £e

0 50 100 150 200 250 300

a. Définir la vitesse volumique de réaction v (f) pour la
transformation étudiée.

b. Ecrire I'expression de la grandeur X en fonction de la
vitesse v.

c. Expliquer comment on peut évaluer numériquement X
a une date donnée a partir de la courbe (b) de la figure;
compléter la case vide du tableau, puis calculer va la méme
date.

d. Au vu de ce tableau, dire comment évolue la vitesse v au
cours du temps.

4. Ici, 'un des produits de réaction, I'ion manganése Mn?* (ag),
catalyse la réaction.

a. Quel est le role d'un catalyseur?

b. Deux paramétres antagonistes d'évolution de la vitesse v
entrent en compte : I'un est la concentration du catalyseur
(dont l'augmentation permet d'accélérer la réaction), quel
est l'autre ?
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ﬂ H Des méfaits de la sueur!

o

Texte extrait du livre « Chimie des couleurs et des odeurs »
de Capon, Mady et al.
« Les esters ont souvent une odeur nettement fruitée. De ce
fait, on les emploie fréquemment pour reproduire les ardmes
de fruits, notamment dans I'industrie alimentaire, En parfu-
merie, ils ne sont utilisés que pour les parfums bon marché.
La raison en est purement chimique : le groupe ester, trés peu
stable vis-a-vis de la transpiration [...], se dégrade en donnant
notamment |"acide carboxylique précurseur de I'ester, lequel
généralement n'a pas une odeur trés agréable. Les ingrédients
des parfums plus chers, composés d’huiles essentielles, ne
présentent pas ce désagrément. Les esters de |'acide buta-
noique (butanoates d’éthyle et de méthyle) sentent I’ananas et
la pomme, 1'acide butyrique' (ou acide butanoique) a, par
contre, une forte odeur de beurre rance. |...]
L’acétate de 3—méthylbutyle ou acétate d’isoamyle® est sou-
vent désigné sous le nom d’essence de banane (parfois de
poire) : il posséde une odeur trés fruitée et caractéristique
[...] Cet ester entre dans la composition de nombreuses
odeurs artificielles, par exemple celle du parfum artificiel
d’ananas |[...] »

Ed. Cultures et Techniques, Nantes.

1 - 1. Donner la formule semi-développée du butanoate
d'éthyle. Entourer le groupe ester et nommer la caractéris-
tique correspondante.

2. Comment appelle-t-on la réaction de « dégradation » d'un
ester en présence d'eau (issue de la transpiration) ?
Donner |'équation de cette réaction pour le butanoate
d'éthyle.

Quelles sont les caractéristiques de cette réaction ?

3. Ecrire les formules semi-développées et nommer |'acide
et I'alcool qui réagissent pour donner I'acétate d'isoamyle.

Il - Protocole expérimental
On se propose a présent de préparer au laboratoire I'acé-
tate d'isoamyle (voir texte).

DonnEes : pK,[CO,, H,0 / HCO; (ag)] =6,4;
pKA[CH,-COOH (aq) / CH,-COO- (ag)] = 4,8

s [ o] i [y
acide éthanoique 1,05 trés grande 60
3-méthylbutan -1 -ol 0,81 faible 88
acétate dlisoamyle 0,87 trés faible 130
eau 1,00 18

On place 8,8 g de 3-méthylbutan -1 -ol et 22,8 mL d’acide
éthanoique pur dans un ballon.

On ajoute avec précaution environ 2 mL d'acide sulfurique,
puis quelques grains de pierre ponce.

On réalise pendant 2 heures un chauffage a reflux du
mélange réactionnel.

On laisse refroidir le ballon (toujours sous reflux).

o %‘\

On verse son contenu dans un bécher contenant environ 50 mL
d'eau glacée tout en retenant les grains de pierre ponce.
On agite doucement, puis on réalise la décantation du
mélange en le transvasant dans une ampoule a décanter.
Deux phases alors se séparent :

« la phase organique contient : I'ester, une partie de I'alcool
n'ayant pas réagi et un peu d'acide éthanoique

* la phase aqueuse contient I'acide sulfurique et la plus
grande partie de I'acide éthanoique restant.

On garde la seule phase organique dans I'ampoule et on
réalise son lavage en y ajoutant environ 50 mL d'une
solution saturée d'hydrogénocarbonate de sodium Na+ (aq)
+ HCO; (aq) : une forte effervescence se produit tandis que
I'acide éthanoique se transforme en ions éthanoate plus
solubles dans I'eau.

La phase aqueuse est a nouveau éliminée. On place dans
un erlenmeyer sec la phase organique a laquelle on ajoute
4 & 5 spatules de sulfate de magnésium anhydre (en granu-
Iés). En s’hydratant, le sulfate de magnésium capte le peu
d'eau restant dans la phase organique qui est ainsi séchée.
Apres filtration et purification, on obtient 10,4 g d'ester.

1. Le chauffage a reflux

a. Quelle est I'utilité d'un chauffage ?

b. Quel est l'intérét d'un chauffage «a reflux»?

c. Parmi les 7 montages proposés ci-apres, choisir celui qui
convient.

Justifier brievement votre choix sur votre copie.

Les 7 montages proposés
(les petites fleches indiquent le sens de circulation de I'eau)

Montage 1

Montage 2

PARTIE & — COMMENT LE CHIMISTE CONTROLE-T-IL LES TRANSFORMATIONS DE LA MATIERE ?
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2. La décantation
Représenter I'ampoule a décanter en justifiant les positions
respectives des deux phases.

3. Le lavage

Le lavage sert a éliminer les traces d'acide éthanoique res-
tant dans la phase organique.

a. Ecrire I'équation de la réaction concernée.

b. Expliquer I'effervescence observée.

4. Rendement de I'estérification

a. Ecrire I'équation de la réaction d'estérification.

b. Montrer que I'acide éthanoique est le réactif en exceés.
c. Définir le rendement 1) de l'estérification et calculer sa valeur.

EE Une note de fraicheur.

L'éthanoate de menthyle, dérivé du menthol, fait partie des
espéces couramment utilisées dans le domaine de I'élabo-
ration des parfums : sa présence dans un parfum amplifie la
touche «florale », spécialement la note «rose» que déve-
loppent les eaux de lavande commerciales. Dans la nature,
on le trouve dans I'huile essentielle extraite de la menthe
poivrée (Mentha piperata). |l est difficilement isolable car
associé a de nombreuses autres especes.

On se propose d'étudier une préparation de ce composé en
laboratoire a partir d'acide éthanoique et de menthol, lui-
méme obtenu par synthése.

1 - Préliminaires

1. Le menthol
a. La molécule de menthol a pour formule semi-développée :
CHg CHs
e/
CH
|
CH — CH:
HO — CH CH;
CH; CH
|
CH3

Quel est le nom de son groupe caractéristique ?
b. Donner, en justifiant la réponse, |'état physique du men-
thol & température ambiante de 20 °C.

2. La réaction de synthése

a. Quelles sont les caractéristiques de la réaction entre
I'acide éthanoique et le menthol ?

b. Ecrire 'équation de cette réaction de synthése de I'étha-
noate de menthyle avec les formules semi-développées.

3. Approche quantitative

On fait réagir une masse m, = 10 g de menthol et un
volume v, = 10 mL d'acide éthanoique.

a. Calculer les quantités de matiére (en moles) de chacun des
réactifs mis en présence. En déduire que |'acide est en exces.
b. Calculer la masse d'éthanoate de menthyle que I'on
obtiendrait si la réaction était totale.

Il - Réaction de synthése de I'éthanoate de menthyle
On introduit dans le ballon la masse m, de menthol, puis,
avec précaution, le volume v, d'acide éthanoique pur, et
enfin quelques gouttes d'acide sulfurique concentré et des
grains de pierre ponce. On réalise un montage de chauffage
a reflux. On laisse une heure, puis on refroidit le ballon.
Quel est le role :

- du chauffage ?

- du reflux?

- de I'acide sulfurique ?

Ill - Extraction de I'éthanoate de menthyle

On verse le contenu du ballon dans un bécher contenant
de 'eau froide. On observe la présence de deux phases
non miscibles, 'une aqueuse, ['autre organique. On extrait
de la phase organique une masse de 8,1 g d'éthanoate de
menthyle.

1. Nommer la verrerie qu'il convient d'utiliser pour réaliser
la séparation des deux phases.

2. On lave la phase organique avec une solution saturée
d'hydrogénocarbonate de sodium NaHCO,. On observe une
effervescence. Quel est le role de ce lavage ? Donner le nom
du gaz responsable de I'effervescence.

3. Calculer le rendement de la synthése.

DoNNEES
= Caractéristiques des réactions et produits :

Nom Masse [Température|Température| Masse
du F"'m"“' molaire | de fusion | d'ébullition | volumique
composé @-Wl) cc) ) .m. mL-1)
menthol C,H,0 156 41 212 0,89
acide
éthanoigue CH.O0, 60 16 118 1,05
éthanoate 5
de menthyle CiHz0; 198 <0°C 227 092




Les chiffres significatifs

1. ECRIRE UNE VALEUR NUMERIQUE

W Les valeurs numériques en Sciences Physiques résul-
tent de mesures et sont donc connues avec une incerti-
tude liée au dispositif expérimental. On doit tenir compte
de cette incertitude en donnant les chiffres significatifs
convenables.

* Exemple

Si on mesure la conductance d'une solution de chlorure
de sodium, le résultat sera connu au microsiemens prés.
En donnant comme résultat « G = 417 pS», on fait com-
prendre qu'il y a un doute sur le chiffre «7» qui est le
dernier chiffre écrit.

Le dernier chiffre d’une valeur numérique donne une
indication sur la précision avec laquelle cette valeur
a été mesurée ou calculée.

® En l'absence d’autres indications, on considére que
l'incertitude sur une valeur numérique est égale a une
demi-unité du dernier chiffre exprimé.

* Exemple

Si on écrit que la conductance de la solution est
G = 417 S sans autre indication, on admet que l'incerti-
tude sur la mesure est 0,5 pS et que la vraie valeur de G
est comprise entre les valeurs 416,5 uS et 417,5 piS.

2. QUELS CHIFFRES SONT SIGNIFICATIFS 7
* Exemple
Il revient au méme d’'écrire qu'une quantité de matiére

vaut :
0,042 mol: 4,2 x 10-2 mol ; 42 mmol.

® Ces valeurs comportent 2 chiffres significatifs: les
chiffres « 4 » et « 2 ». En revanche, si on écrit que la quan-
tité de matiére vaut 0,0420 mol, cela signifie que la
mesure a été faite au dix milliéme de mole pres. Les trois
derniers chiffres 4, 2 et 0 sont significatifs.

® On appelle chiffres significatifs d'une valeur numé-
rique tous les chiffres autres que les « 0» placés a gauche
du nombre.

3. DONNER UN NOMBRE DE

CHIFFRES SIGNIFICATIFS COHERENT

m Le résultat d'un calcul doit étre présenté avec le méme
nombre de chiffres significatifs que la donnée la moins
précise (celle qui comporte le plus petit nombre de
chiffres significatifs).

* Exemple

On demande de calculer la concentration molaire d'une
solution de saccharose qui contient ng = 3,2 mol de
saccharose dans un volume de solution V= 0,150 L.

wok ) Wgr g
Expression littérale et calcul : ¢ v 0.150°

La calculette donne : 0,213 333... mol-L-", ng est donnée
avec 2 chiffres significatifs; on ne retient donc que
2 chiffres significatifs, soit :

¢=0,21 mol-L"!
® Habituellement, les résultats demandés comportent 2 ou
3 chiffres significatifs. Présenter un résultat avec un nom-
bre de chiffres excessif est considéré comme une erreur.

4. UTILISER LA NOTATION SCIENTIFIQUE

® La notation scientifique est la fagon la plus satis-
faisante de présenter une valeur numérique. On écrit le
premier chiffre différent de «0», suivi d'une virgule
puis des autres chiffres et de la puissance de 10
convenable.

® Une calculette en mode «calcul scientifique » affiche
les résultats en écriture scientifique avec le nombre de
chiffres significatifs demandé.

* Exemples
Nombre de fige
Grandeur Valeur chiffres ’g.'.’““"““
significatifs entifiq
dimension d'une molécule 312 pm 3 3,12 x 102 pm
concentration d'une solution 0,038 mol-L-! 2 3,8 x 102 mol-L!
de chlorure de sodium
quantité de matiére 85 mol 2 8,5 x 10" mol

SAVOIR-FAIRE EXPERIMENTAL



La précision des mesures

1. APPRECIER LA PRECISION D’UNE MESURE

W Dire que le résultat d’'une mesure ou d’'une série de
mesures est X, avec une incertitude AX signifie que la
valeur exacte X de la grandeur mesurée est presque cer-
tainement comprise entre X, - AX et X, + AX L'intervalle
[X,, - AX; X, + AX] s'appelle l'intervalle de confiance.

» Exemple
La mesure de la concentration ¢ d'une solution a donné
comme résultat 4,2 x 10-2 mol-L-' avec une incertitude de
0,1 x 102 mol-L-". :
La valeur de ¢ a donc de trés grandes chances d'étre com-
prise entre les valeurs 4,1 x 10-2 mol-L' et 4,3 x 10-2 mol-L-".
L'intervalle de confiance est:

[4,1 x 102 mol-L-"; 4,3 x 102 mol-L-"]
On peut écrire :

c=4,2x102%0,1x102mol-L?

M L'incertitude ne suffit pas pour apprécier la qualité
d’'une mesure. Ainsi, une mesure de longueur faite a
1 mm prés est trés précise s'il s'agit de la longueur d'une
salle de plusieurs métres. Elle est d'une précision trés
médiocre s'il s'agit de I'épaisseur d'une planche de
quelques millimétres.
La précision d’'une mesure ou d'une série de mesures
donnant comme résultat X, avec une incertitude AX est:

SX&' On exprime cette précision en %.

m
* Exemple
La précision de la mesure de la concentration est :
Ac _ 01x10% _ 4593, soit 2.3 %

c 4,2 x 102
On peut arrondir & 3 %, valeur entiére supérieure la plus
proche.
Jusqu'a 5 %, la précision est en général satisfaisante pour
les expériences réalisées en classe.

2. DONNER UN ORDRE DE GRANDEUR

H L'ordre de grandeur d'un résultat est la valeur arron-
die a la puissance de 10 la plus proche.

* Exemples : dimension d'une molécule : 102 pm; concen-
tration d'une solution diluée : 10-2 mol-L-.

® L'ordre de grandeur permet d’'apprécier la vraisem-
blance d'un résultat : si on trouve 10® mol-L-' pour l'ordre
de grandeur de la concentration d'une solution, il faut
refaire les calculs!

M L'ordre de grandeur permet de choisir le matériel
adapté a la mesure.

* Exemple : suivant I'ordre de grandeur d’'une masse a
peser, on choisira d'utiliser une balance dont la portée
est adaptée a la mesure.

3. EXPLOITER UNE SERIE DE MESURES

® Souvent, en travaux pratiques, plusieurs groupes
d'éléves réalisent la mesure de la méme grandeur. Les
mesures sont indépendantes quand elles sont réalisées
par des expérimentateurs différents avec des appareils
différents.

® Si la méthode utilisée n'introduit pas d'erreur systé-
matique, c’est-a-dire la méme erreur se reproduisant
toujours dans le méme sens, I'estimation la plus fiable
de la grandeur mesurée est la moyenne des résultats
obtenus.

Soient X;, X,, X;.... X, ..., X, les résultats de n mesures. La
moyenne des résultats est:

Kt XN+ N+ 0t X+ atX,

X,=
n

W L'écart-type est une grandeur statistique qui permet
de rendre compte de la dispersion des résultats pour une
série de mesures indépendantes.
Cette grandeur est fournie par les calculettes utilisées en
mode statistique. Elle est en général notée o (lire
«sigma »).
L'écart-type permet d'apprécier I'incertitude sur le résul-
tat. En classe de Terminale, on peut considérer que, pour
6 4 9 mesures indépendantes, I'incertitude est voisine de
I'écart-type.
* Exemple
Une série de mesures indépendantes de la concentration
¢ d’'une solution a donné les résultats suivants (en
mol-L-):

4,20 x 102 ;4,35 x 102; 4,00 x 102 ; 4,30 x 10°2;

410x 10-2; 4,10 x 102 ; 4,05 x 10-2.

La valeur moyenne est ¢, = 4,16 x 10~ mol-L-"; la calcu-
lette donne 6 = 0,12 x 102 mol - L-".
Il'y a donc de bonnes chances que c soit comprise dans
l'intervalle :

[4,04 x 102 mol-L-" ; 4,28 x 10-2 mol-L-"]



La sécurité en Chimie

1. SAVOIR SE PROTEGER 2.

m Porter une blouse en coton: les textiles synthétiques
peuvent étre a l'origine de brilures.

B Les cheveux longs doivent étre attachés.

® Mettre des lunettes et des gants pour manipuler les
produits dangereux (risques de bralures aux mains et aux
yeux).

® Manipuler debout, pres de la paillasse.

ETRE ORDONNE

Attention !
Ne pas circuler dans la classe en portant des produits
dangereux (acides concentrés, par exemple).

Verrerie et instruments

® Bien ranger les cartables sous la paillasse pour éviter
de trébucher.
® Manipuler paillasse en ordre, les cahiers dans la case
pour éviter de renverser des flacons.

| instrument symbole instrument symbole instrument symbole
- pipette
| & graduée
| “% éprouvette
K a pied '
| tube a essais <=2 (graduée) /
_ pipette
jaugée (a deux traits)
n';e a pied ballon a fond rond \ [
cristallisoir

(-

A

g

erlenmeyer ballon a fond plat
@ ) \ %
' entonnoir pissette

off _
|
=

capsule (po

bécher

et

ur peser un solide)

symbole

™. colonne Vigreux

N réfrigérant

symbole
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Le conductimeétre

1. DESCRIPTION DE U'APPAREIL
m L'ensemble conductimétrique est constitué de deux

parties : générateur

» une cellule de mesure alternatif

* un conductimetre.

Le conductimetre fournit la valeur de la résistance R ou U 3
amplificateur

de la conductance G de la colonne liquide de I'électrolyte
contenue entre les plaques de la cellule.

Certains appareils donnent, avec une cellule adaptée, la
conductivité ¢ de la solution étudiée.

2. LA CELLULE CONDUCTIMETRIQUE Fic. 2 Principe de la mesure de la résistance dans un conducti-
M Elle est constituée d'un corps en verre ou en matiére | meétre.

plastique supportant deux plaques paralléles, de méme
surface S, distantes d'une longueur (. Elles sont en platine
recouvertes de noir de platine (platine trés divisé) [fig. 11; | 4. REALISATION D’UNE CELLULE DE MESURE

elles sont tres fragiles. POUR LES TRAVAUX PRATIQUES

® On pourra utiliser comme support des électrodes
un tube en matiére plastique (PVC) carré de 1 cm
de co6té comme, par exemple, un tube protecteur de
thermomeétre. En préparer un morceau de longueur 10 a
15 cm.

m Se procurer une plaque de cuivre d’'environ 0,2 mm
d'épaisseur. Dans cette plaque, découper, a I'em-
porte-piéces, deux rectangles de 1 cm x 2 cm et les
décaper. Coller les plaques de cuivre a la partie infé-
rieure du tube en plastique comme |le montre la figure 3.
Souder un fil & chaque rectangle et vernir les parties
dénudées.

Fic. 1 Celiule conductimétrique : les plaques Fixer une fiche électrique a I'extrémité libre des fils.

sont en platine.

3. LE CONDUCTIMETRE

® La mesure est effectuée en courant alternatif (entre 50
et 4 000 Hz) pour éviter la polarisation des électrodes (en
courant continu, il se produit une électrolyse modifiant
I'état des plaques et créant des poles).

® La figure 2 indique le principe de la mesure de la résis-
tance R, de la colonne liquide dans la cellule.
La tension (valeur efficace U) est constante :

R R
U=U—+=U-—-=(ca
A URH“Re Re( rR,<R)
La tension U, est amplifiée et mesurée par un voltmétre
gradué directement en ohms (donnant ainsi R) ou en

siemens (donnant ainsi G_). Fi. 3 Cellule de mesure utilisable en travaux pratiques.

-
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Le pH-métre

1. DESCRIPTION DU DISPOSITIF

B La sonde de mesure

Elle est constituée de deux électrodes qui peuvent étre
séparées ou combinées: une électrode de référence et
une électrode de verre (fig. 1 et 2).

* L'électrode de référence la plus utilisée est I'élec-
trode au calomel.

* Il lui correspond un potentiel £, qui, & température
donnée, ne dépend que de la concentration du chlorure
de potassium. A 20 °C, pour une solution saturée de
chlorure de potassium, le potentiel de référence vaut
0,247 V.

» L'électrode de verre est constituée d'une boule de
verre formée d’'une membrane de verre trés fine (0,1 mm
d'épaisseur pour les électrodes dites haute solidité; 2 a
50 pm d'épaisseur pour les électrodes dites haute alcali-
nité) qui est remplie d’'une solution de pH connu (par
exemple, une solution de chlorure de potassium main-
tenuapH=7).

Dans cette solution, on trouve un fil d'argent recouvert
de chlorure d'argent. Lorsque I'électrode de verre
plonge dans la solution dont on mesure le pH, il se
produit un phénomeéne d'échange trés limité entre
des ions sodium du verre et des ions H,0* de la solu-
tion.

Cet échange entraine une différence de potentiel entre
I'électrode de verre et la solution. Le potentiel £, de
I'électrode de verre est une fonction affine du pH de la
solution étudiée :

=a-bXpH

Evame
Dans cette expression, les coefficients a et b dépendent
de la température.

* La pile constituée par ces deux électrodes plongeant
dans la solution étudiée a pour fém:

E=E,,-Eg=(@-Egp-bXpH=c-bXpH

Pour diminuer I'encombrement, on réalise des électrodes
combinées qui regroupent dans la méme sonde les élec-
trodes de verre et de référence (fig. 3).

M Le voltmeétre électronique

Il mesure la fém de la pile constituée par les deux élec-
trodes de la sonde et la solution étudiée. Le cadran du
voltmetre est gradué en unités de pH et peut étre analo-
gique ou numérique.

Fig. 3 Electrodes
combinées.

Fic. 2 Electrode de
verre.

Fie. 1 Electrode au
calomel.

2. TECHNIQUE D'UTILISATION

Les électrodes étant fragiles, il convient de les manipuler
avec soin.

® Réglages préalables

Avant toute série de mesures, il faut effectuer :

* un réglage de température en affichant, sur le bouton
Température, la température ambiante, ce qui a pour effet
de corriger le coefficient b de I'expression reliant la fém
de la pile au pH;

* un réglage de standardisation qui agit sur le coeffi-
cient ¢ de cette expression. Pour cela, on plonge les élec-
trodes dans une solution étalon de pH connu et constant
(solution tampon). L'appareil étant en position pH, on agit
sur le bouton Standardisation de maniére a ce que s'af-
fiche la valeur du pH de la solution étalon.

Cette opération dite d'étalonnage est nécessaire avant
chaque série de mesures car un pH-metre a l'arrét se
déregle facilement. On effectue ce réglage avec une solution
étalon dont le pH est voisin de ceux que I'on devra mesurer.
Avec certains appareils, on effectue un étalonnage, succes-
sivement, avec deux solutions de pH connu.

B Mesures

Avant chaque mesure, les électrodes doivent étre rincées a
I'eau distillée et séchées au papier-filtre. Entre deux séries de
mesures, le commutateur doit étre remis en position zéro.
Les mesures effectuées avec les électrodes usuelles ne sont
fiables que dans la gamme 1 < pH < 10. Avec une électrode
haute alcalinité constituée d'un verre spécial trés mince,
il est possible d'effectuer des mesures jusqu'a pH = 13.

SAVOIR-FAIRE EXPERIMENTAL
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Le spectrophotomeétre

1. DESCRIPTION DE UAPPAREIL

m Quel que soit le spectrophotometre, le principe de
fonctionnement est le méme. La lumiére blanche émise
par une source est décomposée par un prisme ou un
réseau. Une fente permet de sélectionner une gamme
trés étroite de longueurs d'onde. La lumiére sélectionnée
traverse une cuve dans laquelle est placée la solution a
analyser. Un détecteur permet de mesurer l'intensité
lumineuse a la sortie de la cuve.

Il existe deux types de spectrophotométre :

- mono-faisceau

- 4 double faisceau.

= Spectrophotométre mono-faisceau

¥ monochromateur
sourcede| [ — X i &1
lumiere | { | Wit
blanche i |/ réflexion i
! 0
i i il | T T détecteur

échantillon

Fis. 1 Schéma de principe d'un spectrophotométre mono-faisceau.

Il comporte (fig. 1) :

= un monochromateur composé d'un réseau et d'une
fente qui permet de n'envoyer vers I'échantillon qu’un
intervalle de longueurs d'onde trés étroit AL (de I'ordre
du nanometre), appelé bande passante autour d’'une lon-
gueur d'onde A. On peut faire varier la longueur d'onde
dans des domaines déterminés (infrarouge, visible ou
ultraviolet)

= un miroir qui permet d'envoyer le faisceau incident sur
I'échantillon

= un détecteur qui mesure l'intensité lumineuse trans-
mise par I'échantillon.

C'est I'appareil le plus courant. Il présente un inconvé-
nient : chaque fois que I'on change la longueur d'onde A,
il faut manipuler les cuves pour refaire le zéro avec la
solution de référence.

m Spectrophotométre a double faisceau

Cet appareil comporte (fig. 2) :

* le méme monochromateur

« un dispositif de séparation de faisceau qui divise le
faisceau issu du monochromateur en deux faisceaux
identiques. L'un traverse la solution de référence, l'autre
I'échantillon

» un détecteur qui compare les deux faisceaux.

monochromateur
source de ] |
lumiére
blanche
;
L S— I
YL e N i ki 5 ]
RS . : y % : | |
- I AR s N I-—----—i' -
détecteur_,-%’ iiU)K f’ : Mmimir
e E 1 3= N
= ki ~ | dispositif de
E @ ) | separation
; : ! faisceaul

Fig. 2 Schéma de principe d'un spectrophotomeétre & double fais-
ceau.

L'avantage de cet appareil est d'éviter de manipuler les
cuves quand on change la longueur d'onde.

Il permet en plus de tracer automatiquement les spectres
d'absorption des différentes substances & analyser.

2. LES GRANDEURS MESUREES PAR L'APPAREIL

détecteur

échantillon

Fi6. 3 Variation de l'intensité lumineuse a la traversée de
la cuve contenant I'échantillon.



Le détecteur du spectrophotometre est relié & un circuit elec-
tronique qui compare les intensités lumineuses incidente ly
et transmise / (fig. 3). L'appareil peut afficher différentes
valeurs.

® Transmission

Elle est définie par: T=T".
1]

Elle s'exprime en pourcentage et n‘a pas d'unité. Elle est
peu utilisée.
= Absorbance :

L'absorbance A est définie par: A= log,, -!i
0

Elle s'exprime sans unité. Il s'agit d'une échelle logarithmique.
Pour les appareils courants, 'absorbance maximale est
limitée a 2.

3. QUELQUES REMARQUES SUR LA PRECISION

m Pour calculer I'absorbance, le spectrophotométre com-
pare l'intensité lumineuse regue apres la traversée de la
solution a une intensité de référence. Pour que la diminu-
tion de l'intensité lumineuse ne provienne que de I'es-
pece colorée a titrer, il faut éliminer toutes les autres
causes : réflexion sur les parois de la cuve, absorption par
le solvant ou les autres composés de la solution. C'est
pourquoi il faut utiliser un blanc de référence : en faisant
la mise a zéro de I'absorbance quand la lumiére traverse
ce blanc de référence, la variation de l'intensité lumi-
neuse ne dépend plus que de I'espéce a titrer.

m C'est pour obtenir la plus grande précision sur la
concentration qu'il faut se placer au maximum d‘absorp-
tion pour tracer la courbe d'étalonnage, et cela pour deux
raisons :

- d’une part, c'est au maximum d'absorption qu'on a la
plus faible incertitude sur I'absorbance pour une méme
incertitude sur la longueur d'onde sélectionnée comme
le montre le schéma de la figure 4.

- d'autre part, le maximum d’absorption correspond a la
valeur maximale du coefficient d'extinction molaire £. La
pente de la droite A= k x ¢ = f(c) est donc maximale, ce
qui donne une plus faible incertitude sur la détermination
de ¢, comme le montre la figure 5.

A A
incertitude sur A
=
y incertitude sur A
A ¥ A
incertitude sur A incertitude sur A

Fic. & Pour une méme incertitude sur A, I'incertitude sur A est
plus petite si I'on se place au voisinage du maximum de la courbe
(4 gauche).

A A
incertitude sur A incertitude sur A
v TR
=il § 1
c T
“Tincertitude sur ¢ incertitude sur ¢

Fic. 5 Pour une méme incertitude sur A, l'incertitude sur c est plus
petite si le coefficient directeur de la droite est grand (a gauche).
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Séparer un liquide et un solide

1. LA FILTRATION SIMPLE

m La filtration est 'opération qui consiste & séparer les particules solides se trouvant dans un liquide.

agitateur de rerre dont I'extrémité touche le papier

solide + liquide

entonnoir

liquide
pour ringage

quide (filtrat)

a. On verse doucement le liquide le long de I'agitateur de verre.
b. Si on s'intéresse au filtrat contenu dans le bécher, I'opération se termine .
¢. Si on s'intéresse au solide recueilli dans le filtre, on doit rincer le récipient pour entrainer toutes les particules qui restent.

2. LA FILTRATION SOUS VIDE

m Elle se réalise sur biichner, entonnoir 4 fond plat per- | On parle de filtration sous vide car la trompe a eau crée
foré que I'on recouvre d'un filtre. Le biichner est placé | un vide partiel en réduisant la pression dans la fiole rece-
sur une fiole a vide reliée 4 une trompe a eau. On peut | vantle filtrat.

également utiliser un entonnoir a verre fritté.

mélange a filtrer mélange a filtrer
papier-filtre

sole perforée
entonnoir blichner

fiole a vide
filtrat

Fic. 1 Dispositif pour filtration sous vide: Fig. 2 La trompe a eau crée une aspiration  Fig. 3 Filtration sous vide sur verre fritté. La
biichner et fiole a vide reliée 4 une trompe 2  qui accélére le passage du liquide a travers  sole de I'entonnoir est formée d'une multi-
eau. le filtre. tude de grains de verre agglomérés.
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La distillation fractionnée

1. PRINCIPE
® Un liquide L, est dit plus volatil qu'un liquide L, si la
température d’ébullition de L, est inférieure a celle de L,.

m On réalise une distillation simple d’'un mélange de
deux liquides L, et L, en le portant a I'ébullition et en
recueillant le distillat. Ce distillat est plus riche en L,
(constituant le plus volatil) que le mélange liquide initial.
Si I'on effectue alors une deuxiéme distillation simple de
ce distillat, on obtient, de nouveau, un enrichissement en
S

B Pour obtenir une séparation de L, et L,, il faut réaliser
un trés grand nombre de distillations simples successives.
Ces opérations ont lieu dans une colonne de distillation
(colonne a plateaux, colonne a pointes ou colonne
Vigreux...) et portent le nom de distillation fractionnée

(fig. 1).

Ty

Fic. 1 Distillation fractionnée avec colonne Vigreux.

2. REALISATION
® La figure de gauche présente la distillation fractionnée | erlenmeyer. Puis la température s'éléve et c'est le plus
d'un mélange de plusieurs liquides. Il bout dans le ballon | volatil des constituants restant L, qui « passe » et qui est

et les vapeurs s'élévent dans la colonne. recueilli dans un deuxieme erlenmeyer.
C'est d'abord le constituant le plus volatil L, qui «passe» | ® La figure de droite présente un montage avec une dis-
(le thermometre indique alors une température égale @ | position latérale de la colonne Vigreux.
sa température d'ébullition); ses vapeurs sont conden- | L'ébullition du mélange liquide doit étre douce et réguliere ;

sées dans le réfrigérant et le liquide est recueilli dans un | on ajoute des grains de pierre ponce pour la régulariser.

-——thermométre
colonne
Vigreux =) i -——thermomeétre
4 \ ?-liuéde colonne
. Vigreux eau tiede
: réfrigérant F ;
descendant e réfrigérant
froide
eau froide
. o eau froide™ -3
UE - distillat distillat
| | ballon
| &
grains de grains de
pierre ponce pierre ponce
chauffe-ballon chauffe-ballon
Fig. 2 Distillation d'un mélange liquide. Fie. 3 Disposition latérale de la colonne Vigreux.

SAVOIR-FAIRE EXPERIMENTAL 337



338

Le chauffage a reflux

® Le chauffage 4 reflux permet de réaliser une transfor- | ® Par chauffage, on maintient le mélange en ébullition et
mation chimique a la température d'ébullition du mélange | on condense les vapeurs émises grace a un réfrigérant
réactionnel, ce qui la rend plus rapide. ascendant. Le liquide résultant retourne ainsi dans le bal-
lon, évitant toute perte de matiére.

réfrigérant réfrigérant
ascendant a air
mélange
réactionnel erlenmeyer
eau barreau
tiede retour aimanté
du condensat
f mélange bain marie
eau réactionnel agitateur
froide a ébullition 4

magnétique

grains de chauffant

Fie. 1 Chauffage a reflux avec réfrigérant  Fie. 2 Chauffage & reflux avec réfrigérant
a eau. aair.

L’extraction par solvant

® On désire extraire une espéce chimique E d'un Nol_.rs supposons dans les dessins que le solvant S et
mélange aqueux. On utilise un solvant S qui n'est pas moins dense que I'eau.
miscible a I'eau et dans lequel I'espéce E est trés soluble.

ouverture -
du robinet phase supérieure :
solution de E dans

le solvant S

phase inférieure :
phase aqueuse

a décanter

bouchon
maintenu
@ a la main

a. Dans I'ampoule & décanter, on introduit le mélange aqueux et le solvant S.

b. On agite I'ensemble dans 'ampoule & décanter en effectuant, de temps a autre, un dégazage (pour faire sortir les gaz apparus lors de
I'agitation).

¢. On laisse reposer. Deux phases liquides apparaissent. La phase supérieure est le solvant S qui a dissous I'espéce E; la phase inférieure
est la phase aqueuse (sans intérét). On sépare les deux phases en laissant écouler les liquides jusqu'a leur surface de séparation (ici, on
évacue d'abord la phase aqueuse).
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Effectuer une chromatographie sur couche mince

La chromatographie sur couche mince (CCM) permet de séparer
les espéces chimiques contenues dans un mélange liquide et, aussi,
de les identifier (grice a leur rapport frontal R ).

1. PREPARATION

capillaire

solution a analyser

papier-filtre
inbibé d'éluant

ligne ——
de base

= t .

a. Préparation de la cuve & élution. Dans la cuve (récipient de verre qui peut étre fermé par un couvercle, comme un pot a confiture), on
introduit le solvant d'élution (sur une hauteur de 7 4 8 mm) et un papier-filtre imbibé de ce solvant. Au bout d'une dizaine de minutes. la
cuve est saturée en vapeurs d'éluant.

b. Préparation de la plaque. On découpe une plaque de chromatographie a la bonne dimension (pour entrer dans la cuve) et on trace la
ligne de base a environ 15 mm de son bord inférieur.

c. Dépot des substances. Avec un capillaire, on dépose une microgoutte de chaque solution a analyser sur la ligne de base.

2. ELUTION ET REVELATION

front du = = :
solvant

Iigne - ° .
de base

@ éluant © diiode + sable ®

d. Elution. La plaque est introduite dans la cuve. On laisse la migration s'effectuer jusqu'a ce que I'éluant arrive a environ 15 mm du bord
supérieur de la plaque.

e. Séchage de la plaque. On marque au crayon le niveau atteint par le front du solvant sur la plaque et on laisse la plaque sécher a l'air pen-
dant quelques minutes.

f. Révélation. On peut révéler les taches en introduisant la plaque dans une enceinte contenant des vapeurs de diiode (ou bien avec une
lampe UV). On cercle les taches avec un crayon. Aprés révélation, le chromatogramme est prét a étre exploité.

SAVOIR-FAIRE EXPERIMENTAL
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Reconnaitre la famille d’un composé organique

Pour déterminer la famille d’'un composé organique, on recherche son groupe caractéristique.

® Les groupes caractéristiques et leur famille

halogéno -X (-F, -Cl, -Br, -I) composé halogéné R-X
(fluoro, chloro, bromo, iodo) (fluoré, chloré, bromé, iodé) (R-F, R-Cl, R-Br, R-)
hydroxyle -0OH alcool R-OH
amino -NH, amine R-NH,
; aldéhyde R-CHO
carbonyle ~Sc=0 ou
T cétone R-CO-R’
carboxyle 0
i acide carboxylique R-COOH
SOH

Mise en évidence des groupes caractéristiques

On met en évidence un groupe caractéristique a 'aide des tests spécifiques qui donnent le méme résultat avec tous
les composés appartenant a la méme famille.

B Les réactions caractéristiques des familles

Famille Groupe caractéristique Réactif  Résultat du test
& solution alcoolique précipité d'halogénure
composés halogénés -X de nitrate d’argent d'argent
y o NH indicateur coloré teinte basique de la solution
GRS e ou papier-pH aqueuse
0 indicateur coloré teinte acide de la solution
acides carboxyliques i1 a0 ou papier-pH aqueuse
¢ 2, 4-dinitrophényl- précipité jaune orangé
_0 hydrazine (2,4-DNPH)
aldéhydes — ci » liqueur de Fehling précipité rouge brique
H d'oxyde de cuivre (1) Cu,0
« réactif de Tollens miroir d'argent
| »2,4-dinitrophényl- précipité jaune orangé
cétones ~n__ hydrazine (2,4-DNPH)
#C=0 « liqueur de Fehling sans action
« réactif de Tollens sans action
alcools -0H tous les réactifs précédents | sans action

™ La présence d'une double liaison dans un squelette carboné se met en évidence par la décoloration de I'eau

de brome.




Calculs mettant en jeu les quantités de matiére

1. CALCUL DE LA QUANTITE DE MATIERE m

® A partir de la masse m de I'échantillon
» Formule fondamentale

m (g)
M (g-mol-")
M est la masse molaire de I'espéce chimique présente
dans I'échantillon.
Ce calcul s'applique aussi bien aux solides et aux liquides
qu'aux gaz.

n (mol) =

» Exemple 1
Calculer la quantité de matiére présente dans 54 mg
d'eau.
Application de la formule
L'eau est une espéce moléculaire; sa formule est H,0.
On calcule la masse molaire de |'eau en utilisant les
masses molaires « atomiques » figurant dans le rabat de
couverture :
My,0=2 My + M,
Myo=2%1,0+160=18,0g-mol"
La masse m doit étre exprimée en grammes :
m=54mg=54x102g
My,0 = -—Mm My0= ———5‘4:; :}ﬂ ifle. 3,0 x 10-3 mol
H,0 "
Conclusion
Il'y a 3,0 x 10-% mole de molécules d'eau dans 54 mg d'eau.

* Remarque
La masse m de I'échantillon peut s'obtenir a partir de son

volume v et de sa masse volumique p :

=%:>m=pv

Par exemple, la masse d'un volume v = 25 mL d'éthanol

de masse volumique p = 0,79 g-mol-' est:
m=pv=079x25=198¢g

(vesten mL car p esten g-mL-")

La densité d d'un liquide est numériquement égale a sa
masse volumique exprimée en g-mL~" ou en kg-L-".

® A partir du volume V du gaz constituant I'échan-
tillon
Ces calculs ne s’appliquent que dans le cas des gaz.

« Utilisation du volume molaire
V(L)

n (fl'l()l) = Vm,(l.—'m(_ll'—.']_

V, est le volume molaire du gaz considéré, dans les

conditions de température et de pression ou le volume V
a été mesure.

* Exemple 2

Calculer la quantité de matiére présente dans 1,0 L de
méthane CH,, volume mesuré dans les conditions ol le
volume molaire vaut V,,= 25 L-mol-".

Application de la formule

V=10 L et V, =25 L-mol' sont mesurés dans les
mémes conditions; donc :

V., _10
+fleni = 95

1, = —
CH
o ‘/FH

= 4,0 x 102 mol

» Utilisation de I'équation d’état des gaz parfaits
PV
PV_ T,
nRT= n= RT

On obtient n en moles si on exprime P en pascals (Pa),
Ven m? et Ten kelvins (K).

2. CALCUL DE LA MASSE /m OU DU voLUME V

m Calcul de la masse a partir de la masse molaire

» Formule fondamentale

m (g) = n (mol) x M (g-mol-")
Ce calcul s'applique aussi bien aux solides et aux liquides
qu’aux gaz.

e Exemple 3
Calculer la masse de 0,60 mol de sulfure de fer FeS.
M;.s = 55,8 + 32,1 = 87,9 g-mol-!
me.s=060x879=53¢g

® Calcul du volume a partir du volume molaire
Ce calcul ne s'applique que dans le cas des gaz.

* Formule fondamentale
V(L) = n (mol) x V,, (L-mol-")

s Exemple 4
Calculer le volume occupé par 0,025 mol de dihydro-
geéne dans les conditions ot1 le volume molaire est égal a
24,0 L-mol-'.

VH? = 0,025 x 24,0 = 0,60 L
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XPERIMENTAL

Ecrire et exploiter 'équation d’une réaction

1. ECRIRE "EQUATION D’UNE REACTION

Pour obtenir I'équation d'une réaction chimique avec des
nombres steechiométriques correctement ajustés, il faut
procéder méthodiquement de la maniére suivante.

B Déterminer les réactifs et les produits.
On trouve ces espéces en lisant I'énoncé ou en faisant
appel a ses connaissances.

m Ecrire les formules des réactifs dans le membre
de gauche et celles des produits dans le membre de
droite.

Entre les deux membres, placer la fleche qui indique le
sens de la transformation ou le signe =.

B Ajuster les nombres steechiométriques en écri-
vant la conservation de tous les éléments.

Procéder de maniére systématique et ne faire apparaitre
dans I'équation finale que des nombres steechiométriques
entiers.

Par convention, le nombre 1 ne s'écrit pas.

| Vérifier la conservation de la charge électrique.
Si la réaction met en jeu des ions (exemples: H*, Na*,
Cl-...), son équation doit vérifier la conservation de la
charge électrique.

* Exemple 1
L'éthanol est un liquide de formule C,H,O; il brile dans
I'air. Les gaz produits par la combustion troublent I'eau de
chaux et bleuissent le sulfate de cuivre anhydre initialement
blanc. Ecrire I'équation de la réaction.
a. Une combustion est une réaction avec le dioxygene;
les réactifs sont donc I'éthanol C,H;O et le dioxygene O,.
Le gaz qui trouble I'eau de chaux est le dioxyde de car-
bone; le sulfate de cuivre anhydre bleuit en présence
d’eau. Les produits sont donc le dioxyde de carbone CO,
et l'eau H,0.
b. On écrit :
w CHO0 + .. 0, —..CO, + ... H,0
c. Conservation de |'élément carbone :
1CHO+..0,—2CO0O,+..H,0
Conservation de I'élément hydrogéne :
1CH,O0+..0,-2C0O,+3H,0
Conservation de I'élément oxygéne
1C,HO0+30,—2C0O,+3H,0
Finalement : B
C,HO (N +30,(g) > 2C0,(g) +3H,0()

2. EXPLOITER "EQUATION DE LA REACTION

B L’équation permet de faire des correspondances
en quantités de matiére.

Les quantités des réactifs et produits mis en ceuvre dans
la transformation sont proportionnelles aux nombres stee-
chiométriques de 'équation.

B Si I'énoncé donne ou demande une masse, com-
mencer par déterminer la quantité de matiére inter-
venant dans le calcul.

Utiliser la formule :

n= ou m=nM

m

M

e Exemple 2

On réalise la combustion de 0,15 mol d’éthanol

(voir exemple 1). Quelle masse d’eau obtient-on

(My,0 = 18,0 g-mol-1) ?

L'équation de la réaction montre que, lorsque 1 mole

d'éthanol brle, il se forme 3 moles d'eau.

On obtient dong, ici, 3 x 0,15 = 0,45 mol d'eau soit :
Myo=045x180=81g

Remarque

Si on note ng o la quantité d'éthanol bralé et 7, , la

quantité d’eau formée, la proportionnalité aux nombres

steechiométriques s'écrit :
n n
CoHs0 HO | o
: = b d'ou M0 =3 Moo

* Exemple 3

On réalise la combustion de 11,5 g d'éthanol (Mg o =

46,0 g-mol-"). Quel volume de dioxyde de carbone se

forme-t-il ?

Le volume molaire dans ces conditions est :
V_=24,0L-mol!

m

On cherche d'abord la quantité d'éthanol bralé :

L’équation de la réaction montre que la combustion de
1 mole d'éthanol produit 2 moles de dioxyde de carbone;
il se forme donc ici :
Ngp, = 0,25 x 2 = 0,50 mol CO,
Le volume de dioxyde de carbone formé au cours de
cette combustion est :
Voo, = NV,,= 0,50 x 24,0 =120 L
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Etudier une transformation
en utilisant la grandeur avancement x

L'état final d’'une transformation s'obtient en dressant un
tableau de maniére a déterminer son avancement
maximal. Procéder systématiquement de la maniére sui-
vante.

® Déterminer I'état initial du systéme
Rechercher les quantités initiales (en moles) de tous les
réactifs.

® Ecrire I'équation de la réaction
Prendre soin d'ajuster les nombres steechiométriques
sans erreur, sinon la suite du raisonnement sera fausse.

® Dresser le tableau comportant:

e dans la premiere ligne : I'équation de la réaction

« dans la deuxieme ligne : I'état initial du systeme

e dans la troisieme ligne : I'état du systéme au cours de la
transformation en fonction de I'avancement x (la signifi-
cation de x pourra étre fixée par I'énoncé ou bien vous
serez amené a la fixer vous-méme)

 dans la quatrieme ligne: I'état final (cette ligne sera
complétée a la fin des calculs).

® Déterminer 'avancement maximal soit en écrivant
que le réactif limitant a entiérement disparu, soit en écri-
vant que la quantité des réactifs est positive ou nulle
lorsque la transformation s'arréte, par exemple du fait de la
disparition de I'un, au moins, des réactifs mis en présence.
En déduire I'état final (4¢ et derniére ligne du tableau) et,
éventuellement, représenter le bilan de matiére en dessi-
nant I'état initial et I'état final reliés par une fleche.

e Exemple :

Dans l'industrie, 'ammoniac NH, (composé gazeux) est
fabriqué par la réaction entre le diazote et Je dihydrogene a
450 °C sous une pression de 250 bars.

On introduit dans un réacteur 15 mol de diazote et 30 mol
de dihydrogéne et on laisse la réaction s'effectuer jusqu'a
ce qu'il reste 6,0 mol de dihydrogene dans le réacteur.
Déterminer l'état final de cette transformation et représen-
ter son bilan de matiere.

a. L'état initial est fourni par I'énoncé.

b. L’équation est: N, (g) + 3 H, (g) = 2 NH, (@)

¢. x étant I'avancement, nous représentons par 2x la
quantité de matiére (en mol) d'ammoniac forme au cours
de la transformation.

Quand 2x mol d’'ammoniac sont formées, il disparait
xmol N, et il en reste (15 - x) mol; de méme, il disparait
3x mol H, et il en reste (30 - 3x) mol.

Le tableau est alors:

Equation N, () + 3 H, (@) = 2 NH, (@)|
Etat initial (mol) 15 30 0

Au cours de la

ridforniatind (10D 15-x |30-3x| 2«
Etat final (mol) 6,0

d. Ici, nous ne sommes pas dans le cas usuel. A la fin de
la transformation, il reste 6,0 mol H, ; donc:

My, = 6= 30 = 3X;5 = Xy = 80 mol

Cette valeur peut également étre obtenue graphiquement
(figure ci-dessous).

ny, (mol)
30+
20
107
6,0
D T L} L T T T L T T
0 5 10
X max = 8,0 mol x (mol)
L'état final est:
My, =15 = Xy = 7,0 mol s 1y, = 6,0 mol;
M, = Xinax = 16,0 mol.
Le bilan de matiére se représente par:
E.l.: EF.:
(P= 250 bars ; transformation | (P= 250 bars ; .
6= 450 oC] = B= 450 C]
chimique N -7.0 |
N gl ; 15,mol H, % - 60.mol
Ha (g} : 30 mol NH (g) : 16,0 mol

SAVOIR-FAIRE EXPERIMENTAL 343



344

CHAPITRE 1

n a. Final : égal : maximal.

b. Final ; inférieur ; maximal.

c. Effectivement ; totale.

d. Chauffage ; catalyseur ; réactifs.
e. Réactif ; produit; réactive.

E a. Vrai. b, Vrai.
e. Vrai, [ Vrai.

¢ Vrai.  d. Faux.

B a. Miscible & I'eau. b, Cela n’a pas
dimportance.  ¢. La phase mobile.
d. En premier.  e. Sans unité.

a. Ether diéthylique.
b. Le benzaldéhyde se trouve dans la phase
organique, au-dessus de la phase aqueuse.

B a. A 'emplacement de la tache C, on
observe la méme tache que pour A. & la méme
hauteur,

b. La boisson contient 'ardme de synthése.

m a. Masse de paracétamol :
m=20x033=6,6¢g.

Quantité de matiere de paracétamol :
6.6 5

n=1s7 = 4.4 % 107 mol.

b. Quantité d'anhydride éthanoique:
44% 107 .

n=—GFe7 = 54 = 10+ mol.

Volume d'anhydride éthanoique :
54x 102 %102

V= .08 =52 mL.

CHAPITRE 2

n a. Demi-équation ; Ox + n e~ = Red.
b. Deux ; électrons. ¢, Rapide.
d. Réactifs.

E a. Faux.

e, Vrai.

b.Vrai. e Faux. d.Faux.

B a.l(ag)+2e =21 (aq).
b. 5 électrons.  ¢. Diminuer [H,0, (ag)].

E 1 mélange :

I mL de solution d’acide chlorhydrique

| mL de solution de thiosulfate de sodium
8 mL d’eau distillée.

2me mélange :

2 mL de solution d’acide chlorhydrique

1 mL de solution de thiosulfate de sodium
7 mL d eau distillée,

ﬂ)\g‘wq}+e =Ag(s)
Cu* (ag)+2 e =Cu (s)
Zn* (ag)+ 2 e =Zn(s)
2H* (ag)+2e =H, (g)
Cly (aq) +2e =2Cl (agq)
I(ag)+2e =21 (ag)

m a. BM* (aq) + H* (ag) + 2 ¢~ = BMH (aq).
Oxydant : BM* : réducteur BMH.

b. CH, O; (ag) + 3 H* (aq) + 2 e =
CH,.0, (ag) + HO (1)

¢.O,(g)+4H (ag) +4e =2H,0 (

d. BM* (aq) + H* (ag) + 2 ¢ = BMH (aq)

n a. Entigrement disparu.

C¢H,,0; (ag) + H,0 ([) = CH,,0; (aq) +
3H (ag) + 2 e

BM* (aq) + C,H,0, (aq) + H,0 ([) —
BMH (aq) + C,H,,0; (ag) + 2 H* (aq)

Il se produit une décoloration.

€. BMH (ag)=BM* (ag) + H* (ag) + 2 ¢~ (% 2)
0, (ag) +4 H* (ag) +4 e-=2H,0 ([)

2 BMH (ag) + O, (ag) + 2 H* (ag) —
2 BM* (ag)+ 2 H,0 ()

11 se produit une recoloration.

f. Premiére réaction : lente.

Deuxiéme réaction : rapide.

m a. H,O, (ag) + 2 H* (aq) + 2 ¢ =
2H,0 ()

0, (g) + 2 H* (aq) + 2 e~ = H,0, (aq)

b. H,0, (ag) + 2 H* (ag) + 2 e- =2 H,0 ([)
H,O, (ag)=0, (g)+ 2 H* (ag) + 2 ¢

2 H,0, (ag) = 0, (g) + 2 H,0 18]

c. Le gaz est le dioxygéne O,.

H,O0,(ag) =0, (g)+ 2 H* (aq) + 2 ¢~ (X5)
MnO, (ag) + 8 H* (ag) + 5 ¢~ = Mn* (ag) +
4H,0() (x2)

5 H,0, tag) + 2 MnO; (ag) + 6 H* (ag) —
50, (g) +2 Mn* (ag) + 8 H,0 ()

CHAPITRE 3

b. Propor-
tionnelle; coefficient directeur; constant.
¢. Augmente.  d. Augmente (ou diminue):

o X
Augmente (ou diminue) e, x = ~2%.

E a. Faux. b, Faux. ¢ Vrai
e. Vrai. L Faux. g Vrai.

E a. Lezinc. b, 1,0x 102 mol.
Gi>tp  d.024L.

d. Faux.

E b.t=0:v=24x 10" mol-L-"-min"! =
4,0x 10" mol-L-!-s1,

t=10min: v=22 % 10 mol-L-'-min"! =
3.7 x 10" mol-L-' -s-1,

¢. La vitesse de réaction diminue avec le temps
car la concentration des réactifs diminue.

V,
1= ’ u
ﬂ any = Dy (V,, : volume molaire).
4 |'_.’
m

b. Réaction : Zn (s5) + 2 H* (ag) — Zn** (ag)
+H, (2)

X =ny & chaque date r.

. Pour la représentation x = fir). on utilise le
tableau de la question a.
d.r=50s;v=635x 10*mol-L 1.5
1=400s:v=19x 10 mol-L-"-s".

e. Le réactif limitant est H* (ag). ky, ., =
=1,0x 10 mol.

L0

#* 102 mol, done x

ik

Quand r=1,, x= 'F’!,;M = 35,0 10 mol.

Sur le graphique, on lit: 1, =270 s.

m a, Quantité initiale de diiode ;
n,=c, xv,=40x 10+ mol.

= e 5 O
b.ny, = ——xexv, =v,x10 mol (v, en mL).

c.x=n,—n..
d. Graphique en utilisant les résultats du c.

ex  =40x 10~ mol ;quand r=1,:
x= —m Onlit:1,,=180s.

f. L opération est une trempe. Intérét : stopper
la réaction avant d’effectuer le titrage du
diiode.

g.m=39¢.

i. Indicateur coloré : empois d’amidon. A
I'équivalence, la solution passe du bleu-noir i
I"incolore.

CHAPITRE 4

n a. Radiations ; blanche.  b. Complé-
mentaire ; absorbée.  ¢. Longueur; onde;
longueur; concentration. d. A =¢ x [x ¢
e. Zéro; blanc. . Proportionnelle.

B a. Faux.  b.Vrai. ¢ V.  d. Faux,
E a.0,39. b. Le bleu. ¢ Le rouge et
le bleu.
ﬂ a.e= 1 A

£xe

b. Le coefficient d’extinction molaire €
dépend de la longueur d’onde.

ﬂa..-‘l=t‘>< (xe £:L-mol'-cm™!
{:cm

¢ :mol-L!

A : sans unité.

b. Si A =Ceet ['= C* alors A est proportion-

nelleac:A=kxe. o

CA=kxc A =kxXc=2A"=AX =
5 80x10+

A" =093 x W vA'=1,49.

m a. Au maximum d’absorption: A, =
540 nm.

* Méthode : prélever 6,0 mL de §, placer
dans la fiole jaugée de 10 mL., ajuster au trait
de jauge avec de I'eau distillée. Agiter.

11 faut tracer la représentation graphique A =
[ (e) et utiliser cette représentation pour trou-
ver ¢y

Sur le graphique, on lit :

4= 6,8 % 104 mol-L-!

¢, =50%¢,=3.4x 107 mol-L-

11 faut diluer car I"absorbance de la solution
est trop grande. 11 y aurait saturation du spec-
trophotometre.

m a.c¢=1,0x 10 x -;%'- =20x 103V,
(avec V,, en mL).

b.e=22L-mol"!-cm-L.

c. Sur la représentation graphique, on lit: ¢" =
34 %102 mol-L-.

d. * Avec une cuve de longueur L=2cm,
on aurait doublé I'absorbance.

On arriverait alors 4 une absorbance de 2,2
pour Vi, =25 mL.

Cela sature le spectrophotometre.

* A =k ¢ avec k : coefficient directeur et
k=22 L-mol!.



Done Amu 1y s k
9,1 % 10 mol-L-',

CHAPITRE 6

n a. Fournir; capter: proton.  b. Petit:

grande. ¢ Fort; totale. Faible; totale.
d. Les; deux; sens: Réversible. e. En;
équilibre.

ﬂa. Faux. b.Vrai. ¢ Vmi, d. Faux.
Elar b.Raible. ¢ 10%.

B 1.01=16x103mol-L.

B . c = 0040 mol- L. b [HO*] =c:

pH = l4. ¢. pH = 2,7 = ¢ = 2,0 x
10-* mol-L-L. ¢V, = ¢,V,. Introduire 10 mL
de la solution initiale (pipette jaugée) dans une
fiole jaugée de 200 mL et ajuster au trait de
jauge avec de I'eau distillée.

m a. [HO0']=¢= 107" ¢ = 0,020 mol -L-".
b. iy, = 1,0x 103 mol; v=25x 10° L =
0.25 L. €. 6 = (A g+ + Agy-) X ¢ = 8.5 X
104 8-m, '

m a. pH=39> - log,, ¢ = 2.7. Donc acide
faible.

b. CH, - COOH (aq) + H,0 = CH,~COO" (aq)
+ H,0".

¢. Dans 1,0 L de solution @ x,,, = 2,0 x 10-* mol
ety = IH O =10H=1, "ﬁ X I()-' mol-L-1,

= _‘.L =63%102=63 %.

CHAPITRE 7

n a. Saturée,

de réaction ; initial.

n a. Faux.

E“ 0= [CI{ DY
"X AR [BIY

b. Précipité. ¢, Quotient
d. Conductance.
d. Vrai.

b. Faux. ¢ Vrai.

_ [A )4 [HO"]g
c oy [HAL,
_ 1Zn™],
L O
Q= 16,
d. K =[PO; |, * [Ca**],>.

B - ¢y, - coo- (ag) + HO* -
CH, - COOH (aq) + H,0.

B [CH,~COOH],

b.Q = |CH,~COO0-], [H 0]

B a. Réaction entre |'acide HF et la base NH.,.
b. HF (aq) + NH; (aq) = F~ (ag) + NH] (ag).
[F] [NH;]

= 1HEF] [NH,]

m a. 5 Fe? (aq) + MnO (ag) + 8 H* (ag)
— 5 Fe™ (ag) + Mn** (ag) + 4 H,0.

= ke = C == =55 =

lI;cn |5 [Mn*]
b.Q, = [Fe 5 [MnO;], [H*]}

D a. Fe>* (ag) + 2 HO- (ag) — Fe(OH), (s):
Fe?** (aq) + 3 HO- (ag) — Fe(OH), (s).

1 1
b.0, = [Fe*] [HOE 0= [Fe], [HO}

CHAPITRE 8

n a. Produit ionigue ; autoprotolyse.
b. Constante d'acidité : d"un acide.

¢. Petit ; constante d'acidité ; grande.
d. Faible.

ﬂ a Vrai

¢, Faux.

b. Vrai (pour ¢ > 5% 10+ mol-L-).
d. Faux. e Faux. f. Vrai

B a.pK, =-log,, K, b.pH= 14 +log, c.

[NH,J[H0] _ K.
7“\“{. l d. K= K,

e, 10rKA; - KA,

Bapi--5

b. La salive est ll.;_,l.r;mnm basique.

K_

Iugm K. =06381.

K
B 2 10 (@g))= 155 =316 102 mol L,
b.m=126g.

CHy-COOH {ag)

c.pH=122.

4,'1‘-! NH,' [um NH; (ag) pH

' CH—000" (ag) o

b. Les especes CH~COOH (aq) et NH, (aq)
ont des domaines de prédominance dis-joints :
clles ne peuvent étre les espéces majoritaires
de la méme solution.

¢, Les especes CH,—COO (aq) et NH] (aq)
ont un domaine de prédominance commun :
elles peuvent étre majoritaires dans la méme
solution,

La réaction se produit selon le sens direct de
I"équation :

CH,~-COOH (aq) + NH, (ag) = CHy-
COO (ag) + NH] (ag)

d. La constante d'équilibre est :
[CH-COO"], [NH; 1,

K=
[CH,-C ()O[llw [NH,],,
K= 10/KA;-PKa = 2.9 x [(H.
m La.—log,c,= pH; HCIO, est un
acide fort.

b. HCIO, (aq) + H,0 — ClO} (ag) + H,0*.
| -
c. Dilution au o 4,0 mL prélevés avec

la pipette de 2 mL et placés dans Ia fiole jau-
gée de 100 mL que I'on compléte avec de
I'eau distillée jusqu’au trait de jauge.

2. a. pH > -log,, ¢ — acide faible puisque
[H,O0t] <.

h. C,H~COOH (ag) + H,0 = C,H~COO" (aq)
+H,0.

CHAPITRE 9

n a. pH: réactif titrant. b, Saut de pH:
point d'inflexion ; concavité ; d"équi-valence ;
courbe dérivée. ¢, Phénolphtaléine ; bleu de
bromothymol.

a a. Faux.

d. Faux.

a a. Egal a 7,0,

¢. La phénolphtaléine.

b. Faux. e¢. Faux.

b. Supérieur 4 7,0.
d. Quasi totale,

B - 1.0 + HO (ag) 5 2 HO.  bg=
7.5x 102 mol-L' ¢, =675 % 102 mol-L-,
¢. 7.0, d. Bleu de hrumt:lhymnl

EJ 1. H-COOH (ag) + H,0 = H-COO" (aq)
+H,0%.

2. a. H-COOH (ag) + HO" (aq) — H-COO (aq)
+ H,0.

b.V, =80 mL.

c. 'inluncm de la base H-COO- (aq).

d. pH d'une solution d’acide chlorhydrique de
concentration 0,10 mol- L1 ; soit: pH = L0,
e. Tracer la courbe en passant par les points
connus.

m a. HA| est un acide fort et HA, un acide
faible (amplitude du saut de pH).
b. ¢, = 0,080 mol-L-' ; ¢, = 0,10 mol - L.

CHAPITRE 10

n a. Dissoutes.

b. Solides. ¢ Quotient

de réaction ; constante d’équilibre.  d. Quasi
totales ; trés grande.
E a. Faux. b.Vmi. cFax. d Fax

E a5,

b. Extrémement rapides.
NH, (aq): quasi totale.

: sens direct; §, : sens inverse.
¢. HF (ag) +

K 2. H-COOH (ag) + CH,~COO" (ag) =
H-COO (ag) + CH,~COOH (aq).
b, K = 10/Ka;-7KA, = 10,

Q. _ 1

oM, : X 10 — sens direct

L = | — équilibre
2.5 — sens inverse

= () — sens direct.

E a. H-COOH est I'acide le plus fort (pK,,
le plus petit), C,;H~COO- est la base la plus
forte (pK, le plus grand).

b. H-COOH (ag) + CH.-COO (ag) =
H-COO- (ag) + C,;H—~COOH (aq)

K = 10pKA;—PKA, = 2 5,
¢.5,:0,=025:5,:0,, =
§,:0,,=2025.

d. S, : sens direct (Q,, < K):
inverse (Q,, > K).

5, et §; ¢ sens

REPONSES AUX EXERCICES
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m a.Zn (5) + Cu?* (ag) = Zn* (ag) + Cu (s).

Zn*] Cq % ¥y
b.Q, = --l-—-—‘ =-2""2 =10,
Lf-l |Cu:4.ll fl x \‘I
)
c. % < | — sens direct.

d. Transformation quasi totale.

e. Cu?* (ag) est le réactif limitant — x, =
0.01 mol : ny2e = 0,11 mol: ne, = 0,06 mol;
ny, = 0,04 mol; a2+ = 2.5 x 107 mol.

CHAPITRE 11

n a. Demi-piles; pont salin. b, Oxydant/
réducteur. ¢ Electron,

B a. Faux.

B a. lons contenus dans le pont; M'7* : M.
b. Fer vers argent ; Fe (s) = Fe®* (ag) + 2 e~.
¢. Le zinc.

b. Vrai. ¢ Vrai, d.Faux.

B a. Cu*(ag)+2e —Culs)
Sn (s) — Sn** (ag) + 2 ¢

Cu* (aq) + Sn (5) = Cu (5) + Sn** (ag)
b. Dans la pile :
— les ions Cu® (ag) vont vers I'électrode de
cuivre.
— les ions Sn?* (ag) s’éloignent de 1"électrode
d’étain.
— les ions K* (ag) se déplacent dans le pont
salin vers I'électrode de cuivre.
— les ions NO7 (aq) se déplacent dans le pont
salin vers |"électrode d’étain.
A T'extérieur de la pile, les électrons vont de
I'étain vers le cuivre.

m a. Ag' (ag)+e = Ag (5).

b. AgCl (5) + e~ = Ag (s) + CI- (ag).

¢. Fe (s) + 2 AgCl (5) = Fe*t (ag) + 2 CI- (ag)
+2Ag(s)

d. 0, = [CI]? [Fe*] = 1010 x 109 = 10-1%
< 1022, Réaction spontanée dans le sens direct.
Le fer est le pdle négatif.

CHAPITRE 12

a. Force électromotrice: positive.
b. Hors: O, : K. ¢ Zinc: Dioxyde de man-
ganése s Alcalinite.

B a. Faux.

B a. E-r I b. La résistance interne de la
pile. ¢ Zn a éé entierement consommé.
d. La fém de la pile: la tension & vide de la
pile.  e. Le zinc est oxydé par le dioxyde de
mangangse.

b. Vrai. ¢ Faux. d. Vrai

B an=2 4 Anyae=2.0, Angga..
b n=2. 0 Anype =0 Any e

Bar-20

m=122g
a. Négative,
2360 C.

b. Q =36 000 C =10 Ah.
d.m'=324g

b.Am=264g. c. Q=

m a. ©:Zn (s) = Zn* (ag) + 2 e ;

@: Cu* (ag) + 2 e~ = Cu (s). b. Cu?+,

¢.5h21 mn40s,

CHAPITRE 13

n a Pile.  h. Electrolyseur.  ¢. Cathode.
d. Forcée.

E a.Faux. b.Vri, e Faux.  d. Vrai
e. Faux.

B a. Positif.  b. Anode. ¢, Récepteur
électrique.  d. Quantité et masse des pro-

duits. e, Cofiteux.  f. Cathode.

. [O,] [H*]? vV
g = 2 L s 10,] =
B Q, [Az ] avec [O] v

"
e b ;IU =2.0% 10~ mol-L-!

Q =2x10%; [Ag'] =01 mol-L" et
[H,0*] = 1071 = 10~ mol - L.

K < 0, donc la transformation spontanée se
fait dans le sens inverse.

Or dés que le courant circule, on observe la
réaction directe : la transformation est donc
forcée,

B a. Br, (aq) / Br- (aq): H,0 / H, (g):
0, (g)/ H,0.

b. A la cathode: 2 H,0 + 2 ¢~ = H, (g) +
2 HO- (ag).

Al'anode : 2 Br(ag) =Br, (ag) + 2 ¢

c. Bilan 2 H,0 + 2 Br (ag) = H2 (g) + Br, (aq)
+ 2 HO (aq)

d. L autre produit est HO- (ag).

Tests possibles : papier-pH ; phénolphtaléine rose.

m a. Le tube placé i la cathode.
b. H, résulte de la réduction des ions H* (aqg)
(4 la cathode) : 2 H* (ag) + 2 ¢ = H, ().
¢. Quantité de gaz contenu dans un tube a

v
R
Quantité d'électricité: Q =1 A1 = n (e) J=
2ny_ ¥ 1!
Durée de I'électrolyse : Ar= 7 = 1L3x10Ps;
2 min 11s. .

essais (de volume V):ny, =
A

m a. A I'anode : 2 HO- (ag) + Cd (s)
Cd(OH), (s) + 2 e

A la cathode: e~ + NiOH (s) + H,0 =
Ni(OH), () + HO (ag)  (x2) w4
Equation de décharge : 2 NiO,H (s) + 2 H,0 +
Cd (s) = Cd(OH), (s) + 2 Ni(OH), (s)

b. A I'anode: Ni(OH), (s) + HO" (ag) =
NiOH (s)+e +H,0  (x2)

A la cathode : Cd(OH), (s) + 2 ¢~ =2 HO" (aq)
+ Cd (5)

Equation de charge :
Cd(OH), (5) + 2 Ni(OH,) (s) = Cd (s5) +
2 NiOH (5) +2 H,0

ma. my =P %X Vg =py X2 ghxd.

b. A la cathode, réduction des ions Ni** (ag) :
Ni** (ag)+ 2 e = Ni(s)
Quantité d*6lectricité échangée: Q = 2 ny, f
=1Ar

2my, Y

2i———=[4% JOPA,
rWN‘XA.F

CHAPITRE 14

n a. Acide carboxylique : groupe carboxyle;
chaine carbonée. b, OQigue: oate; groupe
alkyle: alcool. ¢ Insolubles.  d. Lente:
limitée. e, Ester: lente ; limitée.

E a. Faux. b, Faux.
d. Faux. e Vrai

E a. Plane. b, Propanoate de méthyle.
¢. Lente; limitée.  d. Inférieure. €. 67 %
(pour un mélange équimolaire).

¢. Faux.

n a. Méthanoate de propyle.
b. Méthylpropanoate d"éthyle.
¢. Benzoate de méthyléthyle.

d. Propanoate de méthyle.

e. Propanoate de diméthyléthyle.

E a. Méthanoate de propyle (H-COO-
CH,~CH,~CH,): méthanoate de méthyléthyle
(H-COO-CH(CH,),); ¢éthanoate d'éthyle
(CH,~COOCH,~CH;);  propanoate  de
méthyle (CH,~CH,~COOCH,).

b. 8 isoméres dont 3 méthanoates (de butyle,
de 1 -méthylpropyle, de 2 — méthyl-propyle),
2 éthanoates (de propyle et de méthyléthyle) ,
| propanoate (d'éthyle), 1 méthylpropanoate
(de méthyle) et | butanoate (de méthyle).

m a. Oui, la formule comporte le groupe
caractéristique ester.

b. Lacide éthanoique CH,~COOH et
C,H;~OH (phénol).

¢. On obtient un acide carboxylique et un phé-
nol : il ne s’agit pas d'un alcool car le groupe
—OH n’est pas lié 4 un atome de carbone por-
tant 4 liaisons simples.

EE a. CH.-COO-CH,-C H,
b. CHCOOH + CH-CH OH =
CH,-COO-CH,~C H + H,0.

CHAPITRE 15

n a. Acide restant: acide apparu.
b. Equinmlairc, ce. 0,67: 0,67; 033
0,33, d. Température ; catalyseur.

E a. Faux.

e, Faux.

E a. 50 %. b, Primaire.  c. Eliminer
I'un des produits ou utiliser un exces de I'un
des réactifs.

b. Vrai. ¢ Faux. d.Faux,

K - ci.-cH,-COOH + CH,-CH-CH,

OH
- CHa—CH:—CO()Cl‘H—CH_, +H,0.

CH,
(1 —
b. K= 57 =225

c. 0, =

) A
1; %él < | — évolution dans le sens

direct.
d. On calcule un avancement x,, = 0.2 mol.



D’oi la composition : a1, =M.
n n.. = 1.2 mol

ester e

;=08 mol:

acide

Bl o cH,cooH + CH,-CHOH —
CH,;~COOCH,-C,H, + H,0

L’ester est I"éthanoate de butyle.

b. Le réactif limitant est I'acide éthanoique ; le

rendement est :

.
n= Mg _ 0422 = 0,844 soit 84,4 %.
Mocide 0,50

(0,422)°
Q= 5078 % 0.578
d. 0, , = K. |'état d’équilibre est pratiquement
atteint.

=3,95.

i 2. CH.-CH,~COOCH(CH,), + H,0 =
CH,~CH,~COOH + CH;~CHOH-CH; : les
produits sont 1’acide propanoique et le pro-
pan-2—ol. =

b. A chaud, en présence d'un catalyseur (acide
fort).

c. En utilisant un large exces d’eau.

M
scide o
d.n="75" =090=90 %.

e. Traiter le milieu réactionnel par une solu-
tion de Na,CO, en exceés. Extraire i I'éther et
écarter les extraits. Acidifier la phase aqueuse
par I'acide chlorhydrique ; extraire a I'éther et
écarter la phase agueuse.

CHAPITRE 16

n a. Rapide; ester; maximal.  b. Anhy-
dride; acide ; alcool. . Hydrolyse ; basique ;
rapide ; ion carboxylate.  d. Saponification
glycérol. e, Relargage.

a a. Faux.

B a. Rapide. b. Ester et carboxyle.
¢, L'an-hydride éthanoique.  d. Le groupe
carboxyle. €. Alcools primaire et secon-
daire.

b. Faux. ¢ Faux. d. Vrai

n a. CH~COOCH(CH,), + H,0, x,, non
atteint (alcool + acide carboxyligue).

b, CH,-COOCH(CH,), + CH,~COOH, x
atteint (alcool + anhydride d’acide).

¢. CH~CH,OH, CH,-CH,-COOH, x

atteint (alcool + anhydride d’acide).

d. (CH,),CH-COOH + CH,OH. x_,, non
atteint (acide carboxylique + alcool).

EJ 1. a. CH,-COOH + C.H,CH,0H =
CH,~COOCH,-C H, + H,O

(CH,~C0),0 + C;H,-CH,OH -
CH,~COOCH,-C H,; + CH,-COOH

L'ester est I'éthanoate de butyle.

b. La premiére transformation est lente et limi-
tée. La seconde est rapide et totale.

m
2.a.v=—=91mL.
P

b.n, . =0075mol;n =75 %.

eMer
m a. Groupe ester et groupe carboxyle.

b. Transformation acido-basique :
CH,-COO0-C,H,~COOH (aq) + HO" (ag) —
CH,~COOCH,~COO- (aq) + H,0

¢. La constante d’équilibre associée a pour
valeur:

K = 10pKA,-pKA; = 1105 = 3.2 x 10010,

La transformation est quasi totale : "avance-
ment maximal est atteint,

d. Une réaction d"hydrolyse basique de |'ester
vient se superposer i la réaction acido-basique
précédente :

CH,~COO-C H,~COOH (aq) + 2 HO (aq)
— CH,~COO" (ag) + HO-C,H ~COO" (aq)

CHAPITRE 17

n a. Réactifs ; conditions expérimentales.
b. Primaire: aldéhyde: acide carboxylique.
¢. Aldéhyde : cétone; aleene,  d. Réactions ;
acido-basique ; carboxyle ; hydrolyse basique ;
ester,

a a. Vrai.b.  Faux.
e. Faux.

c. Faux.  d. Faux.

B a. Diluée ; a froid ; en ajoutant la soude a
I'acide ; par colorimétrie. b, Enzymatique.
¢. De sa surface.  d. Enzymatigue.

K = 5 cH,-CH,-CH,0H (ag) + 2 MnO; (ag)
+ 6 H* (agq) —» 5 CH,~CH,-CHO (aq) +
2 Mn® (ag) + 8 H,0.
5 CH,~CH,~CH,0H (ag) + 4 MnO; (aq)
+ 12H* (ag) — 5 CH~CH,-COOH (aq) +
4 Mn?* (ag) + 11 H,0.

b. P = CH,-CH,-CHO;

@ = CH,~CH,-COOH.

¢ Dans le protocole A, I'addition progressive
de I"oxydant fait qu’il n’est pas en excés.
Dans le protocole B, I'addition progressive de
I"alcool fait que I"oxydant est toujours en
exces.

Bl 2 CH.-COO-CHCOOH (ag) +
HO- (ag) — CH,-COO-C,H,—COO" (agq) +
H,0.

K = 100K, - #KA; = 32 x |09 — transforma-
tion quasi totale.

b. pH,, > 7.0: le bleu de bromothymol ou la
phénolphtaléine peuvent convenir.

¢. L'équivalence est atteinte lorsque la quan-
tité de base ajoutée est égale & la quantité
d’acide mis en solution.

Mo~ = Micige = Macine = Co Vi,

don . =175x107mol - m_, =0315¢g.
e. 304 mg < m . < 336 mg: la valeur trou-
vée (315 mg) est bien compatible avec 1'indi-
cation donnée.

f. L’hydrolyse basique de I'ester doit étre
négligeable :

CH,~CO0O-C H,-COO- (ag) + HO" (aq) —
CH~COO- (ag) + HO-C H,~COO" (aq)

g. Pour éviter tout excés d'ions HO (ag), il
est préférable d'utiliser le bleu de bromothy-
mol comme indicateur coloré.

B 1. L éthylene CH, = CH,
CH, = CH, + Br, — CH,Br-CH,Br.

ALO,
CH,~CH,~OH (g) = CH, = CH, (g) + H,O (g).
2. a. Le produit est un aldéhyde (dérivé carbo-
nylé aux propriétés réductrices); ¢’est I'étha-
nal CH,~CHO:

Cu
CH,-CH,OH (g) — CH,~CHO (g) + H, (g)
b. ALLO, et Cu sont des catalyseurs.
c. La sélectivité de la catalyse.

B a. Lion I (ag) est oxydé en diiode 1,
(aq) de coloration brune par I'ion $,0 (ag).
b. 8,0;" (ag) + 2 I (aq) — 2 SO;™ (aq) +
L, (aq) (1)

¢. On remplace une transformation lente par
une succession de 2 transformations rapides.
d. Modifier la quantité de catalyseur.

REPONSES AUX EXERCICES O&7
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2)

ABSORBANCE : s exprimant sans unité, elle est définie par :
A= log](,f ol /, est I'intensité lumineuse incidente et /
I"intensité lumineuse transmise par I’échantillon.

AccuUMULATEUR @ générateur électrochimique rechar-
geable.

AciDE AcETYLSALICYLIQUE (OU ASPIRINE) : composé de
formule CH,~COO-C,H,~COOH résultant de I'acétylation
de I'acide salicylique HO-C,H,~COOH par I'anhydride
éthanoique. :

Acipe : en théorie de Bronsted, espéce chimique capable
de fournir un proton.

AGITATION THERMIQUE : mouvements désordonnés
rapides et incessants des entités chimiques (atomes,
molécules ou ions) présentes dans un corps.

AnnYDRIDE D'ACIDE : composé organique de formule

R-CO-O-CO-R comportant le groupe caractéristique
P
~C-0-C- résultant de la déshydratation intermoléculaire

d’un acide carboxylique R—-COOH.

Anope : électrode siege de I'oxydation.

AutoPROTOLYSE : réaction acido-basique ol I'eau, acide

du couple H,O / HO (ag), réagit avec I'eau, base du

couple H,0*/ H,0, selon I'équation :

H,O + H,0 = H,0* + HO (aq)
AvANCEMENT : grandeur notée x, s’exprimant en moles,
permettant de caractériser I’état d’un systeme chimique
au cours de sa transformation. Il peut s’interpréter
comme le nombre de fois que la réaction chimique, selon
I’équation considérée, se produit entre I"instant initial et
I’instant considéré au cours de la transformation. Cest la
valeur commune des rapports des quantités de matiere de
produits apparus ou de réactifs disparus et de leurs
nombres stcechiométriques respectifs.

£)

Basek : en théorie de Bronsted, espece chimique capable
de capter un proton.

<)

Carawyse : augmentation de la vitesse de réaction par
action d’un catalyseur.

CATALYSE ENZYMATIQUE : catalyse exercée par une
enzyme, protéine présentant un site actif n’accueillant
qu’un substrat bien déterminé.

CATALYSE HETEROGENE : la catalyse est hétérogéne lorsque
le catalyseur et les réactifs sont dans des phases diffé-
rentes.

CATALYSE HOMOGENE : la catalyse est homogene lorsque
le catalyseur et les réactifs ne forment qu’une seule phase.

CATALYSEUR : espece qui augmente la vitesse d’une réac-
tion chimique sans figurer dans I’équation de la réaction
et sans modifier I'état d’équilibre du systeme.

Carnobe : électrode siege de la réduction.

CHARGE : phase du fonctionnement d’un accumulateur
ol le systeme chimique subit une transformation forcée
(comportement en récepteur),

-

CHAUFFAGE A REFLUX : chauffage a ébullition d’un
mélange réactionnel avec condensation des vapeurs
émises a 1’aide d"un réfrigérant ascendant.

CHocs EFFICACES : chocs suffisamment énergétiques
pour rompre les liaisons chimiques des entités considé-
rées.

CHROMATOGRAPHIE : technique de séparation d’un
mélange de corps chimiques basée sur la différence d’af-
finité qu’ils présentent vis a vis d'une phase fixe qui les
absorbe et d’une phase mobile qui les €lue.

COEFFICIENT D’EXTINCTION MOLAIRE : coefficient de pro-
portionnalité € entre I’absorbance A d’une solution et le
produit de sa concentration molaire par la longueur de
solution traversée (A = &lc).

ConpucTIVITE MOLAIRE 1IONIQUE : grandeur caractéris-
tique d’'un ion dans une solution : c’est la constante de
proportionnalité entre la conductivité et la concentration
del'ion :

0, = Ay X [M* (ag)] et 6_= Ay X [X~ (ag)]
ConpucTivité : grandeur caractéristique d une solution
ionique. La conductance G, les caractéristiques S et [ de
la cellule conductimétrique et la conductivité ¢ de la
solution sont liées par la relation: G =0© %
CoONSTANTE D'ACIDITE : constante d’équilibre associée a
I'équation de la réaction d’un acide avec I’eau. Si I'équa-
tion s’ écrit HA (ag) + H,O = A~ (aq) + H,0%, la constante

N [A-] [H;0%]
d’acidité est K, = — > ; elle est caractéristique du
couple HA (aq) / A~ (aq).

CONSTANTE D’EQUILIBRE : valeur que prend le quotient
de réaction dans I’état d’équilibre du systéme chimique :
K=0Q
CouLEUR COMPLEMENTAIRE : deux couleurs sont complé-
mentaires si leur superposition donne du blanc.

rég'

CouPLE OXYDANT/REDUCTEUR : ensemble de deux
especes dérivées d'un méme élément qui échangent un
ou plusieurs électrons : Oxydant + n e~ = Réducteur.



COURBE DE TITRAGE : la courbe d’un titrage acido-basique
est la courbe donnant la variation du pH de la solution
titrée en fonction du volume versé de solution titrante.

CouRrBE DERIVEE : courbe donnant la variation de la dérivée
de la fonction étudiée en fonction de la méme variable ;
; dpH
la courbe représentant —

dv,

courbe de titrage pH = filv, ).

est la courbe dérivée de la

CRITERE D’EVOLUTION SPONTANEE : critére permettant de
déterminer dans quel sens évolue un syst¢me chimique a
partir d’un état donné : ¢’est le sens pour lequel le quo-
tient de réaction tend vers la valeur de la constante
d’équilibre.

L)

DécHARGE : phase du fonctionnement d’un accumulateur
ol le systeme chimique évolue spontanément vers son
état d’équilibre (comportement en générateur).

Demi~EQUATION D’OXYDOREDUCTION : équation traduisant

le transfert d’électrons entre I'oxydant et le réducteur d'un
couple d’oxydoréduction ; elle s’écrit avec le signe =.

DEPLACEMENT D'UN EQUILIBRE : passage d’un état d’équi-
libre donné 2 un autre état du systeme résultant de la
modification d’un ou de plusieurs de ses paramétres
(ajout d’un réactif, élimination d’un produit, modifica-
tion de la pression ou de la température).

DisTILLATION = procédé de séparation d'un mélange de
liquides par chauffage du mélange a ébullition: on la
réalise 2 1’aide d’une colonne Vigreux et d’un réfrigérant
descendant.

)

ELectrowyse = transformation forcée d’oxydoréduction
réalisée par apport d’énergie ¢lectrique.

EquivaLENCE : on est A I’équivalence d’un titrage lorsque
les deux réactifs ont été entierement consommes ; " équi-
valence correspond au changement de réactif limitant.

EsPECE PREDOMINANTE @ une espéce A est prédominante
devant une espéce B si [A] > [B].

EsSTER : composé organique de formule R—-COOR’ (avec
i

R’ # H) comportant le groupe caractéristique —~C—-O— résul-

tant de I’action d’un acide carboxylique R-COOH sur un

alcool R'—OH avec élimination d’une molécule d’eau.

ESTERIFICATION = réaction réversible d'un acide carboxy-

lique avec un alcool conduisant a un ester et a de I'eau :
R-COOH + R'-OH = R—-COO-R’ + H,0

Evar p’EQuILIBRE : état d’un systéme chimique ne subis-
sant plus d’évolution macroscopique : dans I'état d’équi-
libre, les concentrations des différents constituants physico-
chimiques demeurent invariables.

EXTRACTION PAR SOLVANT : séparation d’une substance
contenue dans un mélange a I’aide d’un solvant non mis-
cible dans lequel elle est soluble.

)

FACTEURS CINETIQUES : facteurs qui influent sur la durée
d’une transformation ; ce sont notamment la température,
la concentration initiale des réactifs, I'emploi d’un cata-
lyseur.

charge d'une mole d’électrons (en valeur
F=4,e=96500C.

FILTRATION : opération permettant de séparer un solide
d’un liquide a I'aide d'un filtre, matériau poreux qui
retient au passage du fluide les particules solides qui s’y
trouvent.

FARADAY :
absolue) : 1

FILTRATION SUR BUCHNER : filtration sous vide partiel
permettant de séparer un solide d’un liquide.

FoRcE ELECTROMOTRICE : (ension 2 vide aux bornes d’un
générateur,

FREQUENCE DES cHocs : nombre de chocs entre entités
réactives par unité de temps.

)

HvpRrOLYSE D'UN ESTER @ réaction réversible d’un ester
avec I'eau conduisant 4 un acide carboxylique et a un
alcool : R—COO-R’ + H,0 = R—-COOH + R’-OH.
HypropHILE : qui présente une affinité pour I'eau et
confére une solubilité dans I’eau.

HYDROPHOBE : qui ne présente pas d’affinité pour I'eau
mais qui présente une affinité pour les corps gras (lipo-
phile).

D

IDENTIFICATION @ opération permettant de déterminer
I'identité d’un corps chimique par exemple par chromato-
graphie sur couche mince ou par détermination de
constantes physiques (point de fusion, point d’ébullition,
densité, indice de réfraction...).

InpicATEUR cOLORE : un indicateur coloré acido-
basique est constitué par un couple acide/base, noté
HiIn / In-, dont les deux especes conjuguées ont des cou-
leurs différentes.

LexIQuE
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Loi pE Beer—-LAamBERT : clle indique que I'absorbance A
d’une solution est proportionnelle & sa concentration

molaire ¢ : A =€lc¢ ; [ : longueur de solution traversée en
cm: € : coefficient d’extinction molaire en L-mol-'-cm'.

)

MoOUVEMENT BROWNIEN : agitation permanente et désor-
donnée de petites particules solides en suspension dans
un liquide ou un gaz, due a la répartition aléatoire des
chocs des molécules du fluide sur ces particules.

2)

OxyYDANT : espéce chimique susceptible de capter un ou
plusieurs électrons.

v

PH : grandeur sans dimension, définie par la relation :
pH = - log,, [H;0*]

pH-mETRE : millivoltmetre électronique relié a deux

électrodes (éventuellement combinées au sein d’une

sonde unique) qui, plongées dans une solution aqueuse,

permettent d'en mesurer le pH.

PiLe : générateur transformant de 1'énergie chimique, issue
d’une réaction d’oxydoréduction, en énergie électrique.
PK, : opposé du logarithme décimal de la constante
d’acidité K.

PoiNT D’EQUIVALENCE : point singulier de la courbe de
titrage : point d’inflexion autour duquel se produit un saut
de pH.

PoOLARITE D'UNE PILE : signe des pOles d'une pile : le pdle
positif est I'électrode siége d’une réduction et le pole
négatif est |'électrode siege d’une oxydation.

Pont SALIN @ tube en U rempli d’une solution ionique
gélifiée permettant d'assurer la conduction électrique
entre deux demi-piles.

PORTEURS DE CHARGE : entités assurant la circulation
d’un courant électrique : électrons dans un conducteur
métallique, ions dans une solution aqueuse.

PRODUIT 10NIQUE @ la constante d’équilibre associée  la
réaction d’autoprotolyse de I'eau : K, = [H,0*],, [HO],,.

)

QuOTIENT DE REACTION @ pour un état donné d’un systéme
chimique, le quotient de réaction associé a la réaction :
a A (aq) + b B (ag) = ¢ C (ag) + d D (ag) est défini par la
[C) [D}
Qr = ] b
[A]“[B]

]

relation :

=)

REacTiFs @ espeéces chimiques qui, mises en présence,
sont susceptibles d’entrer en réaction ; ils figurent au pre-
mier membre de I'équation de la réaction.

REACTION ACIDO-BASIQUE : réaction de transfert de pro-
tons mettant en jeu deux couples acide/base.

REAcTION D’0XYDOREDUCTION : réaction de transfert d’€lec-
trons mettant en jeu deux couples oxydant/réducteur.

REAcTION REVERSIBLE : réaction pouvant s’effectuer dans
les deux sens et conduire a un état d’équilibre.

ReépucTeuR : espece chimique susceptible de céder un ou
plusieurs électrons.

RenNDEMENT = rapport entre la quantité de produit effecti-
vement obtenue et la quantité que 1’on obtiendrait si la
transformation était totale.

=)

SaAPONIFICATION : réaction des ions hydroxyde HO- (ag)
avec un ester conduisant 4 un alcool et & un ion carboxy-
late ; cette hydrolyse basique réalisée sur les corps gras
(triesters du glycérol et d’acides carboxyliques & longue
chaine) conduit a des savons.

Savur pe PH : brusque variation de pH qui se produit
de part et d’autre de I'équivalence lors d’un titrage acido-
basique.

Savon : mélange de carboxylates de sodium R— COONa,
a longue chaine carbonée, obtenus par hydrolyse basique
de corps gras.

SELECTIVITE D'UN CATALYSEUR : propriété que présente un
catalyseur de favoriser une réaction déterminée parmi
plusieurs réactions possibles.

SPECTROPHOTOMETRE : appareil permettant de détermi-
ner I'intensité lumineuse transmise apres traversée d’un
échantillon.

SvnTHEsE : préparation d'un composé a partir des corps
simples correspondant aux éléments présents dans la
molécule (syntheése totale) ou & partir de composés plus
simples fournis par I'industrie chimique (hémisyn-
thése).

SvsTEME A UEQUILIBRE @ systeme chimique stable dont la
composition demeure invariable (la valeur du quotient
de réaction est alors égale a la valeur de la constante
d’équilibre).

SvsTEME HORS EQUILIBRE = systéme chimique pour lequel
la valeur du quotient de réaction est différente de la
valeur de la constante d’équilibre. En général. un tel sys-
teme est en évolution.



D

TABLEAU D’EVOLUTION : tableau décrivant I'évolution d’un
systeme chimique au cours d’une transformation grice a
I'avancement x.

TAUX D’AVANCEMENT FINAL : rapport de |'avancement
final & I'avancement maximal.

TemPS DE DEMI-REACTION : durée au bout de laquelle
I"avancement x est égal a la moitié€ de I’avancement final x,..

TITRAGE : opération permettant de déterminer la concen-
tration d'une espéce chimique dans une solution; un
titrage volumétrique consiste a ajouter progressivement
la solution titrante (de concentration connue) i la solution
titrée (de concentration inconnue) jusqu’a I'équivalence.
TITRAGE COLORIMETRIQUE : litrage effectué en présence
d’un indicateur coloré dont le changement de couleur
permet de déterminer I'équivalence.

TRANSFORMATION FORCEE : évolution d’un systéme chi-
mique dans le sens opposé au sens spontané.

TRANSFORMATION LIMITEE : transformation a 1’issue de
laquelle le réactif limitant n’a pas complétement dis-
paru.

TRANSFORMATION TOTALE : (ransformation se déroulant
jusqu’a disparition complete du réactif limitant,

D

VITESSE VOLUMIQUE DE REACTION : s’exprimant en moles
par unité de temps et de volume, elle est définie par
_ 1 dx

Voodt
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214

158
198
197

32,112,114,
124
136
129

212
113,115, 117,
175. 178

97, 134, 135,
175, 180
198, 214, 215,
228

176, 181

13, 288

291

15, 252, 269

290, 295

313

Spectrophotomeétre ............ 69, 139

. 149, 154
49

100, 102, 118,
155, 269

137

13,50, 73, 149,
158

152, 156, 161
147, 160

227

14, 100, 266
14,99, 287,
289

36,51

Sins 93
. 151



LES PRINCIPAUX ELEMENTS CHIMIQUES

ET LEUR MASSE MOLAIRE ATOMIQUE

Hami N - | SR m «m»
TR (g mol)
Aluminium Al 13 27 Lithium Li 3 7
Antimoine Sb 51 | 122 Magnésium Mg 12 243
Argent Ag 47 108 Manganeése Mn 25 55
Argon Ar 18 | 40 Mercure Hg 80 200,6
Arsenic As B | 75 Molybdzne Mo 42 96
Azote N 7 | 14 Néon Ne 10 20
Baryum Ba 56 137.3 Nickel Ni 28 58,7
Béryllium Be 4 9 Or Au 79 197
Bismuth Bi 83 209 Oxygéne 0] 8 16
Bore B 5 11 Palladium Pd 46 106.4
Brome Br 35 80 Phosphore P 15 31
Cadmium Cd | 48 112,4 Platine Pt 78 195
Calcium Ca | 20 40 Plomb Pb 82 207
Carbone C 6 12 Potassium K 19 39
Césium Cs 55 133 Radium Ra 88 226
Chlore Cl 17 33,5 Radon Rn 86 222
Chrome Cr 24 52 Rubidium Rb 37 85.5
Cobalt Co 27 59 Silicium Si 14 28
Cuivre Cu 29 63.5 Sodium | Na ¥ 23
Etain Sn 50 118,7 Soufre | >0 8 16 32
Fer Fe 26 56 Strontium i Sr 38 87.6
Fluor F 9 19 Titane | Ti 22 48
Germanium Ge 32 72,6 Tungsténe : W 74 184
Hélium He 2 4 Uranium I' U 92 238
Hydrogene H | 1 Vanadium 23 51
fode I 53 127 Xénon | Xe 54 131,3
Iridium Ir 77 192 Zine |- % 2a 30 65,4
Krypton Kr | 36 84 Zirconium | Zr 40 91,2




LA CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS CHIMIQUES
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L'ETIQUETAGE DES SUBSTANCES DANGEREUSES

 substance inflammable
ou tres inflammable

> tenir loin des flammes ;
toujours refermer le flacon

* substance explosive

> éviter les chocs et tenir
loin des flammes

» substance comburante

> tenir loin des substances
combustibles

» substance irritante
ou nocive

> éviter le contact
avec la peau et les yeux ;
ne pas respirer les vapeurs

« substance présentant
un danger écologique

C>ne pas jeter a |'évier
ou a la poubelle

= substance corrosive

> éviter le contact
avec la peau et les yeux

» substance toxique

> éviter le contact
avec la peau et les yeux ;
ne pas respirer les vapeurs

* substance radioactive

> éviter toute exposition




CONSTANTES ET VALEURS NUMERIQUES UTILES

e =160 % 10-19¢C
me =9,110 X 10~31 kg
mp =1,673 X 10727 kg
my = 1,675 X 1027 kg
NA =602 % 1023 mol"l
Vjy =24 L -mol™!

Vin = 22,4 L - mol™!

R =831J-K!- mol!
K, =10 X 10-14

1% =96 500C

COUPLES ACIDE/BASE

Ethanol/ion éthanolate

Egu!ion hydroxyde

lon méthylammonium/méthylamine

[on hydrogénocarbonate/ion carbonate

Ion ammonium/ammoniac

Acide hypochloreux/ion hypochlorite
Dioxyde (_ie carbone/ion hydrogénocarbonate
Acide éthanoique/ion éthanoate

Acide benzoique/ion benzoate

Acide méthanoique/ion méthanoate
Fluorure d'hydrogeéne/ion fluorure

Acide chloroéthanoique/ion chloroéthanoate
lon oxonium/eau

Acide nitrique/ion nitraté

Chlorure d'hydrogéne/ion chlorure

CH,—CH,OH (aq)/CH,—CH,0" (aq)
H,0/HO™ (aq)
CH,—NH?, (aq)/CH,—NH, (aq)
HCO; (ag)/CO5™ (aq)
NHY, (aq)/NH; (aq)
HCIO (ag)/C10™ (aq)

CO,, H,0/HCO5, (aq)
CH,—COOH (aq)/CH,—C0O0" (aq)
CH,—COOH (aq)/C{H,—COO™ (agq)
H—COOH (ag)/H—COO™ (aq)
HF (aq)/F~ (aq)
CH,CI—COOH (aq)/CH,C1—CO0™ (aq)
H,0*/H,0
HNO, (ag)/NO; (aq)

HCI (agq)/CI™ (ag)

10-16

10-14
1,9 x 101!
48 % 101
6,3 X 10-10
50x 108
4,5 X 107
1,8 X 10-5
6,3 X 10
1,8 X 104
6,8 X 10~
1,4 % 103

1,0
1,0 X 10%3

1,0 X 107

16,0

14,0

10,7
103
9.20
7,30
6,35
4,75
4,20
3,75
3,17

2,86

-30

-7.0




COUPLES D'OXYDOREDUCTION

Nom des espéces

Ion hydrogéne en solution/dihydrogeéne ....................ooo
DIOXYERNS/EAN ovivmis venimmmmmsnapssessnssess I e A,
Cation cuivre (Il)/cuivre métal ...........

Cation zinc (ID/Zine MEBtAl . . .. .viiiiiiiiniiiimiitaiessss e on
Cation fer (ID/fermétal iooisvii i s oiit e maa e s mm s s
Cation fer (IIN)/cation fer (IT) ...........oooiieiiiiii i,
Ton permanganate/cation manganése (milieu acide) ...................
lTon dichromate/cation chrome (III) ................ooiiinnn.
Ton sulfate/dioxyde de soufre . ....ooviiviiimiinimessinisssmmiaissie
I E (o0 (=3 0] 068 106 111 € PR s e R TP SR
lon tétrathionate/ion thiosulfate ................ rmmater e e
lon peroxodisulfate/ion sulfate ...
Ton thiosulfAte/SONTIE . eait i v aias s P s s e s
Dioxyde de soufre/ion thiosulfate . ...

Eau oXYZEnelBall .. .. ....covneennnarinnrr s ernsesesasaaanianian

Dioxy g’énefeau OXYEENEL ...ttt

H*(ag)/H;(g)
0,(g)/H,0(€)
Cu**(ag)/Cu(s)
Zn**(ag)/Zn(s)
Fe?*(aq)/Fe(s)
Fe*(ag)/Fe**(aq)
MnOj(ag)/Mn**(aq)
Cr,03 (ag)/Cr**(aq)
SO: (ag)/SO5(aq)
Ly (ag)/1 (aq)
402 (ag)/S,03 (aq)
$,03 (ag)/SOF (aq)
S,0% (aq)/S(s)
S0,(aq)/S,03 (aq)
H,0,(g)/H,0
0,(g)/H,05(aq)

INDICATEURS COLORES
| : i

Rouge de métacrésol rouge 12-28 jaune .
Héliantine rouge 3.1-44 jaune
Vert de bromocrésol jaune 38-54 bleu
Rouge de chlorophénol jaune 48-64 rouge
Rouge de bromophénol jaune 52-6.8 rouge
Bleu de bromothymol jaune 6,0-7,6 bleu
Rouge neutre rouge 6.8 - 8.0 jaune
Rouge de crésol jaune 72-8.8 rouge
Phénolphtaléine incolore 8,2-10,0 rouge violacé
Jaune d'alizarine R jaune 10,0-12,1 rouge
Carmin d'indigo bleu 11,6-14,0 jaune




lo

Cl

CONDUCTIVITES MOLAIRES IONIQUES (a 25 °C)

3,5 102

39 %1073

________________________

C¢Hs—COO™ (aq)

2,0 X 102

3,2 % 10-3

FORMULES SEMI-DEVELOPPEES EN CHIMIE ORGANIQUE

Alcool

R — OH

Ex. : CH;—CH,—OH

Aldéhyde

Cétone

(0]

4

R—C

\

Rl

Ex. : CH,—CHO

Ex. : CH,—CO—CH,

Ethanol Ethanal Propanone
Acide carboxylique Ester Anhydride d'acide
0 0 |
// // (0] Q)
R—C R—C I ]
C C
OH 0—R R~ Yo~ R

Ex. : CH;—COOH

Acide éthanoique

Ex. : CH,—COO—C,H,

Ethanoate d'éthyle

Ex. : CH,—CO—0—O0C—CH,

Anhydride éthanoique
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