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DANS CET ABC, VOUS TROUVEREYZ,

e Los rappels essentiels du cours, les formules ot les éguntions-
bilan des reactions clunmugques les plus imporantes,

e L'expose des methodes qui vous serviront o résoudre les pro-
blemes Jde Chine.

e Do nombreun problémes résolusy ln plupart de ces problemes
sont exphiqués en détail; pour un petit nombre d'entre eux, nous
nous sommes contentes de vous donner des indications ¢t Jes
reponses,

POUR VOUS REPERER

Les problémes que nous vous proposons sont classés, sclon leur dif-
ficulté, avec les signes suivants ;

*Probléme simple, application directe du cours.

** Doshlome nécessitant une bonne connaissance du cours
et un effort de réflexion.

**2Probléme difficile.

COMDMENT UTILISER CET ABC?

» Ne vous contentez pas d'une lecture rapide des énoncés et des
solutions qui vous sont proposés. Considérez ce livre comme un
instrument de travail que vous utiliserez 4 chaque fois qu’un cha-
pitre du programme aura €té traité en cours.

e Apprenez les formules, réfléchissez sur les méthodes de résolu-
tion.

e Commencez par les problemes les plus simples et effectuez une
recherche personnelle du probléme que vous avez choisi, Compa-
rez ensuite votre méthode et vos résultats a ceux qut vous sont
proposés dans la solution.
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’:_, QUELQUES CONSEILS

"
e

. o Toutes les équations-bilans que vous écrirez doivent étre équili-
” brées. C'est une grosse faute que d’écrire une €quation-bilan fausse.

il e Pour toute question, il faut toujours rechercher d’abord la for-
mule littérale et faire ensuite I'application numérique.

,[ e IToutes les applications numériques demandées doivent étre effec-
| tuces. Yous devez donc disposer d’une calculatrice électronique et
savolr 'utiliser.

e Un résultat numérique s‘exprime avec un petit nombre de
chiffres significatifs (trois chiffres significatifs au maximum) et
avec une unité. Rappelez-vous qu'un résultat sans unité n’a aucune
valeur.

En Chimie, les concentrations s'expriment en mol - ¢-': il ne faut
pas oublier de I'indiquer pour chaque résultat,

Les parties qui ne figurent pas au programme des Terminales C, :
E sont indiquées par un pointillé rouge en marge; celles qui ne | |
sont pas au programme des Terminales D par un pointillé noir. | |

I

e T —

Rappels :

e Les concentrations seront toujours données en
mol - £-1, N

e Le pH s’exprime sans unité.

ATTENTION
B A compter de la session 1991, certaines questions ne 12::;::
donner lieu 4 aucun sujet de Baccalauréat. Elles sont marquec:

un carré noir.

Elles concernent : _
— le chapitre 8 : Mécanismes réactionnels (page 118)

— le paragraphe B du chapitre 17 (page 246).

L |
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PRODUIT IONIQUE
DE L'EAU : pH

KAPPELS DE COURS
EL CONSEILS PRATIOLES

A. RAPPELS

1.| Concentration

a) Concentration d'un soluté dans une solution

Le soluté est le corps que I'on a dissous dans le solvant. La concentration ¢
du soluté est définie par :

n
c=—=
y

BN oy [N oy, TR, VOO e OO TG,

ou ne est la quantité de matiére de soluté S (exprimée en moles) qui a
été utilisée pour confectionner un volume v (exprimé en litres) de solution.
C'est donc la quantité de matiére de § qui a été introduite dans 1 €
de solution.

)
[&5]

Exemples : .
— solution de chlorure de sodium de concentration 1 mol - € 1. [
— solution d'acide éthanoique a 0,1 mol - €~ '... -

par le rapport :

n
¥

ou n, est la quantité de matiere de I'espéce A présente dans la solution

(exprimée en moles) et v le volume de la solution (exprimé en €).
|A] s’exprime en mol - £-1,

b) Concentration d’une espéce chimique en solution [\—‘7

La concentration d’une espéce chimique A en solution, notée [4], est définie :
E—l_‘
3.

Exemple : dans une solution acide de pH = 2, la concentration des ions g

HO* vaut: [H,O0*']=10"2 mol - ¢!

L
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) Pourquoi distinguer concentration
en solution ?
Parce que 'eau modifie le soluté.

du soluté et concentration des espéces

Exemples :

e Une Suiulili:m d'acide chlorhydrique de concentration S e
€St unc mlmmn‘dans laquelle on a introduit 0.1 mole de chlorure d’hydro-
gene HCI r-qur tormer | € de solution. Mais cette solution ne mnli-:n{ plus
aucune molécule HCL: ce composé a entitrement reagi avec I'eau :

HCl+ H,O - H,0-+Cl-
81 on s'intéresse 2 la concentration des espices présentes en solution, on
aura donc : [HCIJ=0 et [Cl')=c
e Une soluton d'acide éthanoique de concentration ¢=0.1 mol- €' est
une solution dans laquelle on a introduit 0.1 mole d'acide éthanoique
CH,—COOH pour constituer 1 ¢ de solution. Mais ce dernier réagit trés
partiellement avec Peau selon 'équation-bilan réversible : -

CH,—COOH + H.O = CH,—C00" +H,0"
Dans cette solution, 1l n'existe donc pas 0,1 mole de molécules CH,—COOH
par litre mais une quantité légérement inféneure :
[CH,—COOH] <c¢

Comme la fraction qui a disparu a é1é transformée en 10ons cthanoate
CH.—COO . on peut écrire la relation suivante entre les concentrations
des Fe&pécts présentes a I'équilibre et la concentration initiale ¢ du soluté

[CH,—COOH] + [CH,—C00 ] =¢
Cest 12 une relation importante qui traduit la conservation de la matiére.

2| Calcul d’une quantité de matiére a partir d’'une concen-

tration
o Pour le soluté § : Ag=C"'7¥
« Pour I'espéce chimique A : | n =[d]-7

Attention aux unités :

e c et [A] sont exprimés en mol - €~ ! ot v obligatoirement en litres.

e unités de volume :
1¢=1dm?=103cm?= 10° m¢é

1em®=1mé=10-3¢ l




B. PRODUIT IONIQUE DE L'EAU L,

1.] Autoprotolyse de |'eau

C’est la réaction réversible et trés limitée :

2H,0 = H,0* + OH-

2.| Produit ionique de I'eau : K,

a) Définition
K,=|H;0*] - [OH-]

b) Propriété fondamentale
A une température donnée, le produit ionique de I'eau est une constante.

A 25°C ; K,=[H,0*]-[OH-] = 10- 4

La valeur du pK, est :
ph,=-log K, =14

Remarque importante : cette constance du produit ionique de I'eau
est valable non seulement pour I'eau pure, mais pour toute solu-

tlon aqueuse.

C. pH D'UNE SOLUTION

1.| Définition

pH = -log|H,0*]

ou log représente le logarithme décimal et [H,0* ] la concentration des lons
., - L] ; _'l
hydronium dans la solution, exprimée en mol - £ ',

2.| Détermination de la concentration en ions H;0* a partir
du pH
Puisque log[H;0')=-pH, on a:

IIIJO‘I = 10~ pi

Cette formule donne [H,0* ] en mol - €.

Fa




Faemple | -
L pH =7 (1,0 = 1o mol- 60
ApHel: [0 =1 b ol - £

Conséquence : [11,0°] et pll yarient en sens Inverse,

@ Mesure du pH; précision
4 0.1 unile pres. utihsation de

Le pll-métre permet de déterminer le pll
melanpe de plusicurs indicateurs colorés (voir

papier pll, qui comporie un
chapitre 4, paragraphe Yy fournit une valeur du ptl a 0.5 ou | unilé pres,
Conséquence @ Lors du caleul de [11,O ' ] a partir de la valeur du pH, il n'y a
pas licu d'exprimer le résultat avec plus de 2 chiffres significalifls (voir pro-
bleme n® 1-7) Par ailleurs le résultat sera donné sous lorme d'un nombre

compris entre 1 ¢t 10 sutvi d'une puissance enticre de 10,

Exemple :

Quelle est la concentration des ions hydronium dans une solution aguense
de pH égal a 2,67

Réponse : [H,0*]=10"26=2,5-10"3mol - -1,

Vous utilisez la touche 10¢ de votre calculatrice H.P. ou INV 2nd log (T162
Galaxy) ou INV log (TI57) ou SHIFT 10* (Casio 7000G).

D. pH DES SOLUTIONS NEUTRES, ACIDES ET
BASIQUES

1.| Solutions neutres
Par définition, une solution est neutre lorsque ;
(H;O*]=[OH"]

b | k|
CFst le cas de I'eaun pure dans laquelle les ions H;0* et OH -~ sont néces-
.SalI'EI‘HE.HI en quantités égales. C'est aussi le cas de solutions contenant des
lons qui ne réagissent pas avec I'eau, comme par exemple, une solution de

chlorure de sodium (Na* +Cl-).
Pour de telles solutions :

[H;0*]-[OH "] = 10" (a 25 °C)
[HED-I-}E: IU-H; [H30+] - 10_7 mol - E_I

d'oi -
ou ; sz?




z Solutions acides
Ce sont des solutions pour lesquelles [H,0*]=[OH"}; comme
[H,0]-[OH ] = 10" (a 25°C), il en résulte

[H,0°]> 107 mol - €

d’ou : pH <7

Exemples : solutions d'acide chlorhydrique (H,0*, Cl7), d'acide étha-
noique (CH,—COOQH), etc.

3.| Solutions basiques

Ce sont des solutions pour lesquelles [OH -] > [H,0 *]; il en résulte :
(H,O*]< 10" " mol - ¢!

d’ot : pH =7

Exemples : solutions d’hydroxyde de sodium (Na*, OH ") d’ammoniac
(NH,), etc.

4.| pH des solutions aqueuses usuelles

On limite pratiquement 'échelle des pH aux valeurs ;
pH=0 pour [H;O']=1mol-¢€!
et pH=14 pour [OH ]=1mol- ¢

(M e e e L WS

""T-,....F—L__F-fLr—g_
et

Dou 'échelle ;

0 7 14

Z__i_—lé

Solutions acides T Solutions basiques pH

Solution neutre

Retenez :

— une solution acide a un pH < 7 ; ]
et est d'autant plus acide que
son pH est plus petit: s @ i

— une solution basique a un pH> 7 : '
et e ue
que son pH est plus grand. P st d’'autant plus basiq
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Concenmrzoion et guantité de matiére.

 Un vin présemie un pH égal 3 3,5.

CGus=ls es1 iz concentranon des ons H.O - ? 5
. Quesle guaniné de matére diions Hy0 - un verre de vin
. ge 120 mf content-i?

On gétermime [H.0 "] 3 partr de 13 valewr du pH -
[H;O-]=10"" =10"3*=3.2-10-*mol - £
pues 2 guantne dhwons H.O - contenus dans le volume étudié .
Ny - =[H0°]-v=32-10"%x150- 103

n, ,.=4.8-10-5 mol.

**Probleme n® 1-2. Calcud de pH.

Une E.ﬂ'.ﬂim aqueuse d'acide chlorhydrique renferme
2.8 ‘JU mo! d'ions H,;0° dans un volume de

| 350 cm?

Quel est son pH?

L : -3
H0°]= 22 soit [H0°]=2210""_8.10-3mol-¢-"
: 0.35
D'0b - pH = ~log [H,0] = ~log (8 - 10-3)

pH=21.

**Probleme n® 1-3. Calcul de pH.

Une solution d’hydroxyde de sodium renferme
0,018 maol d'ions OH~ dans un volume de 420 cm3.
Oue! est son pH?

x . -2
v 0,42

i e K 10 “»0,42
e S TRy e

pH =-log[H,0°]=-log(2.3 - 10~ 13)
FH =12.6.

=2,3-10" 3 mol- ¢!

Fa 1




“*Probleme o™ 1-4. Classerment de soluticns salon sciditég,

- SRS PR

Uns s on anueuse A countier ? IU 2 rr;r,.i rj s

H.O" f“::t 15 un volume de 250 cm®

Une sciution B présernte unie conoe r;tr:mf.rn Az H.0
de 5- 102 r-“r"f""

Une solution C posséde un pH égsl 5 2.6,

r:

e e o o e e e

| & Clzszer ces 3 solutions selon Vacieé croissants

v

| b Détermuner le pH des solutions A et B

HO ], = — =< « 810 % mol - £

H,0° .= 10"#=10"22~25-10 * mol - ¢

gt L0 Jg= 290 *mol - € °, ces wois solutions se clas

C—E~A
bi pHy=-logl8- 10 %1 =2,1
pHy=-log(5- 10-% =2.3.

“*Probleme m* 1-5. Clazsernent de solutions gelon 1a bagicité.

et

Une solstion A contient 1,2 - 1072 mol d’ions OH dans

Ure s ':.:f..r* E préseme unﬁ- concemration d’ions hydro-
:r.'f::-sfi 18- 102 mol- ¢
soiuton C préseme un pH égal 4 12.3.

a) Classer ces sohmons selon 13 basicné cromssanie.

b) Précser leg pH des deur premiéres solutions.

R R B T

e Mexs- 1.2-10°72 7

¥ % f g = S L] - il 1: ) 1 - Z m‘:ﬂ"f 1.
o Fi = &n 10 ¢ 5-10

L3 watenr du pH de 13 wointion C permet de calculer

(HO" ]|= 10" =10 22 mol . £}

K, 10"
{H,0°] 10 "2

Eaaa

- 10" 17

Drod (OH |, =

i1

—=rean

e T P I,
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I

soit |OH IC'."’E*D' 10 2 mgl.¢ 0
Puisque [OH |, = 1.8. 10 2 mg . €
selon la basicité Croissante dans I'ordre :

A<B<C

K - 14
b) [H.O*], = v o T c
I 3 ]A [DH_] 1_5-1[]-226*?'1:"1"’”“5[‘!':

PH,=12,2.

(G e 107
De méme : [H;0°], = P ID‘*EE'E‘ 10- " mot - ¢

pH;=12,3.

- L}
Probléme n° 1-6. Variation du pH de I'eau pure.

', les roig solutions 82 classer-

qua 35°C, elle est de 2,1 - 10 4.

L""}' prnf:iui!: ionique de I'eau varie avec |3 température.
C'est ainsi qu'a 15 °C, sa valeur est de 4.5 - 10 % tandis

Déterminer le pH de I'eau pure 3 ces deux températures.

Dans I'eau pure, on a I'égalité :
[H;0" ] =[OH"]

tion-bilan :
2H,0 —+-H,0* +0OH"-

[H,0° R =K, soit [H,0°]=VK,

Comme pH =-log[H;0*], on a pour I'eau pure :

Soit 4 16°C :
pH =—% log (4,5 - 107 15) =72

et 335°C:
pH =-%|ogf2,1 10" 19 =6.8.

Remarque : lorsque I'énoncé ne précise pas
solutions étudiées, les opérations sont supposée

température de 25 °C, K, étant alors égal 3 1074
11

) 1
pH=-logVK,=-log K;? d'od pH=->logK,

puisque ces ions sont produits en quantités égales selon I'égua- |

Le produit ionique de I'eau : K, =[H,0"]-[OH "] peut donc s’écrire :

la température des |
s Atre réalisées 3 1a



On dispose de 3 solutions : A, B, C dont les pH ont pour

!
*sepDeahléeme n°® 1-7. Influence d’'une variation de pH de 0,1 unité. L" y
valeur : l ,

pH,=2,2; pH=23; pH:=2.4.

a) Déterminer la concentration des ions hydronium :
dans chacune de ces solutions (donner trois chiffres U-
significatifs).

b) La détermination du pH d'une solution aqueuse ‘l
conduit & la valeur pH=2,3 £ 0,1. T
Exprimer la concentration des ions H,O0" en tenant

compte de l'incertitude sur la mesure du pH.
Quelle est I'incertitude relative sur [H;0*]? Conclure.

a) La relation [H,0*] = 10 ~PF permet de calculer : ‘ i

[H;0%], = 10"PHa=10-22=6,31-10">mol - ¢~
[H,0*]g= 10-PHs= 10-22 =5,01 - 10-* mol - ¢-*
[H0* o= 10-PHc= 1024 =3,98 - 10-3 mol - ¢! [

b} La solution étudiée présente un pH tel que : ]

2,2<pH=<2,4 [

Compte tenu des résultats précédents, on peut écrire que la concen-
tration des ions H,0* est comprise entre les valeurs calculees pour ;
ces pH limites, soit :

—

3,98 10-3mol - ¢ ' <[H,0*] < 6,31 1073 mol - & '[
Du fait de l'incertitude importante avec laquelle [H,0O" ] est détermi- |

née, il n'y a pas lieu de conserver le 2° chiffre aprés la virgule et on
peut écrire plus simplement : ol

4.0 -10-3 mol - -1 <[H,0*]1<6.3-10-3 mol - ¢- L
La valeur médiane est 5,15 - 10-2 mol - £~ ! et on peut encore €crire :

[H,0*]=56,15-10-2+1,15-10-3mol - ¢’ ;ﬂ]_

D’ou l'incertitude relative : L

.10-3

1.15-107° _ 6,22 = 22 %. ]
5,15 : 10-3 {‘:h |

;%{

valeurs des concentrations avec plus de deux chiffres significatifs
quand le pH est connu 3 0,1 unité pres. f.‘

Elle est importante. C'est pourquoi il n'est pas utile de donner les h‘!
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- “ oH DES SOLUTIONS

| AQUEUSES D’'ACIDES FORTS
1 n ET DE BASES FORTES

RAPPELS DE COUR'S
T CONSEILS PRATIOULS

A. LES SOLUTIONS AQUEUSES D'ACIDE
CHLORHYDRIQUE

| 1.| lonisation totale du chlorure d’hydrogéne en solution
agueuse
12 chlorure d’hvdrogéne HCI est un gaz dont la molécule présente une hai-
son covalente fortement polansée :
6% &°
H— Cl

Le chlorure d’hvdrogéne réagit totalement avec I'eau selon I'équation-bilan :

H,0 + HCl — H,0* +Cl-

Lz solution contient alors un excés d'ions H,;O * ; elle est acide : on I'appelle
solution d’acide chlorhydrique.

ATTENTION : il n'y pas de molécules HCI dans la solution
aqueuse.

! _ E ijngenrrarr'on des ions hydronium dans une solution
d‘acide chlorhydrique

Lorsqu'on dissout ¢ moles HC] dans | litre d’eau, on donne naissance a

I ¢ moles d’ions Cl- et ¢ moles d’ions H,0*.
51 on néglige les jons H;0* provenant de I'autoprotolyse de I'eau, on a :

_ [HO*]=¢



3.

PH des solutions d'acide chlorhydrique

\ux concentrations usuclles (10 *< ¢ <10 " mol - ¢ g

pll = <log ¢

B. LES SOLUTIONS AQUEUSES D'ACIDES FORTS

1.1 Definition

Les monoacides forts sont des corps qui engendrent une mole d’ions H,0*
par mole d'acide en réagissant avec I'eau selon une réaction totale.

rlacton

AH + H,0 —= H,0* +A-

tolale

Exemples : HCI; HBr (bromure d’hydrogéne); HI (iodure d’hydrogéne);
HXNO; (acide nitrique).

Attention : I'acide sulfurique H,SO, est un diacide ; sa molécule pro-
duit deux ions H;0° par molécule :

H,S0,+2H,0 - 2H,0* +503-

2.| pH des solutions aqueuses de monoacides forts

Pour les monoacides forts de concentration ¢, on a, aux concentrations
usuelles (10°%<¢<<10"" mol - €1} :

[H,O*]=¢ et pH=-logec

C. LES SOLUTIONS AQUEUSES D'HYDROXYDE
DE SODIUM

1.| Dispersion des ions Na* et OH- en solution aqueuse

["hydroxyde de sodium NaOH est un solide cristallis¢ formé d’ions Na™ ¢t
O régulierement répartis sur un réseau cristallin. Lors de la dissolution
dans 'eau, I'édifice cristallin s'effondre et Ies ions sont dispersés et solvates.

misr en

(NaOH),,,,, —= Na*+OH"

salulicn

ﬂ_...u—-_,—‘
Ty

e



2.| Concentration des ions OH- dans une '

- sol r
xyde de sodium ution d’hydro-
Si I'on introduit ¢ moles d’hydroxyde de sodium dans 1 € de solution
donne naissance a : w0
¢ moles d'lons Na* et ¢ moles d’ions OH-.

Si on néglige les ions OH" apportés par l'autoprotolyse de I'eau, on a

[OH- | =¢

3.| pH des solutions aqueuses d’hydroxyde de sodium

Aux concentrations usuelles (10~ ¢ <<¢<< 10" mol - ¢ 1) :

-7 — - T - Kf . K
[OH ]=¢; [H,O ]_[DH']’ pH=—lcg—€f=—lﬂgK¢,+Iﬂgc
pH =14 + log ¢

D. SOLUTIONS AQUEUSES DE BASES FORTES

1.| Définition
On appelle monobase forte toute substance qui, en solution aqueuse, libére

1 mole d’ions OH- par mole introduite.
C’est le cas des hydroxydes métalliques de structure ionique comme I’hydro-

xyde de sodium (ou soude) NaOH et I’hydroxyde de potassium (ou

potasse) KOH.
C’est également le cas de I'ion éthanolate que I'on rencontre dans I’'éthano-

Jate de sodium C,H,—ONa et qui réagit avec I'eau selon la réaction totale :
CEHE_-D_ + HED i CIHj_'-DH + GH_

Attention : les hydroxydes de calcium Ca{OH), ou dﬁ baryum
Ba(OH), sont des dibases (elles fournissent 2 moles d'ions OH-

par mole).

2.| pH des solutions aqueuses de monobases fortes
ux concentrations

Pour les monobases fortes de concentration ¢, on a, a
usuelles (106 <¢<< 107! mol - € 1y :

pH:ld--l'lﬂgﬂ'

15
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*Probléme n° 2-1. pH d’une solution d'acide chlorhydrigue, L
On dissout 840 cm’ de chlorure d’hydrogéne gazeux ,-f
(volume mesuré dans les conditions normales de tempé- —
rature et de pression) dans la quantité d’eau nécessaire i
a |'obtention d’un litre de solution. _5
a), Ecrire I'équation-bilan de la réaction qui se produit. '
b) Déterminer le pH de la solution obtenue. =
|
a) La réaction avec I'eau est totale : 'h'_‘
H,0 + HCI — H;0* + CI- o
b) Quantité de matiére de HC! introduit dans 1 litre de solution, l
c'est-a-dire concentration ¢ de la solution :
0,84 i
c=———=3,756-10"2 mol - ¢~ e
22,4 |
{puisqu'une mole d'un corps gazeux occupe un volume de 22,4 ¢ —
dans les conditions normales). ’
L'acide chlorhydrique étant un acide fort, la concentration des ions -
hydronium dans la solution est : i:
[H30"]=¢ s
d'ou : pH=-log[H,0*]=~log ¢ i
pH=-10g(3,75-10-3) ~1 4. ’
Attention : n‘ajoutez pas le volume du gaz (840 cm?) et celui de i
l'eau (1 €)!
ql.'!
**Probleme n® 2-2. Confection d’une solution de pH donné. -'-
On fait barboter du chlorure d"hydrogéne gazeux dans de |
I'eau distillée ; on compléte le volume de la solution obte- e
nue 4 250 cm?3 par addition d’eau distillée. La mesure du
pH de cette solution conduit & : pH=2,4. .
a) Calculer la concentration des ions présents dans T%
la solution. : :-{

16
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{mesuré dans les conditions normales de température et

b) Déterminer le volume du chlorure d’'hydrogéne
de pression) qui a été dissous dans la solution.

a) Les ions présents dans la solution sont
H,O*, OH~ et CI”.
La valeur du pH permet de déterminer [H;07] :
[H;0%] = 10-PMH=10"24~4,0-10"3 mol - £~ .
On obtient [OH"] & partir du produit ionique de |'eau :

. Ke 25,
Lok ]_[Hacr*]*-:t,n - 10-3

(On voit que OH~ est une espéce ultra-minoritaire vis-a-vis de H;0* )

On accéde & la concentration en ions CI- en écrivant I'équation
d’électroneutralité de la solution :

[CI7] + [OH"] =[H,0*]
soit : [CI=]=[H;0"] = [OH"]
Dol puisque les ions OH™ sont ultraminoritaires :
[CI7 ] = [H307]
Et : [C-]1=4,0-10-2 mol - £-1,

=~25-10-12 mol - ¢,

b) Pour obtenir 1 € de solution ou les concentrations des ions Cl° et
H,O* valent 4,0 - 1073 mol - €=, ii faut dissoudre 4,0 - 10~2 moles
de chlorure d’hydrogéne dans 1 £ de solution.
Pour en obtenir 250 cm?, ¢’est-a-dire 0,25 ¢, il faut donc dissoudre :

4.10"3x%0,25 =103 mol HCL.
D’'ol le volume {conditions normales) :
22,4 ¢€x10°3=2,24-10-2¢ ou 22.4 cm?3.

*Probleme n® 2-3. pH d’une solution d'hydroxyde de sodium.

On dissout 1,2 g d’hydroxyde de sodium dans de I'eau
de maniére a obtenir 600 cm?® de solution.

a) Caleuler la concentration des ions présents.

b) Déterminer le pH de la solution.

Masse molaire de I'hydroxyde de sodium :
M=40g-mol-",

i-'-“'..'-—'_---t
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a) La masse d'hydroxyde de sodium mise en solution représente :

1,2
40

Un litre de solution en renferme donc

3102 x 1000
600
Puisque I'hydroxyde de sodium est une base forte :
[Na*]=[OH-]1=5-10"2 mol - ¢-7,
La solution renferme également des ions H,0* ; leur concentration
se détermine & partir du produit ionique de l'eau ;
,!r;' 10- 14
H 0O*]= -, -13 g —1'
[ ] (OH ] ~E 102 2-10-" mol - ¢

Les ions H;0* sont ultra-minoritaires.

=3 . 10" 2 mole d’hydroxyde de sodium.

=5- 1072 mole,

b) pH=-log[H;0"]=-log {2 - 10" =12,7.

**Probléme n° 2-4. Solution d'hydroxyde de potassium de pH déter-
mine.

a) Quelle masse d'hydroxyde de potassium {KOH) faut-il
introduire dans une fivle jaugée de 1 € pour obtenir,
aprés addition d’eau distillée jusqu’au trait de jauge, une
solution de pH= 12,47

b) On préldve 20 cm?® de cette solution; on ajoute a ce
prélévement la quantité d'eau nécessaire pour obtenir
un volume de 100 cm3. Quel est le pH de cette nou-

velle solution?
Masse mofaire de I'hydroxyde de potassium :

M=56¢g-mol- .

a) L'hydroxyde de potassium étant une monobase forte fournit une
mole d'ion OH- par mole. La concentration des ions hydroxyde

vaut :

K K& - T - 10-16
[Haﬂ*] 10-pH 10~ 124
[OH-]1=2,5-10"2 mol- ¢ .

[OH™] =

18
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Il faut donc dissoudre 2.5 - 10~ 2 mol d’hydroxyde de potassium par
litre de solution, soit une masse de :
E6x2,56-1072=1,41 g.

b) On passe du volume 20 cm? au volume 100 cm?®,
La dilution effectuce condut donc & diviser la concentration des ions

100
: 8 P 4
[OH"] par 20

. 10-2
ﬂn::'ut:l-::nru:.:[IZ'JH*]zz*5 L ~50-10"3mol-€¢ .

B
K 10-14 = 2
= - 1 — B iy =2,D-1U‘ 12 . -1,
Dol : [H;0" ] O] 5 103 mo
Et: pH = —log [H;0*]=~1log{2,0 - 10~ 12y ~ 11,7.

s»*probléme n° 2-5. Etude d‘un diacide fort.

a) En considérant I‘acide sulfurique H,S0, comme un
diacide fort, calculer les concentrations des différentes

espéces présentes dans une solution d'acide sulfurique
de pH = 3,2.

b) Quelle masse d'acide sulfurique a-t-elle €té neces-
saire pour confectionner 1 ¢ de cette solution?

Masse molaire de H,50, : M=98 g-mol™ .

a) L'acide sulfuriqgue réagit avec |'eau selon la réaction, considére

comme totale :
H,S0, + 2H,0 — 2H,0* +S035°

Les espéces présentes en solution sont, outre les molécules H,0, les

ions H;0*, OH~ et SO3-
e [H,0*] se détermine a partir de la valeur du pH :
[H;0*]=10"PH=10"32=6,3 - 10-% mol - £-1.

e [OH-] s’obtient & partir du produit ionique de l'eau :

Ke _ 10— 14

— - 108 ~. : - Y
o 1052 10 8=1,6-10-" mol - ¢-1.

[OH-] =

e [S077] s’'obtient & partir de la relation exprimant I'électroneutra-

lité de la solution :
2[S03"] + [OH- ] = [H,0*]

Attention : dans le bilan des charges négatives, il faut écrire 2[S03"]

car chaque ion SO3~ apporte 2 charges négatives.

19
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D'od : 2[S0%") = [Hy0*] - [OH"]

2[S0%"] == [H;0%)
car les ions OH sont ultra-minoritaires vis-a-vis des ions [H,0*

-

2-7 - [H,0* _4 z
[Sﬂ4]=—'~*2—~=3,15-1ﬂ mol - £-1,
Observez I'équation-bilan traduisant I'action de I'acide sulfurique syr

I'eau, elle vous montre qu'une molécule H,S0, produit 1 ion sulfate
503" et 2 ions hydronium H,0*.

b) Pour obtenir une solution telle que [SQ$"]=3.15-10"% mol - ¢- ¥
il faut dissoudre dans 1 ¢ de solution 3,15 - 10~* mol H,80,, soit une
masse :

m=98x3,15-10-4=3,1-10-2g ou 31 maq.

***Probléme n° 2-6. Etude d’une dibase forte.

L'eau de chaux est une solution saturée d’hydroxyde

de calcium Ca(OH), qui se comporte comme une dibase
forte.

Sachant que la solubilité de Ca(OH), dans I'eau est de
1,48 g par litre 4 25 °C, calculer le pH de I'eau de chaux.

Masses atomiques molaires (en g - mol- 1) -

H:1;0:16; Ca: 40

La masse molaire de Ca{OH), vaut :

M=40+(16+1)-2=74 g-mol-1.

Une solution saturée est donc préparée 3 partir de

1,48 ”
c=—},4—=2 - 1072 mol Ca(OH},

pour 1 € de solution.
En solution :

Ca(OH), —» Ca2* +20H-

Il en résulte que la concentration des ions hydroxyde est double

de ¢ :

Et ;

D'ou : [H,0*] =

[OH"]=2¢=2x2-10"2=4.10"2mol - £¢-1.
K’E 1014
[OH"] 4-.10-2

=25 10" moal - ¢ 1.

PH=-log[H;0*]=~log{2,5- 10~ %) =~ 12,6.
20
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LES COUPLES ACIDE/BASE

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. LE COUPLE ACIDE ETHANOIQUE/ION ETHANOATE

1.| Réaction de I'acide éthanoique avec l'eau

C’est une réaction réversible; elle engendre des ions éthanoate CH;—COO"
et hydronium H,O* :
CH,—COOH + H,0 s CH;,—CO0O0- +H;0* (1)

L’acide éthanoique CH;—COOH est un acide faible.

2 | Réaction des ions éthanoate avec les ions hydronium

C’est la réaction inverse de la précédente; elle est quasi totale :
CH,—C0O- +H,0* - CH,—COOH + H,0 (2)

CH;—COO~ réagit avec les ions H;0* (d'une solution d’acide chlorhy-
drique, par exemple) donc Pion: éthanoate CH;—COO~ est une base.

3. Le ﬂﬂupfﬂ CH3“GGGH;’CH3‘“COO_

e On peut écrire :

1
CH,—COOH = CH,—COO- +H*

acide 2 base

— Dans le sens 1, CH,—COOH est capable de céder un proton H* : celui-ci
par I'eau dans ['équation-bilan (1). CH,—COOH est un acide.

- ce dernier est
est une base.

est capte

— Dans le sens 2, CH,—COQ" peut fixer un proton H*
fourni par I'ion H;O* dans I’équation-bilan (2). CH,—CO0"

On a un couple acide/base :
- CHJ—C{)DHICHJ-—CDD'
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e Autre couple mis

] en évidence ci-dessus ;
On peut éerire -

1
H3ﬂ+ = HED + H*

acide 2 page

* HyO* est un acide puisqu’il

e L’'eau H
Dol un

peut ceéder un proton (dans le sens 1).

»O qui peut fixer un proton (dans le sens 2) est une base.
premier couple acide/base ou I’eau intervient comme base :

H,0* /H,0

4.] Réaction de I'acide éthanoique avec les ions hydro-
xyde OH-

Une solution d’acide éthanoique réagit avec une solution d’hydroxyde de
sodium selon une réaction quasi totale :

L’acide CH,—COOH céde un proton a OH"~ qui est donc une base: on
retrouve le couple CH;—COOH/CH,—COO- et un nouveau couple ol
I'eau intervient comme acide :

H,0/0H-

correspondant a I'écriture :

H,0 = OH- + H*

acide base

5.] Réaction entre les ions éthanoate et I'eau

C’est la réaction réversible :
CH,—COO0O- +H,0 = CH,—COOH + OH-

La base CH,—COO~ capte un proton cédé par I'acide H,O.

B —— e

6.| Les équations de conservation

r - it - 2 b n
e La mise en solution aqueuse d’acide éthanoique se traduit par une réactio
réversible d’équation-bilan :

CH;—COOH + H,0 = CH,—COO- + H;0*

acide 1 base 2 basec 1 acide 2

"y "y
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51 ¢ est la concentration de la soluti

on d’acide éthanoi
de la matiére s’écrit - O1que, la conservatign

c= [CH;.;—CGDH] + [CH;J,——CG(}']

D -rniscr fn solution aqueuse d’éthanoate de sodium est une réacti
réversible d’ions éthanoate CH;—COO" avec I'eau d'équationthilag 'a-::tmn

CH3—‘-CUD“ + Hzl‘.} o CH;‘EHGH + OH-

base 1 acide 2 acide 1 base 2

S_mt ¢ la concentration de la solution d’éthanoate de sodium, la conserva-
tion de la matiére s’écrit encore -

¢ =[CH;—COO0-] + [CH,—COOH]

B. LE COUPLE ION AMMONIUM/AMMONIAC

e NH; est une base :

— Réaction réversible avec I'eau
NH; + H,0 2 NH} + OH-

base 1 actde 2 acide 1 base 2

— Réaction quasi totale avec les ions H,0* :
NH; + H,O* — NH} + H,0

base 1 acide 2 acide 1 base 2

e NH} est un acide :

— Réaction réversible avec I'eau :
NH; + H,O 2 NH,; + H,0*

acide 1 base 2 base 1 acide 2

— Réaction quasi totale avec les ions OH™ :
NH; + OH- — NH; + H,0

acide 1 base 2 base 1 acide 2

o Ces équations-bilan mettent en évidence le couple :
NH; /NH;

correspondant a I'écriture :

NH; = NH; +H'

acide base




C. GENERALISATION : THEORIE DE BRONSTED

1.| Définitions

e Un acide est une espéce chimique capable de céder un proton H+.

o Une base est une espéce chimique susceptible de capter un proton H +.

Pour le couple Acide/Base (on écrit toujours I’Acide avant la Base), on a
donc formellement ;

Acide = Base+ H*

L’acide et la base sont dits conjugués.

2.| Réaction des acides avec I'eau

L’eau réagit comme une base; couple H,O * /H,0.
e Acide fort : la réaction est totale :
HCl + H,O0 — Cl- +H,0+

acide | base 2 base | acide 2

e Acide faible : Ia réaction est réversible :
CH,—COOH + H,0 & CH,—CQO~ + H,0*

acide | hase 2 base | acide 2

NH,; +H,0 = NH, + H,0*

acide 1 base 2 base | acide 2

3. | Reaction des bases avec I'eau

L’eau réagit comme un acide : couple H,O/OH".

e Base forte : Ia réaction est totale ;

C:HE_G- + HEO oo CzHi"_OH + OH-

base | acide 2 acide | base 2

e Base faible : la réaction est réversible ;
CH,—COQO~ + H,0 =2 CH;—COOH + OH-

base | acide 2 acide 1 base 2

NH, + H,0 = NH} + OH"

base 1 acide 2 acide 1 base 2
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4. | Autres couples acide/base
Acide Base Couple
acide éthanoique | ion éthancate CH,—COOH/CH,—CO0O"
ion ammonium ammoniac NH;/NH,
ion hydronium eau H,O* /H,0
gau ion hydroxyde H,O/0OH"
A amdﬂ_ ion méthanoate H—COOH/H—CO0O~
meéthanoique
el ion chloro
chloro- CH,ClI—COQH/CH,Cl—COO -
" ) éthanoate
éthanoique
1 sthyl- :
——— méthylamine CH,—NH{ /CH,—NH,
ammonium
woRdimetyk:  § il s (CH.,), NH? /(CH.), NH
ammonium ¥ 3277072 32
ion triméthyl- . :
: triméthyl H,).NH* /(CH
fn rnmethylamine (CH,), /(CHy); N
ion éthyl- 5
Y éthylamine C,H,—NH} /C,H,—NH,
ammeonium . .
AR | S (C,H,),NH: /(C,H,), NH
ammonium Y LR s ind
ion triéthyl- i .
. tricthylamine C,H,), NH*
ammonium Y (C;Hs), f(CoHs N

D. CONSTANTE D'ACIDITE K, D'UN COUPLE

ACIDE/BASE

1.| Définition de K,

_ [Base] - [H;0*]

Pour le couple Acide/Base : K [Acide]

K, ne dépend que de la température,

Exemples :
e Couple CH,—COOH/CH,—COQO" :

_[CH,—COOH] - [H;0*] _\ ¢ 0-5
*a [CH,—COOH] hoo1D

e~
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v =Ouplie Ny /NH, ;

K, = [NH;] - (H,0*]
[NH; |

[l nexiste de K, que pour les couples acide faible/base faible.

=6,3-10-10

Z.| Définition du pK,

PR, =-log K,

K, et pK, varient en sens inverse,
Exemples :
e Couple CH,—COOH/CH,—CQO~ :
K,=1,6-10"%; pK,=-log K, =438
e Couple NH, /NH, :
K,=63-10719 pK =-log K, =92

Opération inverse : connaissant le pK, d’un couple, déterminer Kt

Pk, =~log K,; log K, = -pkK,

K, = 10-°%:

Exemple : couple H—COOH/H—COO - :
pK,=~3,8; K,=10"38=16.10"*

3.| Domaines de prédominance selon le pH

_ [Base] - [H;O "] ” _ [Base]
= [Acide] entraine  pH = pK_ + log [Acide]
e Si pH=pK, : log i 0 et [Base] = [Acidel].
o [Acide]
Les deux formes coexistent en quantités égales.
. [Base] [Base]
: e < et ——=— < L.
WSHpH = piG =IoE [Acide] ° [Acide]
La forme Acide est prédominante.
+ . [Base] . [Basel |
e Si pH>pK, : log _[Acide] =>0e [Acide]

La forme Base est prédominante.
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} Le schéma ci-dessous résume les résultats et doit étre compris et connu.

"i
g ; pH < pKa FK.J' PH > pKa pH

prédominance de AH prédominance de A-

- _
IIl - —
vy 3

**Probléme n° 3-1. Solution d’acide éthanoique.

}_ 7 On dissout 3 g d’acide éthanoique dans de |'eau pure de
E - maniere a obtenir 500 cm? de solution. La mesure du pH

de cette solution conduit 2 la valeur pH=2,9.

al Montrer que I'acide éthanoique est un acide faible:
ey écrire I"équation-bilan de sa réaction avec I'eau,

b} Déterminer la concentration des diverses espéces
- _. présentes dans la solution.

c) Calculer la valeur de la constante d'acidité du couple
e acide /base étudié. En déduire son pK..

Masse molaire de I'acide éthanoigque : M= 60 g-mol-1,
lI-.-n-"-l-_._.—\_’E

o a) De la valeur du pH, on déduit :
[H;0*]=10"PH=10-292 1,26 . 10-3 mol i

Or 3 g d'acide éthanoique représentent E%: 51072 mol.

Cette quantité a été dissoute dans 500 cm?® soit 0,5 £ de solution ;
la concentration de |'acide éthanaique est dong :

_5-10-2
0.5

Si I'acide étudié était fort, il aurait fourni 10~ 1 mol dions H,O* par
2T litre de solution.

Puisqu’il n"en fournit que 1,26 - 10-2 mol par litre, I"acide éthanoigque
P s est faible; sa réaction avec I'eau s'écrit -

c

=10""mol - ¢-1,

CH;—COOH + H,0 = CH,—C0O0- +H,0*
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3] Les espdces présentes en solution, sont joutre les molécules
‘eau) ;

— les molécules CH,—COOH ;
— les ions H;0*, OH" et CH,—CQO".

e Nous avons déja déterminé : [H;0*]=1,26 - 10-2 mol . ¢-".

e Nous calculons [OH"] & partir du produit ionique de I'eau :

KE 10- 14
[OH-] "o 1028 10-1"1=~7,9.10-'2 mol - ¢-1.
: :

OH~ est une espéce ultra-minoritaire.

e Exprimons I'électroneutralité de la solution :
[CH,—COO" ]+ [OH ] =[H,;0"]
[CH;—CO00~] =[H;0"] - [OH"]
[CH,—C00-]==[H,0*]=1.,3-10-3mol - £-".
¢ La conservation de la matiére conduit a :
[CH,—COOH] + [CH;—CO00" ] =¢
[CH;—COOH] = 10-"- 1,26 - 1073=9,87 - 10-? mol - £~ .
[CH,—CO0 ]« [H0*]

K =
Bl [CH,—COOH]
+ _3 [ F _3 H

pK,=-log K,=-log(1,60 - 1077} =48,

***Probleme n°® 3-2. Mélange de solutions d’acide éthanoique et
d’ions éthanoate.

A 300 cm?® d’une solution contenant 2,46 g d'éthanoate
de sodium, on ajoute 100 cm?® d’une solution d'acide
éthanoique réalisée en dissolvant 6 g d'acide éthanoique
dans 1 € de solution.

La mesure du pH de la solution résultante conduit a la
valeur pH =5,3.

a) Calculer la concentration des différentes espéces pré-
sentes dans cette solution.

[CH,—COO0 "],
[CH,—COOH]"
la valeur du pK, du couple acide éthanoique/ion étha-
noate.

b) Evaluer la valeur du rapport en déduire

8
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et

Aurait-on commis une erreur appréciable si le rapport

-[E—E_S—E’]— avait été calculé a partir des concentrations inj-
[Acide]
tiales des especes mises en solution?

Masses atomiques molaires {en g - mol- 1) :
H: 1:C5 1220 162 Na =23,

a) Déterminons les quantites de matiére d'acide éthanoique et
d’éthanoate de sodium mises en solution.

La masse molaire de CH,—COOH étant 60 g-mol-1, 6 g d'acide
éthanoique représentent 0,1 mol; 100 cm® de solution apportent
donc 1072 mol d’acide éthanoique.

Cette quantité est dispersée dans un volume total de

100 + 300 =400 cm® ou 0.4 ¢,

La concentration de la solution en acide éthanoique vaut :
C4===—"-—=25-10"2mol - ¢~

dong, initialement : [CH;—COOH];=2,5- 10"2 mol - £¢-1,
A partir de la masse molaire de CH,—COONa (M =82 g), on déter-

mine de méme que 2,46 g représentent %= 3+ 1072 mol d'étha-

noate de sodium; cette quantité étant dispersée dans un volume de
0.4 €, la concentration de la solution en éthanoate de sodium est .

3-10-2
—_— e T ?;5 ' _2 F “-t‘
0.4 107 mol - €

Bien entendu, I'éthanoate de sodium est totalement sous forme
d’ions éthanoate et Na*, de sorte que I'on a :
[CH,—CO00 " |,=7,5:-10"2 mol] - ¢~
[Na*]y=7.5-10"2mol - £-1,
La solution renferme, outre les molécules d’eau, les ions-H,0*, 0OH ",

Na™ et CH;—COO -, ainsi que des molécules CH;—COOH. Ces deux
derniéres espéces donnent lieu aux réactions

CH,—CO0~ +H,0 = CH,—COOH + OH -
susceptibles de modifier les concentrations initiales.

Ch =

e Déterminons les concentrations a I'équilibre :

— la valeur du pH nous conduit 3
[H:O0*]=10"PF=10"53=5,0-10-"mol - £~

bR - K 10"4* " i _ _9 s s |
d'ol : [OH ]=[H35*]=10‘5-3_10 87=2,0-10"mol - £

0




— J'équation d'électroneutralité s‘écrit ici :
[CH;—COO0 -]+ [OH"]=[Na*]+[H;0"]
soit [CH;—COO0-]=[Na*]+[H,O*] - [OH"]

Or l'ion Na* étant un ion indifférent (il ne réagit ni sur OH~, ni sur
H,O*, ni sur H,0), on a :

[Na*]=[Na*],=7.5-10-2mol - ¢-.

Devant cette valeur, on peut négliger [H;0*]==5-10"¢mol - ¢~ et
a fortiori [OH"]1=2-10"%mol - ¢~ 1.

Doti:  [CH;—COO-]=[Na*]=7.,5-10-2mol-¢-*

— la conservation de la matiére nous conduit a :
[CH,;—COOH] + [CH;—CO0 ~] = [CH;—COOH], + CH;—CO00 " ],
-25.1072+7,6.-10"%
= 10" " mol - €
d'ot [CH;—COOH] = 101 -[CH,—CO0O "]
[CH,—COOH]=10"'-76" 10-2=25-10"2 mol - €-1.
bl On détermine :
[CH,—CO0~] _7.5- 10-2 ”
[CH,—COOH] 2,56-10°2

D'ol la valeur de la constante d’acidité du couple acide éthanoique/
ion éthanoate :

CH,—COO0 "] ) _
K =[H,0+1- LEHs —5.106x3=15-10-5
2= [H,07] [CH;—COOH]
pK,=-log K,=-log{1,5-10"% =4,8.
: [CH,—COO0~] . . ... , .
I rt =3 avait été calculé & partir des concentra-
Si le rappo [CH,—COOH] p ntr

tions initiales, on aurait obtenu, 1a encore, une valeur égale 4 3. Tout
se passe comme si I'acide éthanoigue et les ions ethanoate intro-
duits n'avaient pas réagi avec |'eau.

***Probleme n°® 3-3. Effet de Ia dilution sur [lionisation d'un
acide faible.

On considére la solution S, obtenue en dissolvant
0,1 mo! d'un acide AH dans I'eau de maniére a2 obtenir
1 € de solution.

. un prélevement de 100 cm?® de cette solution on
ajoute 900 em? d’eau pure. On obtient la solution S,.
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Par ailleurs, on place 10 em? de la solution S, dans une
fiole jaugée de 1 € et on compléte jusqu’au trait de jauge
par de |'eau distillée; soit 5; la solution obtenue.

La mesure au pH-métre du pH de ces trois solutions a
conduit aux valeurs suivantes :

Solution S, S | 5

pH 29 |34 | 39

a) Determiner la concentration de |'acide AH dans cha-
cune de ces 3 solutions. Que peut-on conclure des
valeurs du pH observé?

b) Déterminer les concentrations des espéces chimiques
présentes dans la solution S.,.

¢} On peut définir le degré d’ionisation « de I'acide AH
par le rapport du nombre de moles d’acide ionisé au
nombre de moles d'acide AH mis en solution. Calculer o
pour les trois solutions 5,, S, et S,. Interpréter gqualitati-
vement la variation observée.

a) Pour la solution S;, ona: ¢, =107 mol - £-1,
Le nombre de moles de AH, n,, introduit dans 1 ¢ de la solution S,
etait compris dans 100 cm? de la solution S, :

Mm=cy-v;=10"1%0,1 = 102 mol
d'ol : ¢; =10-? moi - ¢-7,

De méme le nombre de moles de AH, Ny, introduit dans 1 ¢ de la
solution S, était compris dans 10 cm? (1072 &) de la solution 5, soit :

N3=0C1vi=10""%x10"2=10"3 mo|
d’ob : ¢3=10"3mol. ¢1,

Si I'acide AH était fort, le pH des solutions §,, S,, S, serait respecti-

vement 1, 2, 3. Or il est sensiblem '
o . 3 ent supérieur ; on peut don ir-
mer que AH est un acide faible., g © affr

b) Le pH de la solution S, permet de calculer
[H;0*] = 10-pH = 10734 =4,0.10-% mol . ¢-1
d'oll I'on tire

K %
[QH- o e 10-14 4 _
| [H;0*] 70732 = 10719 =25 . 10-11 jyq]. ¢-1,
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- L'éfe::trnneutralité de la solution s'écrit ¢

[A7] +[OH-] = [H,0+]

d'ol {A‘]=[HQD*]—[GH“]
SOt : [A™] = [H,0+) puisque [OH~] est ultra-minoritaire devant [H,0%]
ou : [A"]=4-10-4 mo| - ¢-1

e La conservation de la matigre s'écrit :
[AH]o = [AH] +[A-] = ¢,
[AH] = ¢, - [A-]
[AH] = 10-2-4. 10°4=9,6 - 10-3mol - ¢-1.

¢} Les résultats précédents permettent de calculer « pour la soly-
tion 5,

N _[A7] _[A"]_4.10-4
 [AH], o 10-2
l convient de déterminer la valeur de [A”] pour les 2 autres solutions.
[A~] s’obtient & partir de Ia relation d'électroneutralité de la solution
[A7]=[H;0*] - [OH"]
Mais pour les 3 solutions acides étudiées, les ions OH- sont ultra-

minoritaires et leur concentration peut étre négligée devant celle des
ions H,O* :

=4.10-2=4 %,

{A‘]E[H3D+]= 10-pH
[A"],=1072%2=13-10"3mol . ¢~
[A7]3=10"3=13-10"%*mol - ¢ 1.

On en déduit :
LAl KO o ardcn g
Iy = c, == 10-1 . i 0
< . 104
a,=0 "k 131074 L4 161 434
3 g 10-3

On peut présenter ces résultats sous la forme du tableau

Solution S, S, S,
concentration 10-1 10-2 10-3
o 1,3 % 4 9% 13 %

* ‘aci : st
Ces résultats montrent que la réaction de l'acide avec l'eau e
d’autant plus avancée que la dilution est plus grande.
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=+probleme n° 3-4. Solution d’‘éthanoate de sodium.

Le pH d'une solution d’éthanoate de sodium déterming

au pH-metre, est 8.4.

a) Ecrire I'équation de la réaction des ions éthanoate
avec l'eau. Montrer que celle-ci fait Intervenir deux

couples acide/base que I"'on précisera.
b) Interpreter qualitativement le fait que la solution

est basique.
¢) Déterminer la concentration des différentes espéces

présentes en solution.

a) Les ions éthanoate CH;—COO~ réagissent avec I'eau selon la

réaction réversible :

CH,—C00- + H,0 = CH;—COOH + OH"
Base 1 Acide Z Acide 1 Base 2

Celle-ci fait intervenir les 2 couples acide/base :
— acide éthanoique/anion éthanoate reliés par le schéma :
CH,—COOH = CH;—COO™ +H"
— eau/ion hydroxyde correspondant au schéma :
H,O0 = OH™ +H*

On ohserve donc un transfert de proton de l'acide H,O a la
base CH,—COO~.

b) La_réactiun précédente produit des ions OH™ qui deviennent excé-
l?Eﬁ‘[ElH‘EE par rapport aux ions H;0* résultant de |'autoprotolyse de
I'eau. La solution est donc basique,

¢} o [Na*]=10-2 mol- ¢~ puisque Na* ne réagit pas.

o [H;0"] s’obtient & partir de la valeur du pH ;
[H;0*]=10"P"=10-84~4,0-10-2 mol - ¢-1.

o [OH] se calcule & partir du produit Ionique de |'eau :

[OH-] = K, _ 1014

“i,07] "0 84~ 1070 =25 . 10-6 mol - ¢-1.

o La relation exprimant I'é 45
calculer [.{;|_|3__{:FEI D_]"_t 'électroneutralité de (a solution permet de
o 001+ [OH )= [H,0"] + Ner
car [OH- HarG007] ~[Na*]=10-2

[OH"] et a fortiori [

SOit
mol . ¢-1

30" ] sont négligeables devant 10-2

mol - ¢ 1,

e ———————




» La relation exprimant la conservation de la matiére permet
d’'accéder a [CH;—COOH] :

[CH;—COOH] + [CH;—CO0 -] = [CH,CO0 " ], = [Na*] = ¢
d'od [CH,—COOH]={CH,—C00" ,—[CH,;—C0O0"]

Dans cette relation, remplagons [CH;—COO ~] par sa valeur tirée de
I’'équation d’électroneutralité :

[CH,—CO0-]=[Na*]+[HO*]—[OH"]

[CH,—COOH] =[OH "] - [H;0" ] == [OH "]
soit : [CH,—COOH]=2,5-10-% mol - £~
(puisque I'on peut négliger [H;0*]=4-10"2mol-£-1 devant
[OH™]).

**Praohléme n® 3-5. Solution d'ammoniac.

Une solution aqueuse d'ammoniac de concentration
c=4-10"2mol - £~ présente un pH égal & 10,9.

a) Ecrire I'équation de la réaction de I'ammoniac avec
I'eau. Préciser les couples acide fbase qui interviennent.

b) Calculer la concentration des diverses espéces pré-
sentes en solution.

¢} Déterminer la valeur de la constante dacidité du
couple auquel I'ammoniac appartient; en deéduire le
pK, correspondant.

a) L'ammoniac NH; réagit avec |'eau selon la réaction réversible :
NH; + H,O = NH} + OH -

Il s’agit d'une réaction dans laquelle I'eau transfére un proton & la
molécule NH,; pour former 'ion NHJ. Cette réaction fait don¢ interve-
nir le couple NHj /NH, relié par le schéma :

NH; — NH, +H*

acide 1 base 1
elle met également en jeu le couple H,O/0OH- correspondant au
schéma :

H,O —OH- +H*

acide 2 base 2

dans lequel I'eau se comporte comme un acide.

b) Les différentes espéces présentes en solution sont, outre les

molécules d'eau, les ions H,0*, OH- et NH} ainsi que les molécules
NH,.
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e [H,0*] se calcule & partir de la valeur du pH :
[H,0+]= 10-PH=10"19=1,3-10-1" mol - £-.

e [OH -] s’obtient & partir du produit ionique de I'eau :

K | - -4 -1
= £ =10"31=7,9-10"“mol - £-'.
[OH"] [H,0*] 10192

e L'électroneutralité nous fournit :

[NH;]+[H;0*]=[OH"]

[NH7]=[OH "] - [H;07]

ou : [NH:]==[OH"]
puisque I'on peut négliger la concentration des ions ultra-minoritaires
H,O* devant celle des ions [OH"].

On a donc :
[NH;] =79 10-% mol - €-1.

e Exprimons la conservation de la matiére: appliquée a I'élément
azote :

[NH,] + [NH;] = ¢
[NH,] = ¢ = [NH]
[NH;1=4-10"2-7,9-10"4=3,9-10-2 mol - ¢-".

c¢) La constante d’acidité du couple NH}; /NH; s'écrit :
_ [NH;] - [H;07]

K

: [NH; ]
o 3.9-107%) - {1,3-10" M
d'ou K all : - . 10- 10
2 7,9-10°4 O 10
Dol : pK,=-log (6,4 - 10-'9 =92,

**Probleme n° 3-6. Solution de chiorure o ‘ammonium.

On r.rﬁss-:rut 5,35 g de chlorure d'ammonium NH,Cl dans
de I'eau pure de manidre a obtenir 1 ¢ de solution. La

?;iuge1du PH de cette solution conduit & la wvaleur

a) Justifier qualitativem :
ent le fait i
présente un pH acide, que la solution obtenue

b} Déterminer |
es cong i
en solution. entrations des espéces présentes
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¢] Calculer la constante d'acidité du couple acide/base
&tudié ; en déduire la valeur du pK, correspondant.

Masse molaire de NH,C! : 53,5 g - mol” #

t, en solution, des ions CI™ (indif-

a) Le chlorure d’ammonium produi
t avec |'eau selon la

férents) et des ions NH; . Ces derniers réagissen
réaction réversible.
NH; +H,0 = NH, + H30"

Il s"agit d’'une réaction de cransfert de protons, dans laquelle NH3Z
fournit un proton a la molécule d’eau, conduisant & NH; {base conju-
guée de l'acide NH;} et a H,O* (acide conjugué de H,0). Il en
résulte un excés d'ion H,O' par rapport & l'eau pure. La solu-
tion est acide.

b) On détermine :
[H,0*]1=10"?PH=10"*1=7.9 - 10-% mol - £~

[OH-1= [Hf5+} - :g:: = 10-99~1,3-10-° mol - &-1.
[CI-]=10-1 mol - ¢ . L"électroneutralité de la solution s'écrit :
[NH;] + [H,07 ] =[CI7] + [OH™]
[NH3]=[Cl-] +[OH"] - [H;0"]
=10"1+1,3-10"2+7,9-10"°¢

Dol : [NH;1=10"" mol - £-1,
La conservation de la matiere conduit a :

[NH3] + [NHZ ] =[NHZ ],

[NH;lo=ICI"]=10"" mol - £-1
[NHg] = [NH; ], = [NH; ]

Remplagons [NH; ] par son expression fournie par |’ on o
: ar |'e .
troneutralité : P guation d’élec

[NH,] = [NH3 ], = [CI7] + [H;0*] - [OH "]
=10"1-10"1+7,9.10-%-1,3. 102
[NH3} =7.9- 10-¢ mol - ¢-1.

= [NH3] : [HED+] K. = (7,9 . 10'512

c) K, K,
[NHZ ] 10-1

~G,2-10-10

m.':.'.,._—--p-
i g
£

pK,=-log K,=-log (6,2- 10~ 9 ~9,2.
36

La quantité de matiére d’ions CI° introduits est 0,1 mol. Donc :
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***Probléme n° 3-7. Détermination expérimentale du pKa@

On dispose de deux solutions :

— solution A d'acide méthanoique H—COOQH de concen-
tration ¢, = 10" " mol - ¢~

— solution B de méthanoate de sodium H—COONa de
concentration ¢z = 10" " mol - -1,

On réalise plusieurs mélanges de v, cm3 de solution A
et vy cm> de solution B et pour chacun d’eux on mesure
le pH. Les résultats sont consignés dans le tableau sui-
vant . :

v, {cm3) 30 | 26 | 22 | 18 15 10

vy (cm?) 10 | 15 ( 18 | 22 | 25 | 30

- pH 33 (3537 ]38]|40] 4,23

1¢ Calculer les concentrations des espéces présentes
dans le 1*" mélange (v, = 30 cm3, vg= 10 cm?3).
[H—CO0 ] ot Sa Vg
[H—COOH] "¢, - v,
étre considérés comme égaux,

Montrer que les rapports

2° Justifier que la conclusion précédente est valable a
fortiori pour tous les autres melanges. Tracer la courbe

[H—C00 -]
[H—COOH]

Echelles - {1 ¢m pour 0,05 unité de log
1 ¢cm pour 0,5 unité de pH.

de variation du pH en fonction de - log

En déduire gue le PH peut s’écrire sous I3 forme ;
{H—COO‘]
- 4
[H—CO{]H] ‘
A partir de a courbe, trouver les valeurs de g et b

En déduire les valeurs du pK, et de la constante d’acidité
K, du couple acide/base étudié.

PH = alog

[ 1° Les espaces nrgene .
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il faut déterminer les nouvelles concentrations des corps introduits
dans le 1" mélange. On a pour I'acide méthanoique :

, _Ma_Ca"Va_10""x3-10°2

" =7,5-10"2mol - ¢!
ATy V4 + Vg 4.10°% o

et pour le méthanoate de sodium :
== e L O 25102 mol- £
D'od : [H—COO-];=[Na*]=¢;z=2,5-10"2mol - ¢ 7,
La valeur du pH permet de déterminer :
[H;0+]=10"PH = 10-33=5,0 - 10-* mol - ¢-1.
Compte tenu du produit ionique de I'eau, on en déduit :

_.'('E _ 10- 14
[H;O*] 10732
Les ions OH- sont ultra-minoritaires et leur concentration peut
étre negligee.

La relation d’électroneutralité s’écrit :
[H—COO~-]+[OH"]=[Na*]+[H;0*]
[H—COO - ]=[Na*]+[H0*]=ci+[H0*]

=25-10"2+5.10-4%
[H—COO-]1=2,55-10-2 mol - ¢-1.

La conservation de I'élément carbone permet d'écrire :
[H—COOH] + [H—CO0 "= ¢, + ¢}
[H—COOH] = ¢+ ¢z~ [H—COO0 -]
[H—COO-]=cj+ [HyO*]
[H—COOH] = ¢4~ [H,0*]
[H—COOH]=7,5-10-2-5.10-4
=745 -10-2 mol : £-7

[OH-]= =~2,0-10-"" mol - ¢-.

En revenant aux expressions littérales, le rapport [A—C00 s'écrit :

[H—COOH]
(H=COO "] _ cg+[H;0*]
[H—COOH] ¢;-[H,0+]
avec : ¢g=2,6-10"2mol-¢'; ¢4,=7.5-10"2mol - &' et
[H;O*]=5.10"% mol - ¢-". i
On peut done négliger [H,0 *] aussi bien au numérateur qu’au déno-

minateur et écrire °
[H—COO -] - ﬂé_ Cg - Vg

[H—COOH] ¢, ¢, - v,

L ¥ ]
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a0 pour les mélanges suivants, le pH est croissant donc [H,0 *] dimi-
nue ; on peut donc a fortiori le négliger devant ¢z et ¢, qui demeurent
supérieures ou égales 3 2,5 - 1072 mol - £-1. On peut alors établir le

tableau des valeurs :

[H=CO0"]_ g f2 V8 _ 15y e
%9 h—coon) - e, v, 9%,
puisque ¢, = Cp-
v, {cmd) 30 25 22 18 15 10
vg (cm?) 10 15 18 22 25 | 30
Vg 1
L g 0,6 0,818 1,22 1,66 3
Va 3
v
log ;E -0,48 | -0,22 | -0,087 | 0,087 |0,22|0,48
A
pH 3,3 3,5 3,7 3,8 4 | 4,3

Dol le graphe de la figure 1, représentant la variation du pH en fonc-
[H—COO -]

tion de log

[H—COOH]
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{.:Jn constate que I'ensemble des points se placent sur une droite dont
I'équation est :

[H—COO -] B
[H—COOH]
a est le coefficient directeur et b I'ordonnée a |'origine.

Dé:cermlnr:;-ns a A partir de 2 points pris sur la droite par exemple les
points K{0,25;4,0) et L{-0,25; 3,5) :

=Yﬁ_ﬂ= 4,{}_3,5 =
x.~x 0,26-(-0,25)

pH = alog

a

On lit, sur le graphe, I'ordonnée a I'origine : b=3.75.
On a ainsi établi expérimentalement la relation

[H—COO -]
H= = S
P log [ ] +3.75

Dans les solutions étudiées coexistent un acide (H—COOH) et sa
base conjuguée (H—COO~). lls donnent lieu & I"équilibre chimique
suivant : :
H—COOH + H,0 = H—CO00~+H;0"

Cet équilibre est caractérisé par la constante d'acidité du couple
HCOQOH/HCOO ™~ :

¢ o [H—C00"]-[H;0"]
i [H—COOH]

Cette relation peut &tre mise SOuUs ja forme :

) H—C0O0 "]
pH = pK, + 109 1r—r50H]

avec I'expression établie précédemment conduit a :
pK,=3.79
K, =10Pk=178-10"%

La comparaison
d’ol I'on déduit !

s*probléme n° 3-8. Solution de diéthylarnine.

=
NH est une base faible. Quel

1° La diéthylamine {C,Hs),
est son acide conjugué?

2° Une solution de disthylamine a un pH égal a 10,8.
Le pK, du couple acidefbase correspondant est 11,1.

Calculer les concentrations des diﬁérenteslespéces chi-
migques présentes dans la solution. En déduire la concen-

tration de la solution de digthylamine.

40
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10 L’acide conjugué de la diéthylamine est |'ion diéthylammo-
nium : [CEHEJINHE*

20 La diéthylamine donne lieu a I"équilibre :

{CEHE}ENH + HED = {CEHEIENHE +0H"

gues présentes dans la solution sont, en plus des

Les especes chimi
es molécules {C,Hg),NH et les ions (C,Hg),NH3,

molécules d'eau, |
H,O* et OH".
o La valeur du pH nous.donne :

[H;0*] = 10-PH=10-198=1,6-10-"" mol - =1,

LY

e D'o0 :

[OH-]= 10°" _10-32~6,3-10-4mol - ¢~
[HO 7] '

e La condition de neutralité électrique impose :
[Hy0*] + [(C,Hg),NH3 ) = [OH ]

Comme on est en milieu basique, on peut négliger la concentration
des ions H;0O * ultra-minoritaires devant celles des autres ions, d’ou :

[{C,H5),NH3 ] =[OH"]=6,3 - 10-% mol - £-1.
e La constante d’acidité s’écrit :
_ [(CHe),NH[H;0 *
’ [(C2Hs),NH; |
K, [(CaHg)oNR3 |

d ol H:),NH] =
ou [{C,He), ] [H,0"]
or K,= 10 -PKa = 10~ 111
10-"11%x6,3-10°4
[{C,Hg),NH] = 1.6-10-11

; [(C,Hs),NH] = 3,1 -10-%mol - £-1.

s La conservation de la matiére nous donne, en désignant par c la
concentration de la solution de diéthylamine :

¢ = [(C,H5),NH] + [(C,Hg),NH3 |
soit c=3,1-10-4+6,3-10"4
c=94-10"*mol - £-1.




CLASSIFICATION DES
COUPLES ACIDE-BASE

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. FORCE RELATIVE DES ACIDES ET DES BASES

Le solvant est I'eau; nous allons classer les couples dans I’eau.

1.| Force relative des acides faibles

Un acide faible fournit une quantité limitée d’ions H,O* en solution
aqueuse car sa réaction avec ['eau est réversible :

AH+H.0 = A-+H,0*
La constante d’acidité du couple AH/A ~ s'écrit ;

A-]- 1,07
K= an

Un acide est d’autant plus «fort» qu’il fournit davantage d’ions H;O* 2
une concentration donnée. Si [H,O*] est plus grand, [A ~] I'est également
(puisque Iionisation de AH fournit un ion A~ pour un ion H,;O*) et [AH]
qui représente la concentration en acide a ’équilibre est alors plus faible.
Plus un acide est «fort», plus le numérateur de I'expression donnant K, ¢st
glevé et plus le dénominateur est faible; X_ est donc plus grand.

Comme pK, =-log K, varie en sens inverse de K, on peut conclure :

o Un acide faible est d’autant plus «fort» que la constante K, du couple
auquel il appartient est plus grande.

e Un acide faible est d’autant plus «fort» que le pK, du couple auquel il
appartient est plus petit.

Exemples :

e Acide méthanoique/ion méthanoate : K, = 1,7 - 10~*
Acide éthanoique/ion éthanoate : K, = 1,6 - 107> )
L’acide méthanoigue est un acide «plus fort» que I'acide éthanolque.
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o Acide ¢thanoique/ion éthanoate : pK, =48
Acide chloroéthanoique/ion chloroéthanoate : pK, =29.
L'acide chloroéthanoique CH,CI—COOH est un acide «plus fort» que

['acide éthanoique.

E Force relative des bases faibles

Elles réagissent avec I'eau selon la réaction réversible :

A-+H,0O = AH+OH"

La base A~ est d’autant plus «forte» qu'a concentration donnée, elle fournit
davantage d’ions OH™ ; corrélativement [AH] est alors plus élevé et [A7]
plus faible, de méme que [H,0"] (qui varie en sens inverse de [OH" ]). La
constante K, est alors plus faible (car son numérateur est plus petit et son
dénominateur plus élevé) et le pK, plus grand.

Une base faible est d’autant plus «forte» que la constante d’acidité du
couple acide/base auquel elle appartient est plus faible ou que le pK, du
couple est plus grand.

En d’autres termes :

Une base est d’autant plus «forte» que son acide conjugué est plus
faible.

Exemples :

e Couple ion ammonium/ammoniac : pK,=9,2
Couple ion éthylammonium/éthylamine : pK, = 10,8.
I ’éthylamine est une base plus forte que Yammoniac.

Retenez le schéma suivant pour les couples AH/A[ ¢t AH/A, tels .
que pK; <pK;. |

Acides de plus en plus forts

A.H plus fort que A H I

] I > |
I:l'm1 PK;; FIK k

Bases de plus en plus fortes

A- plus forte que A- i
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o Acide éthanoique/ion ¢thanoate : pK, = 4,8
Acide chloroéthanoique/ion chloroéthanoate : pK, =2.9.
[’acide chloroéthanoique CH,CI—COOH est un acide «plus fort» que

I'acide éthanoique.

2.| Force relative des bases faibles

Flles réagissent avec I'eau selon la réaction réversible :
A +H,O0=AH+O0OH-

La base A~ est d’autant plus «forte» qu’a concentration donnée, elle fournit
davantage d’ions OH™ ; corrélativement [AH] est alors plus élevé et [A™]
plus faible, de méme que [H,07] (qui varie en sens inverse de [OH"]). La
constante K, est alors plus faible (car son numérateur est plus petit et son
dénominateur plus élevé) et le pK, plus grand.

Une base faible est d’autant plus «forte» que la constante d’acidité du
couple acide/base auquel elle appartient est plus faible ou que le pK, du
couple est plus grand.

En d’autres termes ;

Une base est d’autant plus «forte» gue son acide conjugué est plos
faible.

Exemples :

¢ Couple ion ammonium/ammoniac : pK, =9,2
Couple ion éthylammoniuvm/éthylamine : pK, = 10,8.
L’éthylamine est une base plus forte que 'ammoniac.

Retenez le schéma suivant pour les couples AH/A[™ et AH/A; tels
que pK| < pk,.

Acides de plus en plus forts

A.H plus fort que A,H

I [ >
pK, PK; pK.

Bases de plus en plus fortes

A3 plus forte que A7

i B




3.| Cas particulier des acides forts et des bases fortes

a) Les acides forts

Comme ils réagissent avec I’eau selon une réaction totale, on ne peut pas
définir, pour les acides forts, de constante it

Conséquences :
e Dans I'eau, tous les acides forts sont également forts.

Remarque : on dit encore que I'eau nivelle a force des acides forts.

e La base conjuguée d'un acide fort est une base de force nulle : elle est
sans action sur I'eau. En effet elle n’a aucune tendance a fixer un proton
puisque la réaction :

réaction
AH + HED i fﬁl - + Hjﬂ ¥
acide fort | Basc 2 totale Acide 2
Base 1 de
force nulle

est totalement déplacée vers la droite.

e Une solution d’acide fort ne renferme (exception faite de I'eau) qu’un seul
acide : I'ion hydronium H,0*,

b) Les bases fortes
Elles réagissent avee 'eau selon une réaction totale.

Exemple : I'ion éthanolate
réaciiom
C,H—0- + H,0 —= CH—OH+OH~-

| Act |
Base fore cide 2 totale Acide | de Base 2

force nulle
Conséquences :

e Toutes les bases fortes sont également fortes dans I'ean.

e L’acide conjugué d'une fase forte est sans action sur I’eau; c’est un acide
de force nulle dans I'eau.

e Une solution de base forte ne renferme (exception faite de I’eau) qu’une
seule base : I'ion hydroxyde OH -,

B. CLASSIFICATION DES COUPLES ACIDE/BASE;
APPLICATIONS

1.| Couples acide/base classés selon leur pK,

Voir le tableau des principaux couples a la page 45.

¥

"



cides de
is en plus

forts

| oy foccsl (|
Acide Base
nom formule P formule nom

Acide phosphorique H,PO, *.2 H,PO; 1on dihydrogénophosphate
Acide chloroéthanoique CH,CICOOH 2,9 CH,CICOO - | ion chloroéthanoate
Fluorure d’hydrogéne HF 5 B F- ion fluorure

Acide méthanoique H—COQOH 3.8 H—COO - 10n méthanoate

Acide benzoique C.H,—COOH 4,2 | CHy—COO~ | ion benzoate

Acide éthanoique CH,—COOH 48 | CH;—COO~ | ion éthanoate

ion dihydrogénophosphate H,PO; 7.2 HPO3 - ion hydrogénophosphate
10N ammonium NH; 9.2 NH, ammoniac

cyanure d’hydrogéne HCN 9,3 CN - ion cyanure

ion triméthylammonium (CH,);NH ™ 9,8 (CH,),N triméthylamine

ion triéthylammonium (C,Hq);NH * 10,6 (C,Hg)3N triéthylamine
“ion méthylammonium CH,—NHj 10,6 CH,—NH, | méthylamine

ion diméthylammonium (CH,),NH; 10,7 (CH3),NH | diméthylamine

ion éthylammonium C,H;NH] 10,8 C,H,NH, éthylamine

ion diéthylammonium (C,H),NH; 11 (C,H;),NH | diéthylamine

ion hydrogénophosphate HPOZ" 12.3 PO;- ion phosphate




2.

Application aux domaines de prédominance
Nous avons vu au chapitre 3 que lorsque :

PH = pK, 2 [Base] = [Acide]

pH <pk. = {prédﬂminanc& de la
e forme acide

pH>pk = {Prédﬂminanca: de la
¢ forme basique

Pra}thuement, on peut retenir que si le pH différe du pk, de plus de une
unite, la forme prédominante devient pratiquement la seule forme existante.

C. INDICATEURS COLORES

1.| Définition et exemples

Les indicateurs colorés sont des substances dont la couleur dépend du pH

du milien ot elles sont placées; le changement de couleur se produit dans
un domaine de pH appelé zone de virage (fig. 1).

H
Rouge violace P A

&
-9,8
PHTALEINE . Bleu
] A
Incolore ¥ 7.6 i '
Jaune. 4 1- BLEU DE
BROMOTHYMOL
6.2
ROUGE *
DE METHYLE T“a”“e
]
S HELIANTHINE
Rouge 3,1 I Py
Y
1 Rouge
Fig. 1 o+
46

i

__u__"'l._

wra

ot



:ﬂ Mode d’action d’un indicateur coloré
e On peut assimiler un indicateur coloré & un acide faible InH réagissant

InH + H,0 = In~ +H;0*

avec 'eau !

Le couple InH/In~ est caractérisé par la valeur de son pX, not¢ pK;; la
forme acide InH et la forme basique In~ presentent des teintes différentes.

Pour I'hélianthine, la forme acide est rouge tandis que la forme basique est
jaune. Le pK; du couple correspondant est égal a 3,7.

. A pH>4,5 (donc supérieur & pk;), la solution est jaune car la forme
basique In~ est largement prédominante et sa couleur 'emporte.

o A pH < 3 (donc inférieur a pk;), la solution est rouge car la forme acide
InH est fortement majoritaire et communique sa couleur a la solution.

» La teinte sensible de I'indicateur correspond a I'égalité des populations
en formes acide et basique, soit ; [InH] =[In~] c’est-a-dire pour pH = pK;
[In~])

puisque pH = pkK, + log [—In—Hl

» La forme acide impose sa couleur si [InH] est trés supérieur a [In~]; pra-
tiquement cela s¢ produit pour [InH] = 10[In"]; ce qui entraine :

pHépK;+lng%=pKf—l

o De méme, la forme basique In~ impose sa couleur si1 :

[In-]= 10[InH] ‘ +
H
soit : pH = pK; + log 10 =pK, + | p

Couleur basique In- prépondérant

Ces résultats
sont résumeés

par le schéma

pK,+ 1

de la figure 2 :

- mﬁe de Z“:r‘ifag‘: 1 pK; de l'indicateur : [InH] ={In"]
virage a alors pK,~ 1

une «largeur»

de 2 unités de

pH. Couleur acide InH prépondérant

Fig. 2
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3.| Emploi des indicateurs colorés
® i la détermination approchée du pH;

® 4 la détermination de I’équivalence au cours d’une réaction acide-base
(voir chapitre 5).

*Probleme n® 4-1. Couples acide/base.

On considére les espéces chimiques suivantes :
a) F- b) CH,—NH} ¢ CsH,—CO0O0"~
d) H,PO; e} HCN fy CO%-

NMommer ces différentes especes. Indiquer a quels
couples acide/base elles appartiennent en précisant si
elles constituent l'acide ou la base du couple considéré.

a) F~ est l'ion fluorure ; c'est la base du couple HF/F-.

b} CH;—NHZ est I'ion méthylammonium ; c¢’est I'acide du couple
CH;—NH3 /CH;—NH,.

¢) CgHe—COO~ est l'ion benzoate: c'est la base du couple

d) H,PO; est lion dihydrogénophosphate; c'est la base du
couple H;PO,/H,PO;, mais c’est également |'acide du couple
H,PO; /HPOZ-.

€) HCN est le cynanure d’hydrogéne; c’est l'acide du couple
HCN/CN-.

fy COZ- est I'ion carbonate: ¢’est la base du couple HCO3/CO35~.

- —



s*probléme n° 4-2. Force des acides et des bases.

a) Lorsque I'on remplace prngressiuemgnt les atomes
d’hydrogéne du groupe méthyle de l'acide é&thanoique
par des atomes de chlore, on obtient successivement
les acides chloroéthancique, dichloroéthanoique et tri-
chloroéthanoigue.

La détermination du Pk, des couples
R—COOH/R—COQ - a conduit aux valeurs suivantes :

R=CH;: pK;=4.8

R=CH,Cl: pK,=29
R=CHCL : pK,=1.,3
R=CCl;: pK;=0,7.

Classer les différents acides de ces couples selon leur
force décroissante. Que peut-on conclure ?

b) Lorsque l'on remplace progressivement les atomes
d’hydrogéne de I'ammoniac par un groupe méthyle, on
obtient successivement la méthylamine, la diméthyla-
mine et la triméthylamine.
La détermination du pK, des couples dans lesquels les
cOmposés precedents constituent la base a conduit aux
valeurs suivantes : NH; : pK;=9,2

CH,—NH, : pK, = 10,6

(CH3),NH : pK, = 10,7

{CH3)3N @ pK,; = 8.8,

Classer ces difféerentes bases selon leur force décrois-
sante. Peut-on tirer une conclusion comparable 3 celle

de la question a.

a) Plus le pK, du couple considéré est faible et plus I'acide est fort.
Ces acides se classent donc selon leur force décroissante dans

I'ordre suivant :
CCl;—COQOH = CHCI,—COOH > CH,Cl—COOH = CH,—COOH

On peut conclure que le remplacement par des atomes de chlore,
des atomes d’hydrogéne du groupe méthyle de I'acide éthanoique
accroit I'acidité de ce dernier et que cet effet est cumulatif : I'acide
trichloroéthanoique étant le plus fort.

b) Plus le pK, du couple considéré est élevé, plus I'acide du couple
est faible et plus la base est forte.

Les bases étudiges se classent donc selon leur force décroissante
dans 'ordre suivant :

(CH4), NH > CHy—NH, > (CH,)3 N > NH,
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Dans ce second cas, on constate que le rempracenjent dﬂs.afnmes "y
d’hydrogéne de NH, par des groupes méthv:le accroit Ia ha_slmté car i
ces amines sont des bases plus fortes que I'ammoniac; mais contraj- i,
rement au cas a), cet effet n'est pas cumulatif puisque la triméthyla- ;
mine n'est pas le composé le plus basigue. -
" . [ s
**Probléme n° 4-3. Détermination d'un pK,.
_ g -
1° On réalise une solution d’acide benzoique,
CeH;—COOH de concentration ¢= 10°2mol - €-1; elle A
présente un pH égal a 3,1.
a) Evaluer les concentrations des différentes espéces ¢ =
chimiques présentes dans la solution. Comparer les ,
populations correspondantes. A
b) Déterminer la constante d’acidité K, du couple étudié -
{I} ainsi que la valeur du pK, correspondant. y -
2° On considére le couple {ll}) : cyanure d’hydrogéne |
(HCN) fion cyanure {CN™}, dont le pK, est égal a 9,4. o
Quel est des deux couples celui qui posséde : 3
| — l"acide le plus fort? ﬁ.
T I','L_i — la base la plus forte? g,
il
i fl' 1 .
| 1° &) L'acide benzoique réagit avec I'eau : -
il CeHs—COOH + H,0 = C4H;—COO0" + H,0*
[; .f.; o La valeur du pH nous permet de cﬂ|¢;u|er‘IHaﬂ+] : {5
it sk .
I o o H30% ] = 305PH 243073 mol - ¢+ 1 |
B ! s i = - PRI ". [E
-!'i?ili: SI',DII % _.:.::1;."" o 't-,.‘.[l'i:aﬁ:"] i 719 2 1n-—riimuh:_.tf— 'I.
[ .1 i 'il-‘r-:'_' otz e :;_-_"l' - ..:_:' 3 ”»
| : TR T |
il G- = K 10-14 55
i L 45a = r~ .10-11 , g1
J:]fl .__ i [H,0*] 7,9-10-4 1.26 - 10 mol - £ ". i
E'J o La-neutralité électrique de Ia solution conduit a : ?
A i1 |
I [H0*] = [CaHs—CO0- 1 + [OH]
il S0it _ 5 .
f [CeHe—C00") = [H,0*] - [OH-] bt
=79-10"%-1,26-10"" ?

[cﬁﬂs‘—(:ﬂﬂ"]"_.-- 7.9-10-% mol - #-1. ,
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b

. La conservation de la matiére impose :
[CgHs—COOH] + [CsH—CO0~ ] =¢c=10"2mol - ¢~
[CsHs—COOQOH] = 10-2-7,9- 104
[CcH;—COOH] =9,2 - 10-3 mol - ¢-1.
La comparaison de ces concentrations montre gue si I'on excepte les
molécules d’eau, de loin les plus nombreuses, la population majori-
taire est constituée par les molécules CgHs—COOH ; les ions H,0* et

les ions CzHs—COO™ minoritaires sont 11,5 fois moins nombreux.
Quant aux ions OH", ils sont ultra-minoritaires.

d'ou

b) La constante d’acidité du couple acide benzoique/ion benzoate
est :

g = LeHs—CO0"][H;0"] (7,9 -10-42
2 [CeHe—COOH] 9,2-10°3
Dol la valeur du pK, :
pK,=-log K, =-log (6,8 - 10-5)
pPK,=4,17,

=~ 6,8 - 1075,

2° L'acide le plus fort est celui dont le pK, est le plus faible ; I'acide
benzoique est un acide plus fort que le cyanure d’hydrogéne. La
hqse conjuguée la plus forte est celle qui correspond & l'acide le plus
faible : I'ion ecyanure est une base plus forte que l'ion benzoate.
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REACTIONS ACIDE/BASE
COURBES DE VARIATION DU pH

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. REACTION ENTRE UN ACIDE FORT ET UNE
BASE FORTE

1. Equaﬁnn-bﬂan de la réaction

La réaction acide/base qui se produit est la réaction des ions H,O* fournis
par 'acide avec les ions OH~ apportés par la base pour donner des molécules
d’eau selon la réaction quasi totale;

H,0* + OH- — 2H,0

Cest la réaction inverse de 'autoprotolyse de l'eau.

2.| Equivalence acido-basique

o Définition 1
L’équivalence acido-basique est réalisée lorsque la quantité de matiére d’ions
H,0O* apportes par I'acide fort est égale a la quantité de maticre d’ions OH"
fournis par la base forte. '

fyo+=Mon”

e Propriété

A ’équivalence acido-basique, le pH d’un mélange d’acide fort et de base

forte eét égal a 7.

+ Relation entre les concentrations ¢ et les volumes v des solutions

L’acide apporte - Ay .0+ =€ " Va (v, en lftres).
La base apporte : Hoy~ =< " Vb (v, en litres).

A 1'éguivalence :

Cn'l-’ﬂ=fb"|"#
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.on » cetle relation est vaiabieé pour Uil RoneaLiae feaygiasalit
Attentioft -
avec uné mon

du pH lors de I'addition d’une solution de base

riation i if
@ e e solution d’acide fort

forte a un
g) Dispositif expérimental (fig. 1).

r ™, "

volume
verse

r @ 1§ 1

solution d'hydroxyde
[ de sodium de

concentration ¢,
O

S

Fig.1

v, cm? de solution
d'acide chlorhydrique
de concentration ¢,

Tt P T b
aaaa:@i—-_. :

Ty,

0\ 14

pH-meétre

agitateur
magneétique
o

A un volume v, =20 cm’ d’une solution d’acide chlorhydrique de concen-
tration ¢, = 107! mol - €~ 1, on ajoute progressivement une solution d’hydro-
xyde de sodium de concentration ¢, =10 =! mol - ¢~ 1.

On trace lIe graphe pH =f(v) on v est le volume de solution basique ver-
sée (fig. 2).

b) Caractéristiques de la courbe pH = f(»)

o Clest une courbe croissante (on part ici d’un pH acide pour atteindre un
pH basique).

e Au début de I'addition : la variation de pH est trés lente.
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o A I'équivalence : on observe un brusque et important saut de pH; I'équiva-

3
lence a lieu & pH 7 pour v=V¥g = 20 cm”.

Au-dela de I'équivalence, le pH croit de plus en plus lentement.
h

Remarque ! I'amplitude du saut de pH & [l'éguivalence diminue

jorsque les solutions sont plus diluges.

Y Py ks [ yroizk I H ! = et
W et s ] : e 1 ' :
i 1 5 i
k d - - i i H I AT — : i —— . T
" N At e — 1 i . r
LRty R e e St St = . : : g
B T . 1 1 ' H . ' ' 1 - t
1 : 1 i Focts ey e e | el R BT T 1Y i e B o e 1
ot o T | =] | r . ' H r i b _ |
. ' . 1 1 e e e e P e BT L R L L e e . T
r ] JFOPPR T Py Py TLE TS LRI T i ¥ H =
p o g e R E P T by et s b ERETERT e : R o e
. . H 2 ) JeRiLh H 5 e U] LR oo, v e e il - g sl o sy ey — = el Rt

35550 T _"§ Phtaléine s PR e ey

Bl&t dé R titice g
B | hrﬂmﬂthfmﬂl e “E“T""T-..FEIHT_ .; o :_!__.:_

)
P T |
| FEA

Hélianthine i i

10 V= 20 v : velume de
3 soude versée [em?)

Fig. 2

4.| Application au dosage d’une solution d’acide fort ou de

base forte

On dose un volume déterminé v, de la solution acide de concentration ¢,
inconnue au moyen d’une solution de base forte de concentration ¢, connue.
Soit v; le volume de la sclution basique nécessaire pour obtenir I'équiva-
lence; on calcule alors : s Vg

I',"ﬂ=

¥

o

Comment déterminer expérimentalement le point d’équivalence ?
a) Par pH-métrie :

On réalise le montage de la figure | et on trace la courbe pH =/f(¥) de
la figure 2.

Le point d’équivalence est situé 4 pH = 7. On lit donc P'abscisse vy du point
d’ordonnée pH = 7.
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5) Au moyen d’un indicateur coloré :

La zone de virage de I'indicateur choisi doit encadrer le pH du point d'équi-
valence (ici pH = 7).

Le bleu de bromothymel (jaune & pH < 6,2 et bleu a pH > 7,6) est le plus
approprié. Mais €tant donné I'amplitude de la variation de pH, 'hélianthine
(rouge 2 pH < 3,1 et jaunc a pH > 4,4) ou la phtaléine (incolore 4 pH < 8,2
et rouge violacée & pH > 9,8) conviennent également dés lors que les solu-
tions intervenant dans le dosage ne sont pas trop diluées (voir pro-

bleme n° 5-4).

B. REACTION ENTRE UN ACIDE FAIBLE ET UNE BASE
FORTE

1.| Equation-bilan de la réaction

Considérons action, sur un acide faible AH, d'une base forte comme
'hydroxyde de sodium. Au cours de la réaction, les ions OH- apportes par
la base transforment I'acide AH en sa base conjuguée A- selon une réaction

pratiquement totale :

AH + OH- — A- +H,0

Exemples : CH,—COOH + OH~ — CH,—CO0~ +H,0
NHj; + OH- — NH; + H,0

2.| Equivalence acido-basique

a) Définition
lorsque le la quantité de matiére

1’équivalence acido-basique se produit
égale 4 la quantité de matiére

d%ions OH- apportés par la base forte est
d’acide mis en solution. On a alors ! Agy~ =My

Cb'pb=cﬂ-pd

b) Propriéte

A Péquivalence acido-basique, un mélange d’acide faible et de

base forte présente un pH basique.

I’équivalence, on a unc

réaction montre qu'a _
un pH >7du fait de la

En effet, 'équation-bilan de la
base; sa solution a

solution d’ions A-. Or A~ estunc
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réaction de ces ions A~ avec I'eau, qui, bien que trés partielle, produit des
ions OH- selon :

A-+H,0 = AH + OH-

3.| Variation du pH au cours de I'addition d’une solution de
base forte a une solution d’acide faible

@) Etude d’un exemple :

SR e o o volume de-soude:
v {cm?)

Fig. 3

Le graphe de la figure 3 reproduit la variation du pH observée lorsqu’on
additionne progressivement un volume v d’une solution d’hydroxyde de
sodium de concentration ¢, = 10" ! mol - ¢-' 4 un volume v = 20 cm® d’une
solution d’acide éthanoique de concentration G, =107} mnf- £

b) Allure de la courbe

e La courbe est croissante : on part d'un pH acide et

. on atteint des
pH basiques.

e Au tout début de Paddition, on observe une variation de pH plus rapide
que dans le cas de la réaction acide fort + base forte,

e Puis on observe unc faible variation du pH dans un domaine relativement

€tendu de part et d’autre du point X dit de demi-équivalence o la courbe
présente une tangente d’inflexion de faible pente.
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e Au voisinage de I'équivalence £, on obscrve un brusque saut de pH (mais
dont lamplitude est plus faible que dans le cas d'un acide fort réagissant

sur une base forte).
o A DI'équivalence : v, = 20 cm?, le pH est basique (8,75).

s Au-dela de I'équivalence, le pH croit lentement,

¢) Points remarquables

i s ¢
e Le point d’équivalence E : situé & pH basique et 2 I'abscisse : vy =

a’ "

i
Ch

Dans le cas étudié, le pH est celui d’une solution d’éthanoate de sodinm de
concentration 5- 102 mol - €', soit pH = 8,75 (vous remarquerez que la
concentration a été divisée par 2 du fait de laddition d'un égal volume de

solution basique).
e Le point de demi-équivalence K (v = v /2)

— La demi-équivalence est obtenue quand on a ajouté la moitié du volume de
la base nécessaire pour atteindre I’équivalence.

On a donc transformé la moitié de I'acide initial AH en sa base conjuguée
A”. On a donc en ce point [AH] =[A"]

Retenez :

A la demi-équivalence, I'acide faible 2 doser et sa base conjuguée
coexistent 4 concentrations égales.

— D’aprés la relation définissant la constante d’acidité du couple AH/A- :

o [AT] [HO°]
*" T [AH]

on voit qu'a la demi-équivalence -

K,=[H;0*] soit pH =pK,

-. Les mélanges correspondant i la demi-équivalence constituent des solu-
tions tampon et permettent la détermination du pK, du couple concerné,

4.| Application au dosage d’un acide faible

’D!t‘.! ﬂ?ere comme dans le cas d’un acide fort (voir figure 1).
L’équivalence acido-basique se détermine soit

a) par pH-métrie :

G o ¥
a'n ttracﬂ la E:aurbe PH = f(v), v étant le volume de la solution de base forte
Joutce. Mais, comment obtenir Je point d*équivalence E?
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Conseil pratique :

E;zn;nepzﬂi E;LM r:;itézivalence E par la méthode des tangentes (voir
h i ! » €1 un point quelconque de la courbe situé au-
dela f:lu saut de pH, une premiére tangente D, 4 la courbe; puis tracez une
dﬂumém_e tangente D, paralléle 2 D, en un point situé avant le saut de pH.
Construisez alors la droite D équidistante de D, et D, qui passe donc par
le milieu P du segment P, P, de la perpendiculaire commune aux deux tan-
gentes, L'intersection de D avec la courbe fournit le point d’équivalence E,

b) an moyen d’un indicateur coloré :

ﬂttentfun : la zone de virage de l'indicateur coloré choisi doit se
situer a pH basique, en encadrant au mieux le pH du point d'équi-
valence. De plus, la zone de virage doit intercepter la courbe de pH

dans un domaine ou celle-ci est encore proche de la verticale. Obser-
vez la figure 4.
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Conclusion : 1a phtaléine est I'indicateur coloré usuel qu’il faut pour détermi-
ner ’équivalence lors du dosage d’un acide faible par une base forte. ‘
L'hélianthine qui vire & pH acide est a exclure : ¢lle vire avant que la demi-
équivalence ne soit atteinte!

v - volume de soude
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5| Application & la détermination du pK,

11 suffit de mesurer le pH i la demi-équivalence puisqu’alors :

pH = pk,

Pour réaliser un mélange correspondant a la demi-équivalence, on peut aussi

mélanger au sein d’un volume d’eau quelconque :
— soit # moles de l'acide faible AH et #/2 moles d’'une monobase forte

(comme I’hydroxyde de sodium);
— soit n moles de lacide faible AH et » moles du solide ionique

ANa (ou AK).

C. REACTION ENTRE UNE BASE FAIBLE ET UN ACIDE
FORT

1.| Equation-bilan de la réaction

Les ions H;O* apportés par I'acide transforment la base B en son acide
conjugués BH* selon une réaction pratiquement totale.

B + H,0* — BH* +H,0

Exemples : NH, + H,0* — NHj} + H,0
CH,—C00- +H,0* — CH,—COOH + H,0

2.| Equivalence acido-basique

a) Définition
L’équivalence acido-basique est atteinte lorsque la quantité de matiére
d’ions H,0* apportés par 'acide fort est égale 4 la quantité de matiére de
la base faible initialement mise en solution.

HHJD* =Cﬂ' 3 Eﬂ E-t ”B = 'cb " ‘l-’b

L’équivalence acido-basique a donc lieu lorsque :

Cﬂ'l?ﬂ‘:fﬁ'l-'ﬁ

b)) Propriété

A P’équivalence acido-basique, un mélange d’acide fort et de base faible
présente un pH acide.
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l Justification :

L'équation-bilan de la réaction nous montre que l'acide faible BH* (par

exem!:nle NHZ ) se forme; cet acide confére donc 2 la solution un pH acide
du fait de sa réaction trés particlle avec I'eau :

BH* + H,0 = B+ H,0*

3. Variqtfan du pH au cours de I'addition d’un solution
d’acide fort a une solution de base faible

a) Etude d’un exemple

I ! ——————
Dami-éqqlivalﬂm‘:e ok !
:- -I 5 f:-"':; i
: _]| R o o Equivalence
ey
L ‘|
§50 gt
.:. |. st
R P R
Ve v [cm?)
2 - volume d’acide
Fig. 5 ajouté

Le graphe de la figure 5 reproduit la variation du pH observée lorsqu’on
additionne progressivement un volume v d’une solution d’acide chlorhy-
!' drique de concentration ¢, = 10~ mol - €-! 2 un volume v, = 20 cm’ d'unc
1 solution d’ammoniac de concentration initiale ¢, = 10~! mol - €~ 1.

b) Allure de la courbe

|
‘ e La courbe est descendante : on part d'un pH basique ct on atteint des
pH acides,

il e Au tout début de I'addition, on observe une variation assez rapide de pH.
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e Puis on observe une faible variation du pH dans un domain
¢tendu de part et d’autre du point K de demi-équivalence oy
sente une tangente d’inflexion de faible pente.

= T'Elaii\"ﬂmﬂnt
la courbe pre.

e Au voisinage de I'équivalence E, on observe une brusque chute de pH
e A I'équivalence E : v =20 cm?; le pH est acide (5,3).

e Au delad de I'équivalence le pH décroit lentement.

¢) Points remarquables

e Le point d’équivalence E situé & pH acide et a ’abscisse :
_C ¥
Cﬂ'

Dans le cas étudié, c’est le pH d’une solution de chlorure d>ammonium de
concentration 5 - 1072 mol - £~ ! (pH = 5,3).

Ve

o Le point de demi-équivalence K correspondant a I'abscisse vg/2; on a donc
transformé la moitié de la base B initialement présente en son acide conju-
gué BH*. On a donc en ce point :

(B] =[BH"]

¢ Retenez :

A la demi-équivalence, la base faible 4 doser et son acide conjugué
coexistent 4 concentrations égales.

D’aprés la relation définissant la constante d’acidité du couple BH* /B :

[B]-[H,0"]
K= ]

A la demi-équivalence, puisque [B]=[BH"], on a:

pH = pkK,

K,=[H;0*] soit

12 demi-équivalence permettent la détermi-

Les mélanges correspondant a | .
; 7 a réalisation de solutions tampon.

nation du pK, du couple concerné et 1

4.| Application au dosage d’une base faible
me précédemment, ici la base est dans le b

écher et 'acide

On opére com
dans la burette.
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L’équivalence se détermine soit :

a) par pH-métrie
On trace la courbe pH =f(v) et on détermine le p
la méthode des tangentes (voir figure 5).

oint d’équivalence E par

) au moyen d'un indicateur colore

Attention : la zone de virage de l'indicateur utilisé doit se situer a
pH acide, en encadrant au mieux le pH du point d’équivalence E.

Observez la figure 6.

pH

v . volume d'aci
ajouté

Conclusion : le rou :
g ge de méthyle (zone de vi
Zhiig ' virage pour 4,4 <
; g;ac?teturl usuel qu’il faut utiliser lors du dosage d’une base F:t}'zb? s
e fort; g1 L vire 3 ' ;
; la phtaléine qui vire a pH basique est 3 proscrire (voir ﬁgﬂlt ;;1

5.| Application a Ia détermination du pK
A

Il suffit de .

B réalise:t:um;]h PH 4 la demi-équivalence puisqu’alors ; pH = pX,

el ' m rEmgf: correspondant 4 1a demi-e’quivalﬂnﬂe' et
au sein d’un volume d'eau quelconque » ON peut aussi

— S0ut 7 moles de la base faible B et

Pacide cHlothydsidne). n/2 moles d’un monoacide fort (comme

— 30it 7 moles i
de la base faible B et moles du solide ionique BHCI

e ey

A ——
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D. EFFET TAMPON

1.| Définition

Une solution tampon ést une solution dont le pH est trés peu sensible a Ia
dilution et varie peu lors de P’addition de quantités modérées d'un acide fort

ou d'une base forte.

2.| Réalisation

Une solution tampon s’obtient en mélangeant un acide faible et sa base
conjuguée de facon a obienir des concentrations voisines.
L'efficacité du tampon réalisé est maximale lorsque les concentrations des

deux espéces du couple sont égales, c’est-a-dire lorsque I'on a :
— soit [AH] =[A"] : pour le couple AH/A™ ;
— soit [BH*] = [B] : pour le couple BH* /B.

Dans ces conditions ;

pH = pK,

Remarque : pourquoi le pH varie-t-il trés peu lors de I'addition d'un
acide ou d'une base 4 une seclution tampon?

Lorsqu’on ajoute un acide, les ions Hy0% qu'il fournit disparaissent
en réagissant avec la base présente :

A~ +H,0* — AH +H,0

Si on ajoute une base, c’est I'acide conjugué qui intervient pour
consommer les ions OH- apportés par la base :

AH+OH- — A-+H,0
On voit donc que {'efficacité du tampon réalisé sera d’autant plus

grande que les concentrations en acide et base conjugués sont
plus importantes.

3.| Importance pratique des solutions tampon

— Réalisation de solutions étalonnées pour la pH-métrie,
— Utilisation de milieux tamponnés en chimie analytique.
— Trés grande importance dans le domaine du monde vivant : la plupart

des milieux biologiques sont des milieux tampon de pH pratiquement cons-
tant,

Exemple : Ie pH du sang veineux humain se maintient 2 la valeur pH = 7,40

grace a la participation de plusieurs systémes tampon parmi lesquels on peut
citer le couple H,PO; /HPOZ - de pK,=72.
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*Probléme n° 5-1. Dosage acide fort-base forte.

On prépare une sclution titrée de potasse en dissolvant
4,2 g d’hydroxyde de potassium KOH dans une fiole jau-
gee de 1 £

A I'aide d'une burette graduée, on ajoute goutte a goutte
cette solution dans un bécher contenant 20 cm® d’une
solution d’acide chlorhydrique additionnée de quelques
gouttes d’un indicateur coloré approprié. Le virage de ce
dernier se produit aprés addition de 18 cm?® de la solu-
ticn de potasse.

En déduire la concentration de la solution d'acide chlor-
hydrique ; calculer son pH. Quel indicateur coloré vous
parait le plus approprié pour déterminer la fin du
dosage ?

M(KOH) =56 g - mol-1.

On applique la formule fondamentale des dosages :

l.".'-"a'l-"'a=ﬂb"l-"’b

%Y
& V,a
Déterminons ¢, ; le volume considéré est 1 £ -
4,2

G =—'_= . _-E P

b £6 ?,5 10 mol - ¢
F_a ?,5 - 1{]_2 X
d'ol C,= 20 18=E,?5-10'2mul-5'1.

La solution d'acide chiorhvdri F
. : ydrique contient 6,75 . 10-2 "
H;0* par litre ; son PH est donc : EPREEr<imol o

PH=-log[H,0*]=-10g(6,75 - 10-2) ~1,2.
Lors t?u dosage d'un acide fort
prndmt a pH=7;il faut donc ¢
virage encadre cette valeur :
PH =82 et PH=7.6 est :
phtaléine donnent égalem

par une base forte, |I'équivalence se
hoisir un indicateur dont la zone de
le bleu de bromothymol qui vire entre
parfaitement adapté mais I’hélianthine et la
£nt un résultat convenable.
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s*probléme n° 5-2. Réaction acide fort-base forte.

On dispose de deux solutions :
— Ja solution A est une solution d'acide chlorhydrique

de concentration égale 4 0,2 mol - ¢~ 1;
— |a solution 8 est une solution de soude qui a été obte-

nue en dissolvant 1,6 g d’hydroxyde de sodium dans un
volume de 500 cm?,

a) A 60 cm?® de la solution A, on ajoute 100 cm? de
la solution B. Le mélange obtenu est-il a I'équivalence ?
Sans faire de calcul de pH, prévoir qualitativement si ce

mélange est acide ou basique.

b} Quel volume de quelle solution convient-il d'ajouter A
ce mélange pour étre a I'équivalence? Quel est alors le
pH de la solution résultante 7 Quelle est la concentration

des différentes espéces en solution?

Masse molaire de I'hydroxyde de sodium :
M=40 g-mol™ .

a) La solution A est une solution d'acide fort qui contient donc
¢, = 0.2 mol dions HyO* par £.
La solution B est une solution de base forte; sa concentration est :

5 16 1
840 7 0,5

=810 2mol - ¢!

Lorsqu’on mélange ces deux solutions on observe la réaction :
H;0*+0H™ — 2H,0

Déterminons la quantité de matiére d’ions H,0" apportés par la solu-
tion A :

Mo+ =Ca* ¥4 =0,2x60-10"%=1,2-10"2 mol

EE n:érne la quantité de matiére d'ions OH™ apportés par la sclution
est :

HDH-=EE- VEZB . 10_2}{0,1 =G,8‘ TD_EI'I"ID|

On voit donc que les ions QH- apportés par la base sont en défaut ;

ils seront intégralement |
consommeés et il restera dans le I
résultant une quantité de matiére d’ions H,0* égale a : ReiEnge

12-10°2-0,8-10-2=0.4. 10-2 mol=4 - 10-2? mol.

Le mélan : :
ge n'est donc pas a I"'équivalence et il est acide.
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b) Pour obtenir |'équivalence acido-baisque, il faut ajouter un volume
V; de la solution basigue B tel qu'il apporte 0,4 - 10-2 mo!l d’'ions
OH- pour réagir sur les ions H;0* restant dans le mélange. On a

dong :

.".I'DH- 0,4'10-2 i
Moo= Do ’;v’= = =5."|0 23
OH 8" Ver Vg Cs 8.10-2
Soit : vg=50 cm?3.

Le pH de la solution résultante est alors égal & 7 puisque I'on sera a
I'équivalence acido-basique d'une réaction acide fort + base forte.

Les espéces présentes en solution sont, outre les molécules d’eau,
les ions H,0* et OH- ainsi que les ions Na* et CI”.

Comme pH=7, on a : [Hy0*] =[OH-]=10-7 mol - £&-7. Quant aux
ions Na* et Cl-, ils sont également en concentrations égales comme
le montre I'équation traduisant I'électroneutralité de la solution

[Na*]+ [H0*]1=[CI"] +[OH"]
[Hy0*]=[OH"] donc [Na*]=[CI"]
Ce résultat pouvait par ailleurs se déduire du fait qu'a I'equiva-
lence l‘acide et la base avaient apporté des quantités égales d'ions

d'accompagnement {puisque I'hydroxyde de sodium fournit un ion
Na* pour un ion QOH- et I'acide chlorhydrique un ion CI~ pour un

ion H,0%).
Mer

Déterminons, par exemple : [CI7] = e

ner est la quantité de mati¢re d'ions CI~ apportés par 60 cm® de la
solution A (donc égal 4 Ny,0" calculé précédemment), soit :

ne-=1,2: 1072 mol
Quant au volume v, il est passé de 60 cm?® & :
60 + 100 +50 =210 cm?
soit : 0,21 ¢ du fait des additions successives de la solution B. On
a donc

1,2-1072

s . 10-2 . p-1
021 57:10"<mol - ¢,

[CI-]1=[Na*] =

*Probléme n° 5-3. Equivalence acide fort/base forte.

a) A I'aide d’une burette délivrant 20 gouttes par cm?,
on ajoute une goutte d’une solution d’acide chlorhy-
drique de concentration égale 4 0,2 mol - ¢-' 8 100 cm?
d’eau. Quelle est la concentration des ions Hy,0* dans la

solution obtenue? Quel est son pH?Y

oy o
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b} A l'aide de la méme burette, on ajoute successi-
vement a la solution précédente une, puis deu;:_':. puis
trois gouttes d'une solution d’hydroxyde de sodium de
concentration égale @ 0,1 mol - £7 7.
Déterminer la concentration des ions H;O" dans !a solu-
tion obtenue et le pH aprés chacune de ces addltmns: A
quelle partie de la courbe pH = (V) traduisant I‘évu!utmp
du pH d’une solution d’acide chlorhydrigue lors de | E{ddt-
tion d’un volume v de solution d’hydroxyde de sodium,
correspondent les expériences réalisées.

a) Le volume d’'une goutte est v = 2_10- =5-10"2cm?® soit 5-10-° £,

Une goutte contient 5- 1073 x0,2= 10-5 mole d’acide chlorhy-
drique qui est placée en solution dans un volume de 100 cm3. Un
litre de cette solution en contiendra 10 fois plus, d’ou

[H;0*]1=10-% mol - £-1.

b) ¢ Une goutte de solution de soude contient :
5.10°5%x0,1=0,5-10"% mole d'ions OH"

qui réagit sur un nombre égal de mole d'ions H;O*. Il en résulte,
aprés addition d’'une goutte, un exces d'ions H;O" de :

10-°-0,5-10"5=0,5- 10"5 mole
dans le volume de 100 cm?, ce qui correspond a une concentration
[H;0*]=5-10-°mot - £-?
et pH =—log[H;0*]=~log 5 - 10°5
pH=4_3

e L'addition de 2 gouttes de la solution de soude introduit
2x0,5-10"°=10"°mole d'ions OH" qui réagissent exactement

avec [a totalité des ions H;0* apportés par I'acide. On a alors
comme dans |'eau pure : .

[Hy0*]1=10-"mol - ¢-1 et pH=7

e L'addition de 3 gouttes de la solution de soud

! € e correspond & un
excés de 0.5 - 10-5 mole d lons OH™ dans un volume depmﬂ cm?
Il en résulte une concentration des ions OH- - |

[OH™]=5:10"% mol - ¢-1

d'oul G 10- 14
[H;0 1—[0H_]=5_°1D_5=2- 10-10
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[Hs0*1=2:10-12 mol - =1
FH =9,7

duisent la brusque variation de pH (ici de 4,3 &
point d"équivalence lors de

d'ol

o Ces expériences tra ,
9,7) qui s'observe de part €l d’autre du
la réaction d'un acide fort sur une base forte.

»#Probléme n°® 5-4. Aéaction acide fort-base forte: indicateur

coloré.

Dans une ficle jaugée de 500 cm?, on place 20 cm® d'un
moanoacide fort de concentration inconnue et on com-
pléte jusqu’au trait de jauge par de ['eau distillée.

La sclution obtenue est dosée par une solution de soude
de concentration 0,2 mol- £~ 1; le dosage suivi au pH-
métre a fourni les résultats suivants :

Volume de soude ajoutée

em3) | 2 4 6 8 9 | 9,9

pPH | 25| 26 | 28 | 31 | 34 | a4

Volume de soude ajoutée

{em3 | 10 10,1 1 12 14 16

pH 7,0 9,6 10,6 1709 | 19.2 | 114

(4]
1° Tracer la courbe donnant le pH en fonction du volume
de soude ajoutée.

4] 3
2° Calculer Ia concentration de la solution acide initiale.

Q . :
I3 Détﬂjrmlne_r, graphiguement et par le calcul, le pH de
@ solution acide aprés dilution.

4n 3 [ "

de ??::CUIE; IE. PH du melange résultant de |'addition

0.5m |Gm~ 1':j une solution de soude de concentration
; Ol- €13 20 em? de Ia solution acide initiale.

o] 0 .
Sﬂ L‘?‘tlir lieu de suivre le dosage au moyen d’un pH-métre,
n uiI 'S€ un indicateur coloré, I'hélianthine, dont le début
fage se produit pour un pH voisin de 3,3.
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Quelle erreur relative commet-on sur le dosage, si on
arréte 'addition de soude dés le début du virage de
I’hélianthine ?

1°¢ Les valeurs fournies par le tableau permettent de tracer le graphe
pH = f{v), représenté par la figure 7.

12 -

B e T T T R AR

3 e Ly g

104

4 -
“T hiye
: L] } f i '; 1 :.'i".""_:‘.'.-.7'."]."_'_‘5’1'_".'
ok SR ivolume de ‘Spude
T | s T L) SR ] R e B s Tl e e
'D 1 B ? P I ] [ 7
2 4 g %' 10 12 14 16 v lcm?)

2° |l s'agit du dosage d'un acide fort par une base forte : le point
d'équivalence se situe donc & pH=7, lequel correspond a un
volume de soude ajoutée v, = 10 cm?®. La relation fondamentale des
dosages :
Ca " Va=Cp Vp
Cp, % I'-"",|!;,=|'.:.'I‘,2 x 10 2
v, 500 500

La solution diluée présente une concentration de 4 - 10-3 mol - €1,

Or elle provient de la dilution de 20 ¢cm? de la solution initiale dans un
volume de 500 cm3. On a donc :

nous donne : ¢, =

=410 3 mol - & 1.

Eﬂ'lﬂ"ﬂ=ca'v

a
d’ol la concentration ¢, de la solution acide initiale :
c. =SV 500
0 =

=4.10"3¥Ix —=10-" . e-1,
Vo 50 0-'" mol - £

e o el
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3° ., Solution graphique : on prolonge la courbe en decade v=2 et
on obtient une valeur du pH voisine de 2,{1 pour v=0,
L’opération porte le nom d’extrapolation (fig. 7).

» Détermination par le calcul : la concentration de la sclution vaut
c,=4-10"3mol : £; on en tire :
[H0*]=¢c,=4- 10" 3*mol - &
pH=-log[H,0*]=-log(4 - 1073 =24,

4° 10 cm?® d'une solution de soude de concentration 0,5 mol - €
contiennent 0,6 x 10-10"3=5-10"3 mole d'ions OH- alors que
20 cm® de la solution acide initiale renferment
10-1x20:10°*=2. 103 mole d'ions H,0*. Lors du mélange de
ces 2 solutions, les ions H,0* vont se combiner a un égal nombre
d'ions OH- ; il restera alors en solution
5-10"3-2.10"3=3.10"3 mole d'ions OH- dans un volume de
10 + 20 = 30 cm?.

La concentration des ions OH~ sera donc :

e BLAEER e 3
[OH"] = =5 = 10" mol - ¢
| . K, 10m1 )
ce qui conduit 3 :  [H;0 ]=[DH“]= =T " 1012 mol - £~
d'ol pH=13.

5° Le graphe précédemment tracé permet de déterminer la valeur
du volume de Ia solution de soude qu'il faut ajouter pour obser-
ver le début du virage de I'hélianthine ; on lit alors v = 8,7 cm3 pour
pH = 3,3 {point H, du graphe). Cette valeur correspond a un défaut
de_ 1,3 cm? par rapport aux 10 ¢cm? de Ia solution de soude néces-
saire pour atteindre le point d'équivalence ; il en résulterait donc une

erreur relative d'environ 13 % si on arrétait le dosage dés le début du
virage de I'hélianthine.

**Probléme n°® 5-5. Dosage d’une solution d'acide éthanoigue.

Dans un bécher contenant 20 cm? d’une solution d’acide
ethanoique, on verse A la burette une solution de soude
de concentration égale 3 0,1 mol - €= 1: on suit les varia-

tions de pH dont les mesures sont rassemblées dans le
tableau page suivante.
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Volume v
de soude D124 |6 g8 [10] 12 | 14
en cm?

pH 2914,0(4,3|14.4| 4,7 |4,8] b5 5.2
Volume v
de soude 15116 |18 (19196120 | 21 | 23
en cm?

pH 53!|5,4/5,816,3| 7,2 |10(11,3|11,8

19 Egrire |'équation de la réaction chimique intervenant
dans la variation de pH. L'interpreter.

2° Représenter graphiqguement pH=f(v); v étant le
volume de la solution de soude.

3° En déduire :

a} la concentration de la solution d’acide éthanoique étu-
diée ;

b) le pK, et la constante d’acidité du couple acide étha-
noique fion éthanoate.

4° Pour v= 15 cm?, faire l'inventaire des espéces chi-
miques présentes dans le bécher et calculer leur concen-
tration.

1° La réaction acide/base qui intervient dans la variation du pH a
pour éguation :

CH,—COOH + OH- — CH,—CO00" +H,0

Il s’agit d’un transfert de proton entre I'acide du couple acide éthanoi-
gue/fion éthanoate et la base du couple H,0/0H".

2° Les valeurs du tableau permettent de tracer le graphe représenté 2
la figure 8, caractéristique du dosage d’un acide faible par une base
forte. La brusque variation de pH constatée aprés addition d’environ
Zﬂrcma de la solution de soude marque la fin du dosage. Le point
d’équivalence peut étre déterminé de fagon plus précise au moyen
d:e la f'néthnde des tangentes paraligles. De part et d'autre de la zone
d’equivalence, tragons 2 droites paralléles D, et D,, tangentes a la
courbe; la droite D équidistante de ces deux tangentes coupe alors la
Courbe de pH au point d'équivalence F, d'abscisse v, = 19,7 cm®,
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3° z) Dans le cas du dosage d'un monoacide par une monobase, la
formule générale reliant les concentrations et les volumes mis en jeu

3 I"équivalence :
CoVy = CpVy

nous conduit a :

=f-'b Vb._: 10-1}{ ‘19,?
Vv 20

&

La concentration de la solution d’acide éthanoique dosée est :
c,=9,85-10"? mol - ¢-1.

¢, =9,85-10"2mol- €7

b) On sait qu'a la demi-équivalence, lorsque I'un des deux parte-
naires est soit un acide faible, soit une base faible, le pH de la
solution est égal au pK, du couple mis en jeu. La détermination gra-

. \/
phique du pH correspondant & un volume ._’f = 9,85 ¢m? nous conduit

a la valeur pK, = 4,8,

4° Pour v= 15 e¢m>3, la solution présente un pH =5.3.
On en déduit : [H;0"] = 10-PH < 10Q-5.3
S0it : [H;0t]=5-10-¢ mol . ¢-?

. " 10- 14 10—14
d = fae ] e - e
ol [OH"] [H3D']-5i1n-5_2'1n ¥ mol - ¢-1

Les ions Na* étant apportés par la solution de soude, on a :

[Na*] = Cy, . AN 10-1x 15

=4,3-10-2 mol : ¢-
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La neutralité électrique de la solution nous conduit 3
[CH;—COO |+ [OH™ ]} =[Na*] + [H,;0*]

Dans cette expression les ions OH™ sont ultra-minoritaires et les
ions H,0* minoritaires devant Na* (5 10-° peut étre négligé devant
4,3 . 10" %) de sorte que

[CH,—CO0O0-]=[Na*]=4,3-10-2 mol . ¢’
Enfin la conservation de la matiére nous conduit a :
c, -V
v, + v

~56-10"2mol- ¢ 1

[CH,—COOH] + [CH;—CQ0" ] =

dol : [CH,—COOH]=1.3-10-2 mol - ¢,

***Probleme n°® 5-6. Solution d'acide éthanoique, d’'éthanocate de
sodium et d’'un mélange acide éthanoique + hydroxyde de sodium.

1° On dissout 3,75 g d’acide éthanoique dans de l'eau
pure pour obtenir 1 € de solution 5, dont le pH est 3,0.

a) Calculer les concentrations des espéces chimiques
présentes dans la solution 5,.

b) Déterminer la valeur du pK, du couple acide éthanoi-
quefion éthanoate.

2° Une solution S, d'éthanoate de sodium de concen-
tration ¢, = 10" " mol - ¢~ 1 a un pH égal a 8,9.

a) Calculer les concentrations des espéces chimiques
présentes dans la solution 5,.

b) Vérifier la valeur du pK, trouvée précédemment.

3° A 10 cm? de la solution S,, on ajoute vcm?® d'une
solution d’hydroxyde de sodium de concentration égale
a 10-'mol - €', La solution S; ainsi obtenue a un pH
égal au pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate.

a) Calculer le volume v.

b} Déterminer la concentration en acide éthancique et
en ion éthanoate dans le mélange.

¢) Quelle est la particularité de la solution S,?
On donne : M{CH;—COOH) =60 g - mol- .

1° Pour résoudre cette question reportez-vous au probléme n° 3-1.
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Vous déterminerez :

a) La concentration ¢, de I'acide
1¢€):

éthanoique mis en solution (volume

e _375_ 6,25 102 mol - ¢!
' 60

[HyO*]1=10"2 mol - ¢-1: [OH-1=10-1"" mol - ¢-1
[CH;—CO00-1=10"3mol - £-1;
[CH;—COOH]=6.15- 10-2 mol - -1
o [CH,—CQO~] - [H,0"] _ , miziifh
p) Valeur de K, [CH,—COOH] 1,62 - 10
pKa s EDQ {1 162 : TD_'E] s 4,?9 34,8_

Dol :
20 Pour résoudre cette question inspirez-vous du probléme n® 3-5.
Vous déterminerez .
a) [H,0*1=21,26 - 10-°mol - £-1; [OH"]1=7,9-10-% mol - ¢-1
[Na*]=10-"mol - ¢-7; [CH;—CO0O0-]=10"" moal - ¢-1
[CH,—COOH]=7,9-10-°% mol - ¢-1

b} On calcule : K,= 1,59 - 107° d’ou pK,=4.8.

3° 3) L'hydroxyde de sodium réagit avec |'acide éthanoique parses
ions OH" :

CH;—COOH + OH~ — CH,—CO0~ +H,0
On est en présence du couple CH,—COOH/CH,—COQ" ; le pH de la
solution est régi par la relation :
[CH;—COOH]

Si pH = pK,, : [CH,—COO0" ] = [CH,—COOH]

On est donc a la demi-équivalence. Le volume de la solution
d h’fdfmf'fde de sodium versé v est égal & la moitié du volume Vp
nécessaire pour obtenir I'équivalence. Ce dernier est tel que .

pH = pK, + log

ﬂa*‘.-’a=ﬂb‘1fb

a Uﬂ- s 5;25 ? 1042 o 10 - 5’25 Em3
i 10-1

Vb e

On en déduit : =%= 3,12 cm?,

cide éthanofdue

b) Les
conce . . gt en 4@ R o
ntrations en ions éthanoate oncentration N

Sont égales et représentent chacune la moitié de la €

=4
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tiale de I'acide éthanoique conformément a la relation exprimant la
conservation de la matiere :

[CH,—CO0" ] + [CH;—COOH)] = [CH;—COOH],

Attention : pour déterminer [CH;—COOH],, #f faut tenir compte de
/a variation du volume qui est passé de 10 8 13,12 cm?.

On a donc ;

. . -2
(CH.—COOH], = S 1 - 8.25 - 10-2x 10

Y 13,12
D'ou : [CH;—C00-]=[CH;—COOH] =2,4 - 10-2 mol - ¢-°

¢) La solution S; qui contient un acide faible et sa base conjuguée a
des concentrations égales est une solution tampon. L'addition en
quantité modérée d'acide ou de hase quelcongue ne fait varier que
faiblement son pH.

Celui-ci, égal au pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate, est
de plus insensible a la dilution.

=4,8-10"2 mol - ¢

**Probléme n° 5-7. Etude de I'effet tampon.

En dissolvant 0,05 mole d'acide éthanoique et
0,05 mole d’éthanoate de sodium par litre de solution,
on obtient une solution A présentant un pH egal & 4,75
valeur du pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate.

1° Quelles sont les concentrations des espéces chi-
miques en solution?

20 En diluant 10 fois la solution A, on obtient une solu-
tion A’. Quel sera le pH de cette solution A’ ?

3° On obtient une soiution B en ajoutant, sans variation
sensible de volume, 0,01 mole de soude a un litre de la
solution A. Expliquer pourquoi le pH de la solution B est
trés voisin de celui de la solution A.

4° Quelle serait la variation de pH résultant de |'addition
de 0,10 mole de soude & 1 litre d'eau pure? En déduire
I'intérét de la solution A; quel qualificatif lui attribue-
t-on?

1° Les espéces présentes dans la solution A sont, outre les ions

H,0* et OH-, les ions Na* et CH,—COO~ et les molécules
CH,—COOH.

D’aprés la relation : K, = [CH;—CO0" | [H07]

2 it i pH = pK_,
[CH,—COOH] on voit que si p PR,

cela signifie que K,=[H;0*] donc que [CH;—COOQO~] est égale

T T i L T
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Comme, d'aprés la conservation de la matiére, on a:
[CH;—COOH] + [CH;—COO0" | =5 - 10°2+5-10"2=10""mol . ¢-1
on en déduit :
[CH,—COOH] =[CH;—C00"]=5-1 0-Z2mol - ¢~
Par ailieurs : [Na*]=56-10"2mol - €%,
La valeur du pH permet de calculer [H;0%] :
[H;0] = 10-PH = 10-475
soit : [H,0*]1221,78 - 10-2mol - ¢~ 1
K, 10-14

[H ED*] 1,78 - 10°®

Ces résultats montrent que les ions Na* et CH;—COO~ ainsi que les
molécules CH,—COOH constituent les espéces majoritaires; les
ions H,O* sont minoritaires et les ions OH™ ultra-minoritaires.

=5,6 10" mgl-£-1

Dot ; [OH]=

2% En I'absence de tout déplacement d'équilibre, I"effet de la dilution
effectuée est de diviser par 10 les concentrations des espéces pré-
sentes. Si la solution ne contenat que de l'acide éthanoique, la
dilution aurait entrainé un déplacement de son équilibre d’ionisation:
mais la dilution affecte de la méme facon la protonation des ions
éthanoate apportés par I'éthanoate de sodium; de sorte que le rap-
[CH,—COO0"]
[CH;—COOH]
= [H,0*] c’est-a-dire pH = pK,.
Le pH de la solution n"est pas affecté par la dilution réalisée.

demeure pratiquement égal & 1. On a donc encore

port

3° En consommant les ions H,0*, les ions OH- apportés par la
soude vont déplacer I'équilibre d ionisation de l'acide éthanoique. i
revient au méme de dire que les ions OH- vont réagir avec l'acide
éthanoique selon la réaction pratiquement totale

CH;—COOH + OH- — CH,—C00" +H,0

Déterminons les nouvelles concentrations 3 la suite de cette réac-
tion :

[CH;—COOH] =5 - 102~ 10-2 =4 - 10-2 mol - £~ !
et [CH;—CO0-]1=5-10"2+10"2=6-10"2mol - €1

De la relation donnant la constante d‘acidité du couple
CH 37—COOH/CH,—CO00-, on tire :

[H,0%] = k. . [CHs—COOH]
[CHE—CDG ]
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)
On a donc : pH = pK, - log 3
soit : pH=4,75+0,18 =4,93.

On vérifie gque le pH varie trés peu lors de I'addition de soude : cec
résulte du fait que l'acide éthanoique utilise son «acidité poten-
tielle » pour consommer les ions OH™ apportés par la soude.

4° L'addition de 0,071 mole de soude a 1 litre d’eau pure conduit 3
une sclution de soude de concentration 10~ 2mol - £~ dans laguelle
[OH ]=10"2mol - ¢ " et [H;0*]=10""2mol - €~ Le pH d'une telle
solution est de 12. La variation de pH observée : 12 — 7 =5 unités
de pH est beaucoup plus élevée que dans le cas précédent
(4,93 - 4,75 = 0,18). La solution B posséde la propriété de s'oppo-
ser aux variations de pH résultant soit d'addition d’acide ou de base,
soit de la dilution; il s*agit d'une solution tampon.

***Probléme n® 5-8. Réalisation d’'une solution tampon.

1° On dissout 0,1 mol d’acide méthanoique dans de
I'eau pure de maniére a cbtenir 1 ¢ de solution S,

a) Ecrire la réaction acido-basique intervenant entre
I'acide méthanoique H—COOH et |'eau.

b} Le pH de la solution obtenue est de 2,4 ; calculer les
concentrations des espéces chimiques dissoutes dans
cette solution.

¢) En déduire la valeur de la constante d’acidité K, du
couple acide méthanoique/ion méethanoate ; calculer le
pK, de ce couple.

2° a) Quel volume de solution d’hydroxyde de sodium
de concentration égale 3 0,25 mol . ¢- 1 faut-il verser

dans 100 m¢ de la solution S pour obtenir une solution
de pH égal 3 3,87

b) Quelle propristé Posséde la soluticn obtenyue ?

¢) On veut obtenir une solution ayant méme volume que
la précédente et de méme PH, en mélangeant un certain
volume de solution § avec une solution de méthanoate
de sodium de concentration ¢gale 4 0,2 mol - ¢~ 1, Quel
volume de chaque solution doit-on utiliser?

11} i ' i
Pour résoudre cette question inspirez-vous dy probléme n° 3-1.
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Les réponses sont les suivantes .
a) H—COOH + H,0 = H—CO0O0~ + H;0"
b} [H;0*1=4-10-3mol - &7; [OH"]=2.5" 10-12 mol - ¢-1
[H—COO0-]=4 - 10-? mol - ot
[H—COOH] =9.6 - 10-2 mol - £ 1.
c) K,=1,66- 10-4; pK,=3,78=3.8.

2v z) Pour obtenir, par addition d'une base forte a une solution
d'acide faible, une solution dont le pH est égal au pK, du couple mis
en jeu, il faut se placer a la demi-équiv.atence.

Déterminons le volume v, de la solution d’hydroxyde de sodium
nécessaire pour obtenir I'équivalence ; il est tel que :

ﬂava = cbvb
c,v, 10°1x100 _ AD il
= = = cm-.
LS 0,25

La demi-équivalence s'obtient donc aprés addition d’un volume de la
solution d'hydroxyde de sodium égal a :

Vi

v=—=20 cm?3,

2
b) La solution obtenue est une solution tampon; son pH égal au
pK, du couple H—COOH/H—COO™ n’est pas sensible a la dilution, et
varie peu lors de I'addition de quantités modérées d’acide fort ou de
base forte.

¢) Le volume total de la solution tampon précédemment obtenue
est de 120 cm3. On désire mélanger x ¢cm® de la solution S avec
v em? d’une solution de méthanoate de sodium de maniére a obtenir
120 ¢m?® d’une solution de pH = pK, = 3,8. Cette derniere condition
sera réalisée dés lors que le nombre de moles d'ions méthanoate
apportés par la seconde solution :

0,2 xy- 1072 mol

sera égal au nombre de moles d'acide méthanoique apportées par la
solution 5’ soit ;

0,1 xx-107% mol

x et y doivent satisfaire simultanément a :

0,2y=0,1x et x+y=120cm?

dont les solutions sont :

x=80¢cm?® et y=40cm?

Il faut donc mélanger 80 ¢m? de la solution S avec 40 cm? de la

solution de méthanoate de sodium.
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«*Probleme n° 5-9. Dosage pH-métrique de 'acide benzoique.

On se propose de doser une solution d'acide ben-
zoique a I'aide d’une solution d'hydroxyde de sodium de
concentration ¢, =0,1 mol - €1,

A un volume v,=20 cm® de la solution d'acide ben-
zoique, on ajoute progressivement la solution de soude
et on mesure le pH du mélange obtenu en fonction du
volume v de solution de soude ajouté. On obtient les

resultats suivants :

v

~| O | 2 | 4| 6 | 8 |10]12] 14
{cm?)

pH | 27|34 374042 ]|44]|47]5.1

Vol 15 [155] 16 |165| 17 | 18 | 20 | 22

pH | 54 | b7 |84 11,1114 |11,7]12,0]12,2

1° Préciser comment a €té mesuré le volume v, de
la solution d’acide benzoique ; indiquer ["opération préa-
lable gui permet d’effectuer des mesures correcies
de pH.

2° Tracer le graphe représentant le pH en fonction du
volume v de solution de soude.

Préciser ce qu'est le point d'équivalence. Déterminer ce
point en expliquant par quelle méthode il a été obtenu.
Déterminer la concentration de la solution d’acide ben-
zoique utilisée et déduire graphiquement le pK, du
couple CgH,—CQOOH/C H,—COO0~,

3° On considére la solution obtenue en mélangeant
20 cm® de solution d'acide benzoique et 10 cm?® de
la solution de soude. Déterminer les concentrations des
especes chimiques présentes dans ce mélange.

1° Le volume v, de la solution d'acide benzoique 3 doser doit &tre
mesuré avec précision; on utilise pour ce faire une pipette jaugée
de 20 mé. |l faut étalonner le pH-meétre.

2_“ Les données de I'énoncé permettent de tracer le graphe de la
figure 9,
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Fig. 9

Le point d"équivalence correspond au brusque saut de pH traduisant
la fin de la réaction :

CEHE"_C'DDH + UH- — CEHE_CDD_ + Hzﬂ.
A I'équivalence, on a la formule fondamentale des dosages :

o -l H
o s, = —— | ama
= E . i i ]
. -

l . - 1
m Fp— | .- -

Ly S I
|

Cp* V,=Cp* Vi

On détermine le point d'équivalence graphiquement par la méthode

des tangentes paralléles.

On lit alors : ve= 16 cm3.

Cp-Ve_0,1x16
v 20

a

D'ol:c,= =8-10-2 mol - ¢-.

Pour déterminer le pK,, il suffit de mesurer le pH A la demi-équiva-
lence. En effet, lorsque la moitié de I'acide initial a réagi, on a :
Et : pH = pl,

X : : V
A la demi-équivalence : v = -EE= 8 cm3.

On lit alors sur la courbe (ou sur le tableau de données de I'énoncé) :
PH=4.,2. On a donc :
pK,=4.,2.

3° Les especes chimiques présentes dans la solution sont, outre les
molécules d'eau, les ions H;0" et OH-, Na' et C;H;,—COO" ainsi que
les molécules CeHg—COOH.

j;:ﬁpn.:int dabscisse v= 10 ¢m?, la courbe nous indique : pH = 4.4,
[Haﬂ“'] = 10“4.4 . i 10_5 mol - E_,l-
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On en déduit : -
[OH) = s 7 g =25 1010 mal - -1,
: ;

Par ailleurs :

«120.1x10 _ 3 29, 40-2 mol - ¢-.
{”ﬂ]_z{]+1ﬂ 2

Attention : ne pas oublier 'effet de dilution!
L‘électroneutralité de la solution impose :
[CsHs—COO0~]+ [OH"] =[Na*] + [H;07 ]
[CeHs—COO~] = [Na*] + [H;0*] - [OH"]
[CcH—COO0-]=[Na*]=3.33-10-2 mol - £-1.
La conservation de la matiere nous donne :
[CsH:—COOH] + [CgH;—C00™ ] = [C4H;—COOH],

davec

3 -2
[CsH—COOH], =219 "X 20 _ 5 33.10-2 mol - £,

20+ 10

don :
[CcH—COOH] =5,33-10"2-3,33-10"%=2 . 10-2 mol - ¢

**Probleme n°® 5-10. Dosage d’'une solution de méthylamine.

On préléeve 10 cm® d'une solution commerciale de
méthylamine CH,—NH,, que l'ion dilue avec de |'eau
jusqu’a obtenir un volume total de 100 cm3,

20 cm?® de cette derniére solution sont introduits dans
un bécher avec quelques gouttes d’un indicateur coloré
parfaitement approprié au dosage : le rouge de bromo-
phénol qui est jaune pour pH< 5,5 et rouge pour
pH>6,5. Le virage a lieu quand on a ajouté 15 cm?
d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration
égale 4 107" mol - ¢-1.

a) Préciser quel est 'acide conjugué de la méthylamine :
en donner sa formule chimique.

b) Donner I'équation-bilan de la réaction qui se produit
au cours du d.osage et préciser I'évolution de la couleur
prise par l'indicateur lors du virage,

c) Déterminer la_concentration en méthylamine de Ia
solution commerciale. |

21



a) L'acide conjugué d'une base s'obtient en ajoutant un proton H*
a la formule de la base; l'acide conjuguée de la monométhylamine
CH,—NH, est donc I'ion méthylammonium CH,—NHj.

Au cours du dosage, le pH initialement basique devient acide puisque
le point d’équivalence lors du dosage d'une base faible par un acide
fort se situe a pH acide. L'indicateur coloré virera du rouge au
jaune lorsque le pH diminuera de la valeur 6,5 a la valeur 5,5.

cl A l'equivalence : c,- v,=c, - v,.
Dol :

=¢3‘Fg_1m-1:'{15_ -2 o =1
= v 50 =7.5-10"<“ mol - £,

Les 100 cm? de solution diluée contenaient donc :
7.56:-1072%x0,1=7.5-10"2 mol de methylamine.

Cette quantité était contenue dans 10 m? de la solution commerciale ;
la concentration de cette derniére est donc ;

1000

= . -1 = -1
0 7.5-10-" mol - ¢-1,

c=7.5-10"3x

**Probléeme n° 5-11. Dosage pH-métrique d’une solution aqueuse
d’éthylamine.

Dans 30 cm?® d'une solution aqueuse d'éthylamine
C;H;—NH,, de concentration ¢, =6 - 10-2 mol - ¢-*, on
verse lentement une solution aqueuse d‘acide chlorhy-
drique de concentration ¢,=10"1 mol-¢ 1. A Iaide
d'un pH-metre, on suit I"évolution du pH en fonction du
volume v de solution acide versée. Les résultats sont
consignés dans le tableau suivant :

v {cm?3) 0 5 9 15 | 16 | 17

pH 11,8(11,1]108(10,1] 9.9 | 9.5

vV {cm3) 18 [ 19 | 20 | 21 | 25 | 30

pH 61 | 27 | 2% |22 | 1.9 | 1,7

1° Tracer la courbe de variation du pH en fonction de v.
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ment le point d'équivalence; véri-

Déterminer graphique
btenu est conforme aux données

fier que le résultat o
de I'énonceé.
oo En déduire le pH au point de demi-équivalence.

3° Calculer les concentrations des différentes especes
au point de demi-équivalence.

40 Dé&finir et calculer la constante d'acidité K, du couple
C,Hs—NHj /C,Hs—NH, et son pK,.

1° La courbe de variation du pH en fonction de v est représenté a la
figure 10. Par la méthode des tangentes paralléles, on détermine le
point d’équivalence E dont les coordonnées sont :

ve=18em®* et pH=6.1.

On peut vérifier ce résultat par le calcul; en effet v doit satisfaire a
la relation :

Cp' Vg _6-10"%2x30
c 10~

C‘est bien ce qu’'on observe sur la courbe.

=18 cm?3.

VE =




|
|

2° A la demi-équivalence (point K) :
V= %'= 9 cm?

Le pH correspondant est : pH=10,8.

3° A la demi-équivalence, on a ajouté 9 cm?® de la solution acide ; le
volume total de la solution est donc ;

Y
V' = v, + £ =39 ¢m?.
2

Ecrivons qu'a la demi-équivalence, on a I'égalité des concentrations
de la base faible et de son acide conjugué et que la quantité de base
alors présente est égale a la moitié de la quantité initiale, soit ;

(CoH—NH§] = [CoHg—NHy) = 222 Y
_0,5x6- 1072 x 30
39
[C,H;—NH%]1=[C,H—NH,]1=2,3-10-2mol - £~ .
Par ailleurs la valeur du pH = 10,8 permet de calculer :
[Hy0¢]=10"108~=1,6-10-"" mol - ¢-1

i OH-1=_Ne 107" &3 10-4 ¢
Dol ; [ ]—[H3D*]—?D"m*3ﬁ 3 mol -

La concentration en ions Cl~ se calcule a partir du volume d'acide
chlorhydrique ajouté v;/2 =9 cm?

c.xXVvef2 10°"%9
Cl-j=2—*f~--
[cl-] v’ 39

=2,3-10-?mol - ¢~ ",
[C,Hs—NH,] - [H;0*]
[CEHE_NHE]
A la demi-équivalence :
K,=[H;0*]=1,6-10-1
Il en résulte : pK, = pH=10,8.

40 K, -
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VITESSE DE FORMATION OU
DE DISPARITION D'UN CORPS

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. LE FACTEUR TEMPS EN CHIMIE

1.| Notion de vitesse

@) Réactions rapides ; |

La transformation des réactifs (constituant le premier membre de I’équa-
tion-bilan) en produits (apparaissant au second membre de 1’équation-bilan)
s'effectue trés rapidement (en une fraction de seconde).

Exemples : réaction entre acides et bases, réaction de précipitation (AgCl
ou BaS0,...), explosions...

b) Réactions lentes :

La transformation des réactifs en produits demande un intervalle de temps
allant de quelques secondes a plusieurs heures. Dans le cas de réactions trés
Ientes, plusieurs jours ou plusieurs années... sont nécessaires a 'achévement
de la réaction.

Exemples

e action d’une solution d’acide chlorhydrique sur une solution de thiosul-
fate de sodium : dismutation du soufre (fig. 1) :

2H* + 5103_ o Sﬂz +S + HID
, T\

ian
thiosulfate

Addition d'acide
chlorhydrique concentré

Fig. 1
:" 5 - T t
Solution
ge thiosulfate
& sodium
{10°7 mol . &) geéps?:-tufre
?“'“FE‘"“ Formation-d'un louche .- Formation d'un précipité
impide aprés quelques secondes  aprés quelques minutes
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e action d’une solution de peroxodisulfate de potassium sur une solution
d’iodure de potassium (fig. 2) :

Slﬂﬂ- +2I — II + ZSDJ_

ion

peroxodisulfate
Addition
d’'une solution
concentrée
Solution
d'rodure de
potassium
{10-1 mol - ¢~ 1) .
Solution Apparition d'une coloration Coloration brune
incolore jaune aprés quelques secondes aprés

quelques minutes

Fig. 2

e la réaction d’estérification ou d’hydrolyse d’un ester;

e la formation de la rouille par oxydation lente du fer a I'air humide,

2.| Traduction graphique de I'é ; . g
evolution d’une
cours du temps reaction au

f.'nur une rcaction s’effectuant a volume constant, on peut suivre son évolu-
10n au cours du temps grace ay graphe donnant

® soit Ia concentration dun produit formé en fonction du temps
[P]=f1) (fig. 3)

® soit la concentration d’un réactif en fonction du temps :

[RI1=f)) (fig. 4)

Rema ; _

sante f?p#:;ﬂ:g ﬂfr'tante  la premiére de ces deux courbes est crois-

que /a sEca?-.-de € produit se forme, sa concentration croft) tandis

temps do est décroissante (le réactif disparait au cours du
NC sa concentration décroft).
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g. DEFINITION DES VITESSES

Définition de la vitesse de formation d’un corps

@) Définition X
La vitesse de formation du produit P est la dérivée par rapport au temps de

sa concentration. _
d[P]

V=——o

f

Unité de vitesse : v apparait comme le quotient d’une concentration
par un temps; la vitesse de formatien §’exprime en mol - £-1-s5! ou
mol - ¢-! - min~! ou encore en mol - €-1- h~ 1,

b) Traduction graphique
La vitesse de formation du produit P a I'instant ¢, est donnée par le coeffi-
cient directeur de la tangente a la courbe [P} = f(¢) au point M d’abscisse ¢,

(fig. 3):

[P]

(Alf==—=

—— e —— e —

M
|
|
|
I
I
I
|
|

0 y t.-

Fig. 3

E Vitesse de disparition d'un réactif
@) Définition

La vitesse de disparition du réactif R est I’

au temps de sa concentration. opposé de la dérivée par rapport

I"=_M
d?




Attention : dans quel cas faut-il mettre le signe moins ?

Retenez que la vitesse (soit de formation du produit P soit de dis-
parition du réactif B) est une grandeur positive. Comme [R] = f(t)
est une fonction décroissante (puisque le réactif R est consommé
au cours du temps), sa dérivée est négative, aussi on la fait précé-
der du signe moins pour avoir une grandeur positive.

Unité de vitesse : comme la vitesse de formation, la vitesse de disparition
sexprime en mol - €-1-s5-1 ou mol - £~ ! - min-1...

b) Traduction graphique
La vitesse de disparition du réactif R a l'instant ¢, est égale a I'opposé du
coefficient directeur de la tangente i la courbe [R]=f(z) au point M
d’abscisse ¢, (fig. 4) :

3.| Vitesse moyenne

Les définitions précédentes sont relatives aux vitesses instantanées. On peut

également définir une vitesse moyenne v,, dans 'intervalle de temps [¢), 4]
par I’expression :

=[P1|-[P11
L=

i

Graphiquement, elle est représentée par le coefficient directeur de la sécante
MM, 2 la courbe [P] =f(2), soit (fig. 5) :

y_ = sz
m MII
[F] [A]
[F]
[A:)
(P
[A;]
0

oD

B
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Cette définition se généralise a la vitesse moyenne de disparition d’un réac-
tif R a condition d'introduire le signe moins dans les expressions précé-

tes, soit (fig. 6) : .
- R} - (R _ I,

Va -1 MJ

*:Probléme n° 6-1. Vitesse de formation d’un produit. Vitesse de
disparition d’un réactif.

On se propose d'étudier la cinétique de la réaction
d'hydrolyse du chloro-2 méthyl-2 propane (A} en
méthyl-2 propanol-2 (B} selon la réaction ;

CH, CH,
| |

| |

Cl OH

A B

Dans un solvant convenable, on realise, a la date t=0,
une solution comportant 0,05 mole de chloro-2 méthyl-2
propane et un excés d'eau pour un volume total de
500 cm3. Ce volume demeure constant au cours de
la réaction.

Par une méthode appropriée, on détermine la concen-
tration des ions hydronium de la solution au cours du
temps. Les résultats sont les suivants ;

H,O*

{n*ﬁ::l -%"“1} 2-10°% | 3,7-10°2 | 5.102
t {min) 4 5 6
[H30 *]

{mol - ¢~ 1) 6-10°2 | 68-10"2 | 7,6.10-2




e e e el it il

|
|

t(min) 9 12 15

ML | 87wt 9,3-10°2 | 9,6 102

1° Représenter le graphe donnant la concentration en
méthyl-2 propancl-2 en fonction du temps, SoIT

[B] = f{t).
20 Déterminer la vitesse de formation de B a lins-
tant t, = 2 min.

3¢ Tracer le graphe donnant
méthyl-2 propane en fonction du temps soit [A

4° Déterminer la vitesse de disparition de A a l'ins-
tant £, = 2 min.
Comparer cette valeur au résultat de la question 2.

la concentration en chloro-2
] = flt).

1° Lorsqu’il disparalt une mole de A, |l apparaft une mole de B et

une mole d‘ions H,0*. On a donc [B] = [H,0"].

Le graphe [B] = f(t) s'obtient donc directement a partir des données
du tableau de I'énoncé. La figure 7 représente la courbe correspon-
dante, I'axe des temps étant gradué en minutes et I'axe des ordon-

nées en centimoles - ¢~ {102 mol - £~ 1).

.I L 5 i

||' -._ -: e .I- 1
R ST AT B T R R R
I OS] P N N ST B
s T e T RV TN
e | T e s 10 3 [ !
:_E. l. .-\. ,! . :. B :c - |
N e i‘T- T i EER
TR IR et R (e B R B R
i R e e S G A EO R
N S nfriug | N i

]

f



20 On détermine la vitesse de formation de B a l'instant t, = 2 min
en menant la tangente 2 la courbe [B] = f(t) au point M m::rrespgn-
dant. La valeur de son coetficient directeur donne la vitesse de for-
mation de B & I'instant considéré (fig. 7).

HT 461072
V=W= 5 =1.,53-10-2 mol - €&-1- min-1.

30 Déterminons la concentration initiale (2 I'instant t=0) du chloro-2
méthyl-2 propane (A), SOt

0,05
[Alp = 0

_10-1 et
05 10-Tmol - €

A l'instant t, nous avons :
[A]=[As] - [B]

puisque chague molécule A qui disparait par hydrolyse engendre une
molécule de B; soit encore

[A]=[Aly ~[H;07]
puisgue Nous avons |"égalite :
[B]=[H30"]

Calculons les valeurs de [A] au cours du temps.

t {min) 1 ) 3 4 5

[A] mol- ¢! 8.10-2|6,3-10-2|5-10-2|4-10"2 3.2-10-2

t (min) 6 9 12 15

(A]mol-¢-1 | 25-1072|13-107* 0,7-10-210,4-10"2

Ce tableau permet de tracer le graphe de la figure 8 (page a2) ou
I'axe des ordonnées a été gradué en centimoles - €.

4° Au point N d’abscisse t= 2 min, menons la tangente a la courbe,
son coefficient directeur est I'opposé de la vitesse de disparition de

A A linstant t= 2 min. Soit :

. -2
—_R_T;=4’? L =1,57-10-2mol - £~ min-
NK |
Cette valeur est trés proche de la valeur trouvée précédemment pour

la vitesse de formation de B au méme instant t=2 min. Compie
tenu de l'incertitude de ces déterminations expérimentales, on peut

V=

Q1
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calculées sont égales. Effective-
il apparait une mole de B ;

considérer que les deux valeurs
égale a la vitesse de dis-

ment, lorsqu’il disparal’l't une mole d;n;?é
la vitesse de formation de B e?t do
parition de A alinstant considere.

A} {1072

10

-
it
o P
o
!

115 t {min)

#**Probléme n°® 6-2. Cinétique de I'oxydation des ions |~ par I'ion
peroxodisulfate.

On mélange des solutions de peroxodisulfate de potas-
sium K,S5,04 et d'iodure de potassium Kl de telle sorte
que les concentrations des ions S,0% et |- soient
respectivement de 10" Zmol- €' et 2-10-2mol - €1
au temps t= 0, début de la réaction.

Aux temps t, on dose le diiode formé et on calcule sa
concentration [l,], ce qui permet d’'établir le tableau sui-
vant {1 mmol=10-2 mol) :

t {min) 0 2 4 6
[l,] mmol . ¢-1 0 2,4 4,2 5,7
t {min) 8 10 12 15
[} mmol - ¢-1 6.8 7.6 8,1 8,6
92
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1° Tracer le graphe représentant [I,] en fonction de Ia
durée de la réaction. Sachant que I'équation-hilan ast :

S,08 +21- — 280%- +1,
porter sur le graphe la valeur limite que peut atteindre
[!2].
2° A quel moment trouve-t-on dans e mélange étudié |a

moitié du diiode susceptible de se former? Déterminer
alors graphiquement la vitesse de formation du diiode a

cette date.

1° L'équation-bilan de la réaction montre gu‘une mole I, prend nais-
sance par oxydation de 2 moles d'ions |- et nécessite 1 mole d'ions
5,05~ pour réaliser cette oxydation. Comme les cencentrations ini-
tiales des réactifs respectent les proportions stoechiométriques de Ia
réaction, la disparition compléte des réactifs conduit 3 10 -2 moles
de diiode par litre de solution (qui se formeront au détriment des
2-10-% moles d'ions 1~ initialement presentes dans le volume de

1 €). On a doneg :
[2)im=10"2mol- ¢~ =10 mmol - ¢-1

Cette limite est représentée par la droite D sur le graphe de la
figure 9,

e T T P p i e o B
| TR e e L e ] Ty ST T £

r [f;] en mmol - ¢-1 _ it S Ak e

g PR k[T T e i
= mmlg=, aaf T e et

Fig. ¢

2° Soit D’ la droite d’équation :

[i Jim _ . o e
[,] = 22 _,5.1(]. mol - € B mmo




Elle coupe la courbe [I,] = f{t) au point P d'abscisse t=5 min: c’est
la moitié du diiode sus-

la date a laquelle on trouvera dans la solution
ceptible de se former.

La vitesse de formation du diiode a cet instant est donnee par le
courbe au point P, soit :

coefficient directeur de la tangente ala

U=E=§3=U,B mmol - €-1 - min-1.

Attention : précisez toujours 'unité de vitesse utilisée.

*#Probléme n°® 6-3. Vitesse moyenne et vitesse instantanée.

I"'éthanoate d'éthyle selon la réaction .
CHE__CDG{CEHEI + Na ¥ i DH a

consignés dans le tableau suivant.

On réalise, a température constante, la saponification de

On opére sur un volume constant de 1 litre de solution
dans laquelle les concentrations initiales de 'ester et de
la soude sont égales chacune & 0,2 mol - £~ 7. On dose,
au cours du temps, la soude restante; les résultats sont

t(min) | 0,5 1 2 3 4 5
[OH-] | 0,16 | 0,13 | 0,10 | 0,08 | 0,066 | 0,057
t (min} | 10 156 20 30 45 60
[OH-] | 0,033 0,024 {0,018 |0,012 | 0,009 | 0,007

I"éthanol y en fonction du temps.

Quelle est sa représentation graphique?

d'atteindre un rendement de 90 %7

1° Tracer le graphe y = f{t) donnant la concentration de

2° Déterminer la vitesse moyenne de formation de
I'éthanol entre les instants t;=2 min et t,=5 min.

f:f“ Déterminer les vitesses instantanées de formation de
I"éthanol aux temps t, =2 minet t;, =5 min.

4° Quelle est la durée de la réaction qui permet

P
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10 de la réaction étudiée montre que la disparition d’une
1° Le bilan de s'accompagne de la formation d’une mole d"éthanol.
mole d° i:&?rlh:m:i{:n nitiale de la soude étant de 0,2 mol - € 1, les don-
La cnncetr;hleau permettent de déterminer, par différence, le nombre
Ezersns; de soude disparue par litre, qui est €gal a la concentration

y de I'éthanol forme.
y=[0OH-1,-[0H-1=0,2 -[OH"]

y | 0,04 | 0,07 | 0,10 | 0,12 | 0,133 | 0,143

t 10 15 20 30 45 60

v | 0,166 | 0,176 | 0,182 | 0,188 [ 0,191 | 0,193

D’ou le graphe de la figure 10.

2 3 PR

b o el Y et
i ko h 11 | T
Ts [ -
L

e e, e i - . e e ! i

e i VSRR SR B T e L e R ot i
2 5 11,5 15 18 30 45 t {min)
Fig. 10

2° La vitesse moyenne entre les instants t, et t, est donnée par :

_Y2"v: _0,143-0,10 _0,043
tz = t1 5 e 2 3

s0it Vp=1,43-10"2 mol : £~ - min-1.

Graphiquem;ent, la vitesse movyenne correspond au coefficient direc-

teur de la sécante M, M,

31:1

Iin

Vi

=0,0143

tLa vitesse instantanée est la limite de la vitesse moyenne quand
ervalle de temps considéré tend vers zéro puisque c'est la dérivée

i ——




de y = f(t). Graphiquement, elle est representée par la tangente a la
courbe ; au point M, pour v, et au point M, pour v, .
Graphiquement on détermine .

MH ~ 5-2 3

soit : v, =2,7-10-2 mol - ¢-1-min-1

KJ 0,20 -0,143 0,057
= = = - 2 = =D;UGB??
o VTN T T 115-5 6,5

soit : v,223,3-1ﬂ'3mnt+{"1-mirr‘.

=0,027 3

Vi, = tan a, =

4° Un rendement en &thanol de 90 % correspond a la formation, au
départ de 0,2 mol - £~ ester, de :

0.2 x ﬂ =0,18 mol - £~ 1 éthanol

100

Graphiquement, on détermine le temps correspondant a une
concentration y=0,18 mol - ¢~ ' comme étant égal & 18 min.

#**Probléme n° 6-4. Etude cinétique d’une estérification.

A la date t=0, on mélange une mole de propanol-1 et
une mole d'acide éthanoique au sein d'un solvant appro-
prié. La solution obtenue, d'un volume égal a 250 cm?,
est répartie également entre 10 tubes qui sont scellés et
placés dans une étuve & 9 °C. Aux dates t indiquées sur
le tableau ci-dessous, on retire un tube de |'étuve afin de
déterminer, par un dosage acide-base, la quantité d'acide
restant dans le mélange.

Dans le tableau, n représente la quantité de matiére
d’acide éthanoique dans la totalité du mélange a la
date t.

! (heures)| 0O 1 5 10 15 20

n 1 (0,88|0,72|0,61(0,54 049

t {heures}] 30 | 40 | 50 | 60 | 70

r 0,43(0,38|0,35|0,33 0,33

96
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e

de la fonction n= f{t). En abs-

er le graphe
1¢ &) Trac : 10 heures et en ordonnée 2 cm

cisse 3 €M représentent
représentent 0,1 mole.

b) Ecrire I'équation de réaction qui détrui:c I‘a‘cide étha-
noique dans le mélange. Quelle est cette réaction ? Nom-
mer le corps organique formé et écrire sa formule déve-

loppée.

¢) Calculer, en mol - €-1-h~1, la vitesse moyenne de
disparition de I'acide éthanoigue entre les dates t; = 5 h
En utilisant le graphe, calculer la vitesse instantanée de
disparition de |'acide ethanoigue a l'instant t, =5 h.

2° Que peut-on dire de cette vitesse jladatet=70h?
Quelle est alors la composition du meélange en ses
divers constituanis?

1° a) Le graphe n = f{t) est représenté a la figure 11.

2 S AL
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a réaction d'estérification du propanol-1 par I'acide

b) Il s"agit de | ate de propyle et a de I'eau. Cette

éthanoique conduisant a I"éthanoate _
réaction conduit 8 un équilibre chimigue :

— —CH,—OH
CHE COOH + CHg_’CHE 2 - EHE_—CDG_—CHE_EHE_._.CHS . HED

¢} e Par définition, la vitesse moyenne de disparition de I'acide étha-
noique entre les dates t; et I; est:

c, — €y

P ¢

entrations en acide éthanoique aux

Vi, =~

oil ¢, et c, représentent les conc

dates t, et 15
.'TE e ﬂl 2 1, : G,43 - D;?z

1 -
‘Ym= "V §,-t, 025 30-5
v, =4,64-10-2mol-¢7-h"".

L":=

e

Attention : V représente le volume de la solution (0,25 £).

o Par définition, la vitesse instantanée de disparition de |'acide étha-
noique est ©

O d : — e
naaonc v YT,

> . _dn _ :
Le graphe permet de déterminer a9 C est le coefficient directeur de

la tangente a la courbe au point P d'abscisse t, =5 h. Soit D cette
tangente; elle passe par P(5; 0,72) et Q(30: 0) d'ol son coefficient
directeur :

dn 0-0,72
- R . -2
2158' 1D—-2
V= =1.15-10""mol - ¢~ - h-".

0,25

Hemarqm? : le graphe tracé représente la fonction n= f(t) et non
¢ = f(t); c'est la raison pour laquelle fe coefficient directeur de la tan-
gente (Fhangé de signe) n’est pas égal a la vitesse, mais au produit
de la vitesse par le volume V de |a solution. I

0
2° A la date t=70 h, Ia tangente a la courbe devient pratiquement
dn

1 cdn
horizontale ; oy S'annule et par conséquent v = —%’; 3t devient nul.
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alors atteint I'équilibre. La composition du mélange ne varie
On a

plus ; elle est la suivante .
acide éthanoique : 0,33 mole; propanol : 0,33 mole;

éthanoate de propyle : 0.67 mole; eau : 0,67 mole

puisqu'il se forme autant d'eau et d'ester qu’il disparaft d’'acide
et d"alcool).

**Probléme n° 6-5. Vitesse moyenne au cours d’une saponification.

On réalise la saponification de la butyrine en mélangeant,
au temps t=0, une solution de 0,12 mole de buty-
rine dans le méthano!l avec une solution de 0,36 mole
de soude dans ce méme solvant; le volume total du
mélange obtenu est égal & 800 cm?.

La réaction étudiée est la suivante :

CEH?—CDD_CHE
|
CEH?_CDD_CH + 3 {Na+ 4 DH_ :|
|
C4H,—CO0—CH, CH.OH
butyrine | *

— 3 (C3H,—CO0~, Na*} + CHOH
butyrate de sodium |
CH,OH

glycérol

1° En désignant par x la concentration de I'ester restant
au temps t, exprimer :
— la vitesse de formation du glycérol a l'instant ¢:

— la vitesse de formation du butyrate de sodium & I'ins-
tant {,

2° Un dosage effectué au temps t= 10 min montre que
la concentration en soude est alors égale a
0,18 mol - €~ 1. Déterminer la vitesse moyenne de forma-

tion du glycérol entre linstant t=0 et l'instant
t= 10 min.

1° Soit a la concentration initiale de la butyrine; au temps 1, cette

concentration est devenue égale a x et elle a donc subi une variation
égale 4 g - x.




ous montrent que lorsqu’il dispa-

Or les proportions de la réaction D glycérol. Au temps t,

i i ole de
rait une mole d’ester, |l apparaitduni rn= o
la concentration du glycérol est donc ¥ % S G, SEAGES eiea
La vitesse de formation du glycérol g:tst g
s0it :
concentration par rapport au temps

dy _dia-x __9X (.4 5 est une constante).
VeTdr  dt dt

cation nous montre également
glycérol, il apparait simultané-

La concentration en butyrate

L'équation de la réaction de sapn;m
que, lorsqu’il se forme une mole de
menit 3 moles de butyrate de sodium.
de sodium au temps t est donc !

z=3y=3(a-x

ot sa vitesse de formation :
dz d{3a-3x) _ 3 dx
Y g9 dr | dt
dt t

La vitesse de formation du butyrate de sodium est donc le triple de
la vitesse de formation du glycerol.

2° La vitesse moyenne de formation du glycérol entre les instants t,
et 1, est définie par :

Y1~ Yo

V™

lci : f,=0¢et y,=0ety=a-x.
Déterminons la concentration initiale de l'ester -

da=—= —_— I:i'_'l - 1_
V- 08 5mol-¢
De méme la concentration initiale de la soude est -
" 0,36
p=T"_0.36 _ gl
V- 08 0,45 mol . -1,

Au temps t, =10 min, la concentration de Ia soude est égale 3
0.18 mol - £-'; elle a subi une diminution de

0,45 -0,18 = 0,27 mol - ¢- LS

Les coefficients de |a réaction m

, ; ontrent que la variation de concen-
tration de I'ester est trois foig p!

us faible, soit :

0,27
a-x= 3 =0,09 mol - ¢-1,
On a donc y, = 0,09 mol - ¢-1: d'op -
0,09
Vm =5 = 9:10"3mol . ¢-1. mjp-1




LES FACTEURS CINETIQUES

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

. A. INFLUENCE DE LA CONCENTRATION DES

REACTIFS

1 | Mise en évidence expérimentale

g) Exemple 1 : action d’une solution d’acide chlorhydrique sur une solution
- de thiosulfate de sodium.

e Equation-bilan de la réaction :
| S,0% +2H;0* =S +50,+3H,0

: —y

- dhrsaibati

C’est une réaction de dismutation : le soufre de 'ion thiosulfate s’oxyde en
& SO, et se réduit en soufre solide.
i e Expérience : (fig. 1)

Addition de 1 em? d’acide chlorhydrique concentré
. 4 des solutions de thiosulfate de sodium

— \n‘ﬂ 1ml 1 mil

$,0%" : 1 mol- e S,02 : 1071 mol - £~ 5,02~ : 10-2 mol - ¢!

wo b |

Vv ¥

P
Louc i
unTsi:mﬁ:::u; pc;?qr:llnnt Louche aprés quelques Un louche se forme
en moing do 10 secandas. sacondas donnant ung tras lantement

solution opaque la solution n'ast pas opaque

S en 3 & 4 minutes. 20 minutes aprés I"addition.

Dépdt de
: soufre
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fate de sodium €n exces (fig. 1), on constate que la
lloidal est de plus €n plus rapide au fur et 4 mesure
de thiosulfate de sodium s’accroit. On

'on ajoute a une solution de thiosul-
plus en concentrées.

En utilisant ¢ thiosul
formation du soufre co ;
concentration de la solution
en est de méme lorsque
ide chlorhydrique de

que la
montre qu’ll
fate des solutions d’ac

o Conclusion :

La vitesse de formation du s
réactifs croit.

b) Exemple 2 : action d’une solution de p
solution d’iodure de potassium.

oufre augmente lorsque Ja concentration des

eroxodisulfate de potassium sur une

o Equation-bilan de la réaction :
S,0%- +21- =280 +1,
n
peroxodisullate
Le diiode libéré est mis en évidence par sa coloration brune, ou par le

bleuissement de I'empois d’amidon.

Attention : vous devez connaitre I'équation- i“

bilan de cette réaction; sachez la retrou-
ver en appliquant fa «regle du y» aux deux
couples oxydant/réducteur mis en jeu (fig. 2).

8,08 +2e¢- = 2807
I,+2e¢” = 21-

$,02", e, SO

Il s'agit de "'oxydation des ions iodure par les
ions peroxodisulfate.

e Expérience : {fig. 3) Fig. 2

Addition de peroxodisulfate de potassium 10~ ' m ‘
: . _ ol-e-13
des solutions d'icdure de potassium {en présence d'empois d'amidon)

10 mi 10 ml R‘m mil
g1
1 mol - ¢ 10-" mol - ¢! \gl/ﬂ'i mol - ¢ 1
Blevissement

Retartons Bleuissement en Bleui
quelques secondes anvw::e'lmr?'l?:ue:::
Fig. 3
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de potassium en excés (fig. 3), on constate que la forma-
plus en plus rapide au fur et & mesure que la concentra-
+ On montre qu’il en est de méme lorsque ['on fait

oxodisulfate de potassium.

En utilisant I'iodure
tion du diiode est de

tion en ions I~ s’accrol
croitre la concentration €n per

e Conclusion :
La vitesse de formation du diiode augmente lorsque la concentration des

réactifs croit.

2.| Loi des concentrations

La vitesse de formation d’un produit augmente avec la concentration
des réactifs.

De la méme facon, la vitesse de disparition d’un réactif est d’autant plus
grande que sa concentration est plus élevée.

Conséquence.
La vitesse de fnrmatmn d’un produit décroit au cours de la reactmn car Ia

concentration des réactifs diminue du fait de leur consommation.

Attention : la concentration des produits n’a aucune influence sur les vitesses
de formation ou de disparition (sauf exception).

B. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE

1.| Mise en évidence expérimentale

a) Exemple 1 : oxydation des ions iodure I- par les ioms peroxo-
disulfate (fig. 4).

Mélange de solutions KI 10-1 mol - ¢~ et
K3S,0, 10-1 mol - &= {+ Ernp::u's d'amidon)

.-"'—'—*""'" T B
rFa
F
L
. ]

|
i ! £

Bain marie & 70°
s mL |

Glace
fondante

Bleuissement en A température ambiante, Bleuissemant
8 & 10 secondas bleuissement an instantané
5 secondes
Fig, 4

L&t
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La réaction : S,03- +21- — 2805 +1;

est d’autant plus rapide que la tempcrature est plus élevée.

%) Exemple 2 : réduction de I'ion MnO; en milieu acide par I'acide éthane-
dioique {ou acide oxaligue).

¢ Equation-bilan de ]a réaction :
La réaction met en jeu les deux couples oxydant/réducteur :

— MnOj; /Mn?* dont la demi-équation électronigue, en milieu acide est :
MnO; +8H;0* +5e” = Mn2*+12H,0 (1)

— C0,/HO0C—COOH (ou C,0,H,) dont la demi-équation é€lectronique

Séorit: oG H,+2H,0 = 2C0,+ 2H,0* +2e”  (2)

I.a combinaison de ces deux demi-équations; soit 2 x (1) + 5 x (2} pour €li-
miner les électrons, conduit a I'équation-bilan :

IMnO; +5C,0,H, + 6H;0* — 2Mn?* +10CO, + 14H,0

Aftention : vous devez savoir retrouver cette équation-bilan et
écrire les demi-équations électroniques mises en jeu.

e Expérience : (fig. 3)

10 cm? d'acide oxalique 10~ mol - ¢~
+ 1 em* de K MnO, suifurlqua
10" mal - t'

Bain marie a f0° !

Décoloration en 20 secondes Fig. 5 Décoloration en 5 secondes

La décoloration de I'ion permanganate par I'acide éthanedioique, lente @
température ordinaire, devient pratiquement immédiate a 70 °C.

o Conclusion : la vitesse de disparition du réactif MnQ; s’accroit lorsque
la température s’éleve,

2.| Loi des tempéféthres | -
".,*_;;“"-'1. ‘ o =
La vitesse de formation d’un prmiu:t pu. de dl.spantmn d’un réactif
s’accroit: ;]ﬂrsquﬁ Ia tenipérature augimente; ;

"I

Inversement, la. vitesse' de formation d’un pmdult décroit lorsque la tempé-

r:atu;e diminue (application : trempe d’un systéme pour arréter son gvolu-
tion),
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c. INFLUENCE D'UN CATALYSEUR

1.| Définition

Un catalyseur est une substance qui augnrente la vitesse de formation
d’un corps sans entrer dans le bilan de la réaction.

2.| Caractéres généraux de la catalyse

a) Le catalyseur se retrouve inaltéré 4 la fin de la réaction (puisqu’il n’entre

pas dans le bilan de la réaction). ,
En fait, le catalyseur participe aux processus réactionnels; il peut €tre modi-
fié chimiquement au cours de ces processus, mais il est régénere.

) Une faible quantité de catalyseur permet, en général, la transformation
de quantités importantes de réactifs.

Remarque : dans certains cas, il faut faire intervenir une quantité
notable du catalyseur.

¢) Un catalyseur peut avoir une action orientatrice du fait de sa sélectivité.

Remarque : les enzymes sont des catalyseurs hautement spéci-
fiques; elles permettent la synthése «in vivoy des protéines.

d) Un catalyseur ne permet, en aucun cas, de réaliser des réactions théori-
quement impossibles.

¢) Un catalyseur ne peut déplacer un équilibre chimique; il permet de
P’atteindre plus rapidement.

Cest le cas pour I'estérification ou I’hydrolyse. Si on opére en présence
d’ions H,O*, les quantités de matiére des réactifs et produits a 1’équilibre
ne sont pas changées mais ’équilibre est atteint beaucoup plus vite.

Propriété de |3 Bibliotheque
du Lycée scizntifique g
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s*pProbléme n° 7-1. Cinétique d‘une saponification,

A I'instant t=0, on mélange 1 ¢ d’une solution d'étha-
noate d'éthyle, de concentration

g, =1,0 10-2 mol - €71,
avec 1 ¢ d'une solution d‘hydroxyde de sodium de
concentration ¢, = 1,0 - 1072 mol - £ 5
1° Ecrire I'équation-bilan de la réaction qui a lieu. S'agit-
| d'une réaction totale ou d'un équilibre ?
20 Calculer la concentration des ions hydroxyde dans le
mélange & l'instant t=0.

3¢ Par dosage de prélévements, on détermine la concen-
tration des ions hydroxyde a différentes dates t. Les
résultats sont reportés dans le tableau suivant :

Date t (min) 2146 |8 10 |12 |14 | 16

[OH™]

i 19|15 [12,5/11[10| 9

37|27

En déduire la concentration de |‘éthanol a ces diffé-
rentes dates. Présenter les résultats sous forme d'un
tableau puis représenter graphiquement la concentration
de |'éthanol formé en fonction du temps t.

4° Déterminer graphiquement la vitesse de formation de
I"'ethanol au temps t=5 min. Comment varie-t-elle au
cours du temps; justifier cette évolution.

1° Il s’agit de la réaction de saponification d'un ester, qui, contrai-
rement a I'hydrolyse, est une réaction totale :

CH;—COO(C,H;) + OH- - CH,—C00 - +C,Hs—0H

" A‘ linstant.t= 0, on a‘introduit 10-2 mol d‘ions OH- dans une
solution dont le volume total est de.2 ¢. La concentration des ions
hydroxyde est donc :

10-2

[UH']n=~—2—-= 5-10-3 mol - ¢!

o Gt - ——— g
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ombre de
de moles d'éthanol apparues iast égal au n
i Er;::DHE' consommeées; on a8 donc *H"]
moles [czHﬁ—*ﬂH] =[OH"],-[O | | |
donnant la concentration de I'éthano

On obtient le tableau suwant,mlrancham les valeurs du tableau de

formé en fonction de f, en

-4 .#~1 au
I'énoncé a 50+ 10 mol-£€-'q

i représente la valeur de [OH "], -

12 14 16
Date t(min) | 2 | 4 [ 6 | 8 | 19
41
[CH—OHl | 43 | 23 | 31 | 35 |37,5| 39 | 40
(104 mol - £~ 1)
D’'oll le graphe de la figure b.
§ ICHEOH] ol e Sl S e
~ (10~% mol - ¢ 1) et it

.......................

T A o
B e P L P

....................

Fig. 6

4° La vitesse de formation de I'éthanol est égale & la dérivée de la
fonction : [C,H;OH] = F{¢). Graphiquement, elle est égale au coeffi-
cient directeur de la tangente A la courbe au point M correspondant
a la date considérée {ici t=5 min). Prenons les points T et T' o la
tangente coupe respectivement les droites ¢t = 10 minet t=0:

HT _(47-8).10-*

Ve — =
T'H 10
L'examen du graphe montre que

teur de la tangente 3 (5 courbe di

nczrma! carla concentration des
décroit ay cours dy temps,

=3,9-10"* mol - ¢-* . min-1.

lorsque ¢ croit, le coefficient direc-
rn_inue; la vitesse décroit. Ceci est
reactifs : [OH- ] et [CH;—COOC,H]
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**Drobléeme n® 7-2. Vitesse de formation d'un ester.

On effectue la réaction d’estérification dell'acide Méthg-
noigue H—COOH par I'éthann!’CEHE—DH d une tempéra-
ture constante de 50°C en melangeant, au temps t=Q
une mole d’acide méthanoigue et une mole d’éthano
dans un solvant; le volume de la solution est ge
200 cm?®,

On réalise au cours du temps des prélévements grace
auxguels on détermine le nombre de moles n d’acide
restant dans le mélange. Les résultats sont portés dans

le tableau suivant ;

timin) | 0 | 10 { 20 | 30 | 40

n 1 (0,8110,68 (0,60 |0,54

t(min) | 50 | 60 | 80 | 100 | 120

n 049 10,44 10,39 (0,37 |0,36

e Tracer le graphe représentant la concentration de
I"'ester formé en fonction du temps.

e Déterminer la vitesse moyenne de formation de I'ester
pendant les 15 premiéres minutes et en déduire une
valeur approchée de la limite d’estérification dans les
conditions indiquées.

e La réaction étudide est -

H=COOH + C,Hs—OH = H—C00 (C,H,) + H,0

Les coefficients de Ia réaction nous montrent que, lorsqu'il disparalt
une mole d'acide, il se forme une mole d’ester. Le nombre de mole
d'ester formé ay cours du temps est donc le complément & 1 d,”
nombre n de mole d*acide restant. La concentration de I'ester, exP'”
mée en mol - ¢- 1, $'obtient en multipliant le nombre de mole d'EEtE;

par 5 puisque le volume de la solution étudige est de 200 cm’ Sﬂitg
de litre,

X=Nosor=T-n et y = [ester] =5(1 - n)

' Ia
D’0d le tableau donnant le nombre x de mole d’ester formé €!

; ours
valeur Y de la concentration molaire carrespondante, au &
du temps.

[ R
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{l"ll;l?iﬂ]' ol 10 20 30 40 K0 60 80 | 100 120

% ]0]/0,19(0,31]0,40|0,46|0,51|0,56(0,61(0,63(0.64

¥ |0(0,95]|1,55(2.0|2,30(2,55]2,80(3,05|3,15|3.20

(mol - £7)

Ce tableau permet de tracer le graphe de la figure 7.

lj.r{mul'f'“'

3- /,/

20 130 20 50 60 80 100  (min)

Fig. 7

0 10

e La vitesse moyenne d’estérification pendant les 15 premiéres
minutes est représentée par le coefficient directeur de |g
seécante OM -
" _HM 1,275
moY  OH 15

La vitesse moyenne est donc v = 8,5-10-2 mol - ¢-1 . min-1.
Le graphe montre que lorsque t — o, y — 3.30.

= 0,085

e A cette concentration limite correspond un nombre de mole
d’ester, dans le volume de 200 ¢m? qu’occupe la solytion, égal a :

3.30 x0,2 = 0,66 mol.

C’est le nombre de moles d’ester obtenu a I'équilibre, au départ d'un
"f"éh‘v'gnge d'une mole d’acide et d'une mole d'alcool. La limite d’estéri-
fication est donc voisine de 66 %.
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**Probléme n® 7-3. Influence de la concentration des réactifs.

On réalise I'oxydation des ions iodure par les ions
peroxodisulfate en mélangeant, & la date t =0, une EG!L!-
tion d’iodure de potassium et une solution de peroxodi-
sulfate de sodium.

1° Sachant que les couples en présence sont le couple
l,/1~ et le couple S,0%-/S0;~, écrire I'équation de

la réaction.

2° On effectue 2 séries d'expériences dont les résultats
sont consignés dans les tableaux suivants :

e 1'¢ série d’'expériences effectuées a l'aide de solutions
dont les concentrations sont respectivernent :

[1-]=0,04 mol - £ ; [S,02] = 0,02 mol - £~ 1

t (min) 6 |10 20 | 30| 40 50 | 60

(5]

{10-3mol-£-1)

3(517.7(98([11,3[12,4]|13,3

e 2° série d'expériences effectuées 2 I'aide de solutions
dont les concentrations sont respectivement ;

[17]=0,02 mol - £-1; [S,02-1= 0,01 mol - &~

t (min) 10120 30 | 40 20 60

(1]
(1073 mol - e-1)

112127134 4 | as

a) Tracer les deux graphes : [I,] = f(t).

b) Déterminer la vitesse de formation du diiode au temps
t=0 pour les deux séries d'expériences réalisées.

¢)] Comparer les valeurs obtenues et concilure.

l'.—'l—.—l-_- -
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bl La vitesse de formation du diiode est la dérivee de la fonc-
tion [l,] = f(t);

o _dh]
dt

Pour t=0, elle est égale au coefficient directeur de la tangente a la
courbe 1, = f(t) en son origine O.
Soit pour la 1™ série d'experiences :

e . g g
AT,_10.8-10"%_g 4 10-4

mol - £-1 . min-"1

Y1 " 5E 20
et pour la 2¢ série d'expériences :
T y -3
u2=KI%=4’E 10 =1,15-10"%* mol - ¢~ - min~ .
OK 40

La comparaison de ces-vitesses montre que dans la premiére série
d’expériences la vitesse est environ 8 fois plus élevée que la vitesse
observée dans la deuxiéme série d'expériences. Or les concentra-
tions des réactifs sont deux fois plus grandes dans la premiére série
d’expériences. On vérifie bien que la vitesse de formation d'un pro-

duit est d'autant plus grande que les concentrations des réactifs sont
plus élevées.
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**pProbléme n° 7-4. Cindtique de "hydrolyse d’un ester.

La réaction d’hydrolyse d‘un ester de fnrm;le bg.rum
CgH,,0, conduit a un alcool de formule C4H,,0 et a un

acide organique dont on précisera le nom et la formule.
1° Ecrire I'équation-bilan de cette réaction. S’agit-il

d’'une réaction totale?

2° Une étude expérimentale effectuée a 100 °C a permis
de déterminer la concentration de I'ester!dans le mélange
réactionnel en fonction du temps.rLes résultats obtenus
sont consignés dans le tableau suivant :

t(h) 0 4 10 20 40
{rgiff?_] | 1 | 085 |075 | 067|058

tin) 70 | 100 | 120 | 150 | 160
o=, | 053 | 0515 | 0,51 | 0,50 | 0,50

a) Représenter graphiquement les variations de I3
concentration de I'ester en fonction du temps.

b) Définir la vitesse instantanée de disparition de I'ester
et déterminer graphiguement les valeurs de cette vitesse
aux dates t;=10 h et t,=60 h. Comment expliquer
qualitativement ["évolution de la vitesse en fonction
du temps ?

¢l Si I'on refait cette expérience 3 |5 température de
150 °C; a la date t=20 h, la concentration de I'ester
sera-t-elle inférieure, égale oy Supérieure 3 la valeur don-
née dans le tableau 3 cette méme date?

L'équation-bilan de |a réaction s’écrit

La n_éacticnn d'hydrolyse d'un ester n‘est pas une réaction totale; elle
est limitée par la réaction inverse d’estérification et conduit donc 3 un
équilibre,

115
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b

La fiqure 9 représente le graphe donnant la concentration de
2¢ a) La figure
I'ester en fonction du temps.

' [ester] (mol - ,{.‘" ‘I}' =

Fig, 9

b) La vitesse instantanée de disparition de I'ester est I'opposé de la
dérivée de la fonction [ester] = £(t): soit :

s d [edster[
I

la vitesse est donnée
angente 2 la courbe [es

Graphiquement,

! par 'opposé dy coefficient
directeur de |3 1 ter] = f{t) au point considéré.
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On détermine ainsi ! , '
_ |a vitesse 2 la date t; = 10 h {point M, de la courbe) :

ATT __0:86-0.30 0.5
e e R i
e 990

v, =1.12- 10-2 mol - ¢~ - h™?
__ |a vitesse 4 la date t, = 60 h [point M, de la courbe) :

AT, _0,625-040_0,225
VESFT;HE_ 0-150 150

v,=1,5-10"3 mol - &= - h~1

On constate que v, est inférieur 3 v, : la vitesse de dia_paritiun
de I'ester décroft au cours du temps. Cela est normal puisque les
concentrations des réactifs diminuent au cours du temps. De plus,
on constate sur le graphe que la vitesse de disparition de |'ester
finit par s'annuler vers t= 150 h. Cela est di au fait qu'au cours du
temps, les concentrations en acide et en alcool s’accroissent pro-
gressivement, entrainant une augmentation de la vitesse d’estérifica-
tion. Lorsque cette derniére devient égale a la vitesse d hydrolyse, le
systéme n’'évolue plus; on a atteint ["équilibre.

¢) Une élévation de température entraine une augmentation de la
vitesse de disparition de I'ester. A la température de 150 °C, la
concentration de l'ester a la date t= 20 h sera donc inférieure a ce
qu'elle etait a cette méme date a la température de 100 °C. Par ail-
leurs cette concentration demeure supérieure a la concentration de
0.5 mol - £~ correspondant a la limite d'hydrolyse, laquelle n'est pas
afectée par I'élévation de température. On aura donc -

0,67 mol : ¢~ 1> [ester] = 0,50 mol - ¢-1.

Remarque : la valeur de la limite d’hydrolyse est ici de 50 % (la réac-

tion s’arréte quand la moitié de | ‘ester, mis en jeu a été hydrolysé);

il S'E:‘gf! donc d’un ester dalcool secondaire. L "alcool formé au cours
de Phydrolyse est fe butanol-2 -

CHy—CH,—CHOH—CH,

***Probléme n° 7-5. Ftude d'une réaction autocatalysée.

On se propose d’étudier la cinétique de la réaction d’oxy-

dc:_réductrf:n entre |'jon permanganate MnQ; en milieu

a;lde et I'acide oxalique {ou éthanedioique) H,C,0, .

A la dat;e t=0, on mélange, dans un bécher, 50 cm?
Une solution acidifiée de permanganate de potassium
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dont la concentration en ions N’!nﬂ; ~est égm? a
10-2 mol - £~ 1 et 50 cm? d’une solution d'acide oxalique
de concentration égale a 10-1 mol - S solution est
d'abord violette (couleur dE!::; ions MnOj;) puis brune
avant de devenir rapidement incolore.

On admettra que la température reste constante pendant

la durée de la réaction.
1° Ecrire I'équation-bilan de cette réaction d'oxydoré-

duction.
Données : couple MnO; /Mn2* ; couple CO,/H,C,0,.

20 La mesure de la concentration des ions Mn2* 3 diffé-
rentes dates t conduit aux résultats suivants :

ts o 60 [ 120 | 180 | 210 | 225 | 240 | 255
2+

{m‘[fﬂ:ml‘lf_,} 0 010 {020 | 055 | 0,70 [ 0,85 | 1,15 | 155
t(s) 270 | 285 | 300 | 315 | 330 | 390 | 450
[Mn ]

0-4mol - | 220 | 830 | 440 | 475 | 490 | 500 | 5,00

a) Tracer la courbe représentant les variations de la
concentration des ions Mn2* en fonction de la date t,

Echelles :

{-— en abscisses: Tecm «— 30 s ;
— enordonnées: Tem+—=0,5-10"%*mol- ¢!

b) Définir la vitesse instantanée de formation de l'ion

Mn2* et déterminer graphiquement cette vitesse a la
date t= 285 s.

¢) A la date t=285 s, quelle est la concentration des
ions MnO; ?

d) Commenter et interpréter I'allure de la courbe obte-
nue,

1° Reportez-vous au
s paragraphe B, 1¢ :
demi-équations éle el 1° b) pour établir

bilan de |a réaction :
2MnoO;

+5H,C,0, + 6H,0* ~2Mn?*+10C0, + 14H,0




|

Les ions Mn?* formés sont incolores (en solution diluée) alors qyue
les ions MnQ; sont violets, d’ol la décoloration progressive de |3
solution signalée dans |"énoncé.

2° a) La courbe représentant [Mn2*] = f(t) est donnée i la figure 10.
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b) La vitesse instantanée de formation de l'ion Mn2* est la dérivée
de la fonction [Mn?+*] = f(t}; on a dong :

” d[Mn2+]
dt

Elle est égale au coefficient directeur de Ia tangente a la courbe
[Mn2*] = f{t) au point considéré.
Tracons la tangente 2 la courbe au point M d’abscisse =285 s et
déterminons son coefficient directeur dans le triangle TT'H :

HT _5,35.-10-4 5,35.10-4

V= ——-=

T"H 300-261 39
v=1.4-10-3mol . ¢-1.s-1.

Attention : ce calcul est approximatif car on a une imprécision
notable sur le tracé de |z tangente,

v

Remarque : Ja courbe traverse sa tangente au point M. il s'agit d'une
tangente d'inflexion. En M, Ia vitesse passe par un maximum (VOIr o)
puis décroit.
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¢) L'équation de la réaction d'oxydoréduction étudiée montre que
lorsqu’il apparait 2 ions Mn?2*, il disparait 2 ions MnQ; ; on voit
donc que 1a concentration, a la date t, des ions MnO, est :

[MnO;] = [MnO3 ]o — [Mn*”]

Calculons [MnQj lo. concentration de la solution en ions permanga-
nate a la date t=0. Le volume de la solution de permanganate ayant
416 multiplié par 2 du fait du melange, la concentration initiale a été
divisée par 2; on a donc [MnQOgz]p =3 - 104 mol - ¢-1. Comme, a la

date t=285 s, on a [Mn2*]=23,30-10"*mol - £ 1 on en déduit :
(MnOz]=5-10-%-3,330-10-4=1,70 - 104 mol - ¢-".

d) La concentration des réactifs (MnOjy, H,C,0,, H;0") décroit au
cours du temps; on devrait donc observer une diminution de la
vitesse de formation des ions Mn?*. Or cette vitesse commence par
augmenter au cours du temps : d'abord faible elle croit de plus en
plus jusqu’a la date t= 285 s (observez la partie OM de la courbe};
puis elle décroit de plus en plus jusqu’a s'annuler pratiquement a la
date t= 400 s.

Ce phénoméne est di a une autocatalyse. La réaction est catalysée
par les ions Mn2*., Au début, il y a trés peu d’ions MnZ* et la
réaction est lente ; au fur et & mesure que la concentration des ions
Mn2* s‘accroit, la réaction devient de plus en plus rapide {(puisqu’il
vy a davantage de catalyseur). A la fin, le ralentissement de la réaction
est d( a la diminution de concentration des réactifs, dont I'un (l'ion
MnO; ) en défaut, finit par disparaitre, ce qui arréte la réaction.




MECANISMES REACTIONNELS

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

B Ce chapitre ne peut donner lien 4 aucun sujet au Baccalauréat.

A. DIFFERENCE ENTRE BILAN ET MECANISME D’'UNE
REACTION

a) Une équation chimique traduit le bilan d’une réaction; c’est ’éguation-
bilan qui indique : _ |

— la nature des produits formés a partir des réactifs mis en jeu;

— les proportions dans lesquelles les réactifs réagissent et les produits appa-
raissent.

b) On appelle mécanisme réactionnel, Pensemble des processus au cours
desquels se rompent et se forment les liaisons chimigues.
Ces processus correspondent, en général, 4 une succession d’actes élémen-

taires et ne sont que trés exceptionnellement représentés par ’équation-bilan
de la réaction.,

¢) Complexité des mécanismes réactionnels

Certains mécanismes font intervenir des espéces instables 4 courte durée de
vie, appelées intermédiaires réactionnels qui peuvent étre mis en évidence
bar des méthodes appropriées, e plus souvent spectroscopiques. Le méca-
nmsme reactionnel décrit alors les actes ¢lémentaires générant ¢t consom-
mant I'intermédiaire, De Plus, il deit rendre compte

— Fl-:-: la vitesse de la réaction, et de la facon dont elle varie avec les concen-
trations deg réactifs:

— de linfluence de divers facteurs (température, pression, nature du sol

$ ]umineuses...};
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: : LES REACTIONS
EMPLE DE MECANISME : L
B BICALAIRES EN CHAINE

E- Les 3 phases d’une réaction radicalaire en chaine

Nous: lesi expligmons \7iE Bh exemple du programme, gque vous devez
connaitre : la synthése du chlorure d’hydrogéne.

Cl, + H, — 2HCI

Equation-bilan :

o Phase d’initiation {création de radicaux) :
cl—C1 5 21
Cette rupture de la molécule de dichlore en deux radicaux CI* {qui sont des

atomes) est endoénergéfique; elle s'effectue par apport d’énergie photochi-
mique (absorption d’un photon Av d’énergie convenable) ou thermique (voir

probléme n® 8-2). |
e Phase de propagpation (avec régénération du radical consommé) :

CPl+H—H = Cl—H + H"

H* + CI—Cl — H—C| +|C]*
il ]

La phase de propagation comporte deux étapes constituant un maillon de
Ia chaine : au cours de la 1™ étape, le radical CI* est consommeé ; mais il
se forme simultanément un radical H* qui, en réagissant, au cours de la
seconde €tape, avec une molécule de dichlore, régeénére le radical Cl*. La
rcaction s’auto-entretient par la répetition des deux étapes qui peuvent se
reproduire un trés grand nombre de fois (105 en moyenne),

La somme des deux étapes d’un maillon correspond au bilan de la réaction -

_ ) . Cl, +H, — 2HCl
qut €51 exoénergétique.

¢ Phase de rupture (avec disparition de fadicaux) :
CI* + CI* — Cl—

Cette réaction est exoénergétique et ne se produit que si I'énergie libérée est

ahsnrbf’:e par une molécule du milieu réactionnel ou un atome (de la paroi
du récipient).

Zl La chloration dy méthane

On se limite a I formation dy chlorométhane CH,—CL
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Equation-bilan : | CH,+Cl, — CH;—Cl1+HCl

On retrouve les 3 phases précédentes :

. ] . -IH'
¢ Initiation : cl—Cl >Cl*

ou apport
thermgue

e Propagation en chaine :

CI*|+ CH, — HCl + CH}

CHg + Cl, — CHLCI + [CI°]
> =i

Ces deux étapes se répétent un trés grand nombre de fois.

e Rupture :
CI* + *CH,; — CH;—(l
CI*+°*Cl -,
CH;] + *CH, — CH,—CH,
Conseil pratique :
Retenez bien que dans ces réactions en chaine, c’est Ia molécule

de dichlore qui engendre les radicaux dans la phase d’initiation,

et non les molécules H, ou CH, dont les liaisons sont plus difficiles
a rompre.

"*Probléme n° 8-1. Synthase du chiorure d’hydrogéne.

1° Etudier la réaction de synthése du chlorure d'hydro-
géne en précisant : |

a) son équation-bilan :

) lEE.GD”diﬁU”S expérimentales dans lesquelles on peut
la réaliser au laboratoire :

¢} son mécanisme réactionnel.
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» o Montrer que |a réaction n'est décienchée que sous
Ea;::gn d‘un rayonnement de longueur d'onde :

A=0,492 um

On donne : )
o constante de Planck : h=6,63-10"%*J -s

o Célérité de la lumiére dans le vide :
[ #7 S,DD . 108 m - S"'i

o énergie nécessaire pour dissocier une molécule de
dichlore en deux radicaux CI* : E=4,04-10° 19 J.

b) Quelle serait la longueur d’onde maximale qu’il fau-
drait utiliser pour scinder une molécule de dihydrogene
en radicaux H* sachant que I'énergie nécessaire pour dis-
socier une molécule de dihydrogeéne en deux radicaux H*
est de 7,2 - 1012 J? Que peut-on en conclure?

1° a) Equation-bilan :
Cl, + H, — 2 HCI

b) Conditions expérimentales (fig. 1)

On réalise un mélange a volumes égaux de dichlore et de dihydrogéne
dans une éprouvette fermée par une plague de carton. En éclairant
avec une lampe flash ou avec la lumiére émise par la combustion du
magnésium, on déclenche une réaction explosive.

\
Explu%tun violente §\ j%

\ .
\ Mélange de

o—1 _ 1 volume de dihydrogéne
et de
1 volume de dichlore

Fig. 1
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¢) Mécanisme (voir paragraphe 2° a)
Il s’agit d'un mécanisme radicalaire en chaine, se déroy

an
3 phases : .

e Inttiation : Fi

Cl,—2CI*

® Prﬂpaga‘tiﬂn . _.CJ. +H—H — C}]—H + H*

H* + CI—Cl — H—CI +|CI*
i |

Elle s’effectue en 2 étapes avec régénération au cours de la seconge
étape du radical chlore consommeé dans la premiére ce qui permet la
repetition d'un trés grand nombre de maillons de la chaine,

¢ Terminaison : par rencontre de deux radicaux, par exemple :
CI* + *Cl — CI—CI

2° a) On sait qu'un photon lumineux transporte I‘énergie hv, soit :

c : \ .
h =. Pour scinder une molécule de dichlore, cette energie devra étre

A
supérieure ou égale a E -
he
T;E
Dol : lﬁh:::E,ES-TG‘:“*EEWGE
E 4,04 .-10-19

A=<<4,92.-10""m
2<492 nm ou 0,492 pym.

Remarque : la lumiére blanche est constituée de radiations dont les
longueurs d'onde sont comprises entre 400 et 800 nm. On voit
donc que certaines radiations de la lumiére visible peuvent déclencher
,"al réaction. Précisément, fe dichlore absorbe les radiations bleues et
violettes ce qui lui communique une coloration faune verdatre.

| b) Le photon susceptible de scinder en 2 radicaux la molécule de

dihydrogéne doit transporter une énergie telle que :

he
X
A
lihc::E,GE - 10-34x3- 108
E’ 7.2.-10-1°

A=<276-10""m

A=<276 nm ou 0,276 pm.

1232
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Les longueurs d'onde correspondantes sont situées dans I'ultra-
es

E:?Ij:i}isaﬂt la lumiére visible, on peut donc créer des radicaux CJ* et

n des radicaux H®. La phase d'initiation correspond donc bien 3 |a
P;mation de radicaux CI* et non a celle de radicaux H*,

*Probléme n° 8-2. Obtention des dérivés polychiorés du méthane.

La chloration du méthane par action du dichlore a4 300 °C
et a l'obscurité ne conduit pas seulement au monochlo-
rométhane mais également a des produits polysubsti-

tués.

a) Quels sont ces produits? Donner leur formule et
leur nom.

b) Détailler le mécanisme réactionnel rendant compte de
I'obtention du dérivé disubstitué & partir du monochloro-
méthane. Pourquoi effectue-t-on cette réaction a
300 °C?

a) Il s’agit des produits dans lesquels les 4 atomes d’hydrogéne du
méthane sont progressivement rempiacés par des atomes de chlore,
SOIt :

CH,Cl : chlorométhane

CH,Cl, : dichlorométhane

CHCIy : trichlorométhane {ou chloroforme)

CCl, :tétrachlorométhane

b) Il s’agit d'un mécanisme radicalaire de réaction en chaine se
déroulant en 3 phases :

e phase d'initiation : énergie
Cl, — 2¢Cr

thermique

e phase de propagation :

CI*|+ CH,Cl — HCI + CH,Cr°

CH,CI*+ C1, — CH,CI, + IEE
=}

Cette phase de propagation comporte deux etapes : au cours de la
seconde, on régénére le radical CI* consommeé par la premiére; ce

qui permet IE! répétition du processus. Le bilan de ces deux étapes,
obtenu en faisant leur somme, est -

CH3Cl + Cl, — CH,CI, + He)

| B i |




e phase de terminaison par recombinaison de radicaux entre eux,

soit : cr+ It — {élz ”
H.CI* +CI*  — CHyUl
EHzCI' + CH,CI* — CICH,—CH,C]
3 300 °C pour accroftre I'énergie des
3 certaines molécules de dichlore de se
la création de radicaux au cours de
port d'énergie thermique

La réaction est effectuee

molécules et permettre ainsi
scinder en deux radicaux chiore : I
la phase d'initiation ést réalisée icl par ap

| et non par apport d'énergie lumineuse.

——

#*probléme n° 8-3. Isoméres du monochloropropane.

a) La chloration du propane peut conduire & deux dérivés

monochlorés différents. Quels sont ces dérivés? Decrire
le mécanisme réactionnel conduisant au chloro-2 pro-

pane.
B) Si la substitution des différents atomes d’hydrogéne
du propane s'effectuait de maniére statistique, quel
serait la proportion relative de chacun de ces dérivés?

e i
e B

el e e T

¢) Dans des conditions expérimentales déterminées, on
obtient des quantités égales de chacun des dérivées
! monochlorés. Que peut-on en conclure quant a la facilité
' de rupture d’une liaison C—H suivant qu'elle appartient a
un groupe —CH,— ou & un groupe —CH,?

a) Par ::Ejluratinn du propane CH,—CH,—CH,, on peut obtenir les
deu;u: dérivées monosubstitués suivants, qui sont des isoméres de
position :

CH,—CH,—CH,CI : chloro-1 propane
CH;—CHCI—CH, : chloro-2 propane

EEPDHEE-VGU_S au paragraphe B-2 pour établir le mécanisme réac-
tionnel conduisant au chloro-2 propane.

¢ phase d'initiation :
Clz apport 2CI*
d'énergia

| * phase de propagation :

CF] + CHy—CH,—CH, — HCl + CHg - CH - CH,

CHy;—CH—CH; + Cl, — CH,—CHCI—CH, +{CI*
|
=3
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e de terminaison -
Cl*+ ClI* — 012

CH—CH—CHj + CI* — CHy—CHCI—CH...

e chloro-2 propane s'obtient
ane du groupe —CH,—, alors que le chloro-1 propane

bstituant l'un des 6 atomes d'hydrogene des

en substituant ['un des 2 atomes

b) L
d'hydrog
s'obtient en Su

2 groupes —CHs. - | ‘
Statistiquement, si la substitution de chaque atome d’hydrogene du

propane était équiprobable, on devrait abtenir 3 fois plus de chloro-1
propane que de chloro-2 propane soit un mélange d'isoméres com-
portant 25 % de chloro-2 propane et 75 % de chloro-1 propane.

¢} Le fait d'obtenir des proportions équivalentes des deux isomeres
alors que la formation du chloro-1 propang est statistiguement avan-
tagée, montre que la liaison C—H d’un groupe —CH,— est plus
facile 2 rompre que celle d'un groupe —CH,.
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STEREOCHIMIE -
CONFORMATIONS
ET CONFIGURATIONS

Ce chapitre ne figure pas au programme des Terminales C et E.

—

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. STRUCTURE GEOMETRIQUE DES COMPOSES
ORGANIQUES

1.| Structure tétraédrique du carbone dans les COmMposés
saturés

@) La structure dite «tétraédrique » de la molécule de méthane CH, (fig. 1)
§¢ retrouve dans tous les composés organiques saturés (alcanes, alcools...)

I
|
|
|
|
!
I
!
I
|
I
I
[
[
I
I
I
|
|
|
|
|
|
|
|
!
I
I
|
I +

: Fig. 1
|

|

I

- Pourguoi « tetraédrique » ?
| Parce que 1a molécule s’inserit dans un t
loccupe le centre, les atomes d’h
|

1 aux sommets. Il en résulte des

etraédre régulier dont le carbone
ydrogéne ou les substituants étant disposés
angles de liaison d’environ 109°.

de 'atome de carbone tétraédrique. I
ne realité physique, on

I
' &) Représentation Spatiale
| Le tétragdre n‘ayant aucy

| représente les liai e G-
y P aISons qui joignent le centre aux o \"'

Sommets du tétragdre fictif, avec Jes conventions
tfigurant sur la figure 2. Fig. 2
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¢) Possibilité de rotation autour d’une liaison C—C
Exemple de la molécule d’éthane (fig. 3).

!
/ Rotation
=4 possible
‘ H)
L

La liaison unissant les deux atomes de carbone ayant une symétrie axiale,
on peut faire tourner un groupe méthyle (—CH,;) par rapport a l'autre
sans rompre la liaison : il en résulte une infinité de conformations pour la
molécule d’éthane.

2.| Structure plane de la double liaison

La présence d’une double liaison ne permet pas la rotation précédente; les
atomes portcs par les atomes de carbone doublement liés sont alors dans un
meme plan, avec des angles de liaison d’environ 120°,

Exemple : la molécule
d’éthylenc (fig. 4).

Conséquence : il en résulte I'existence d’'une isomérie Z - E {ou Cis-trans)
pour des composés du type HAC=CAH ou A représente un atome autre
que 'hydrogene, ou un groupe d’atomes comme un groupe alkyle.

H 3 H H A
c=c” No=c”
isomére Z (ou Cis) isomere E (ou trans)
|27
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!'Z-;._ Structure plane du benzéne (fig. 5)
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r
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!
| Fig. 5
i
)

| La mlnléc:u]e: de benzéne est plane et rigide; elle a la structure d’un hexagon
| lzeg_uher dont les liaisons C—C (de longueur intermédiaire entre celle d ;

I
|
I
!

'B. NOTID-NS DE
| CONFO
| CONFIGURATION WIATION ET DE

1.| Conformations

@} Définition

Une co 4
ro ﬂm:.:';?:m;rmn est I un des multiples arrangements dans Pespace
une molécule ef qui résulte de Ig rotation autour de

I
|
!
|
|
I
!
|
I
W ges
| fiaisons simples,
1

|
H E . ;
! ) xemple : les conformations de la molécule d’éthane

I Du fait d :
¢ la rotati : e
,"nite: de positions nn‘pﬂssxble autour de la liaison C—C, il existe une infl-
| ~CH, ‘par —— I;;ﬂsmhles des 3 atomes d’hydrogéne d’un groupe méthyle
aux 3 atomes d’hydrogéne de I'autre groupe méthyle.

! Cha
| que arrangement g af; - i
| Materialis¢ 3 la figure E 'al est caractérisé par la valeur de I'angle diédre &

REm L] 2
I arque : /3 figure - .
I place dans raxe dp 4 ffafi ;egrésenre ce que voit un observateul

— IS5 eemm
TEEOMR RS e omm s o o e mem B S G G e weer  mmm e Em

e e
— e

e i T

S m—

-
e

e
R e e mmm
e e s s

M-

V]
fa
ur

in

¢
mg



F F
'ﬁ-l-‘-—-l---‘-ill

-

-
b

{2}

: Hia) @ ~ Fig. 6

hacun de ces arrangements constitue une conformation de la molécule
d’éthane. L'angle o pouvant varier entre 0° et 360°, la molécule d’éthane
posséde une infinité de conformations. Parmi celles-ci, on distingue :

|
I

|

i

'

I

[

|

|

!

|

|

|

I

1

|

|

|

|

: o les conformations éclipsées au nombre de 3 (pour o =0, 120° et 240°) et
| identiques dans le cas de I'éthane (fig. 7-a);

|

| @ les conformations étoilées (pour a=60° 180° ou 300°) également au
i nombre de 3 et identiques (fig. 7-b).

|
|
|
|
!
|
r
|
l
I
|
|
|
|
I

H
\ / H H\ 7
ﬁ‘ Hl'l‘"-c_-_c erag H i 4 HH"".C_'C it H

N 7 N\, % we O\
O ®

conformation éclipsée conformation étoilée

Fig. 7

| Une conformation eclipsée correspond 3 un rapprochement maximum entre

.I. 1 " 7
| <8 atomes d’hydrogene n’appartenant Pas au méme groupe méthyle (d’ou

o : :
: e }"épuismn de leurs nuages ¢lectroniques): alors que leur éloignement est
maximum dans une conformation étoilée.

D ] Ll |
| ¢ <¢ fait, les conformations e¢toilées sont plus stables que les conforma

1 tions éclj i 5 :
Yo d;p::t? La d:fférence d’énergie entre ces deux conformations est trés
| que U'on passe tres facilement d'une conformation étoilée 3

ﬂ E ¥ . ] p

: Pethane: on ne 8 les conformations possibles de la molécule
€r une conformation particuliére de 13




=

|
f

: ) Généralisation

: e Toute molécule pour laquelle une rotation est possible autour de liaisong
1 simples C—C posséde une infinité de conformations parmi lesquelles gp
| distingue :
| — des conformations étoilées plus stables;

— des conformations éclipsées moins stables.

o Ces conformations ne sont pas, dans les conditions usuelles, isolables,

On passe d’une conformation @ une autre sans rompre de liaison chimigue, l

|
I

|

|

I

f —_— —

| &) Propriété caractéristique
1

|

|

I

I

|

Il 2.| Configurations .

| @) Définition
|

| Une configuration est définie par I’ordre selon lequel une séquence d’atomes
|| {ou de groupes d’'atomes) différents est disposée par rapport A une liaison,

: 5 Exemples
: o Les configurations Z et E d’un dérivé éthylénique comme l¢ dichloro-1,2
| éthyléne (fig. 8).

|
|
H H H Cl
|
: — (e C——=C¢C
I' cl Cl Cl b
| configuration Z {ou cis) : configuration E {ou trans)
| ¢ Fig, 8 ®
!
|

| Par rapport a la double haison, la séquence (H, Cl) peut étre disposée, sut
| chacun des atomes de carbone :

| — soit dans le méme ordre; c’est la configuration Z (ou ¢is);

— soit dans l'ordre inverse : ¢’est la configuration E (ou trans).

L B

: ce sont des isoméres géométriques, encore appelés diastéréoisomeres.

| Ils ont des propriétés physiques différentes (comme, par exemple,
| rature d’ébullition); ils peuvent étre séparés et ne s’interconvertisse

: I’'un dans I'autre dans les conditions usuelles.

130

Les molécules résultantes ont des géométries différentes (la distance ﬂﬂ"’f
| Jes 2 atomes de chlore, par exemple, n'est pas la méme dans les 2 ;someres);

la tempé
nt pas

T
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-
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Les deux configurations d*un carbone asymétrique
IIE}n appelle carbone asymétrique un atome de carbone tétraédrique li¢ 3

| 4 atomes (ou groupes d’atomes) différents.

;IEIEmpIE : CHFCIBr. |
| Il y a alors 2 fagons (et deux seulement) de disposer la séquence F, Cl, Br

| par rapport 4 la liaison C—H ; pour un observateur regardant dans I'axe de

| cette liaison :
| — ou bien la séquence F, Cl, Br tourne dans le sens des aiguilles d’une

| montre (fig. 9-a)
— ou bien elle tourne en sens inverse (fig. 9-5).

L FAY
Egg }QBr

o

\"C/F F\ :_;/m
F-li @ Fig, 9 @ !{

l
|
I
|
I
I
!
I
I
|
]
|
|
|
|

I - - A L] u -
| Les molécules résultantes correspondent 3 deux configurations différentes.

| Vous remarquerez que les molécules ont ici méme géométfrie (les dis-
| tances entre atomes donnés sont les meémes) puisqu’elles sont images ’'une
I' de Pautre, mais elles ne sont pas superposables. L’isomeérie qui en résulte
| s’appelle isomérie optique ou énantiomérie. Flle fera I'objet du chapitre 10.

¢) Propriété caractéristique

ligison chimique.

|

I

i - 5

|| Onr ne peut pas passer d’une configuration & une autre sans rompre de
I

I

I'Le passage d’une configuration a4 une autre demande un apport important

| ; e : .
| d'énergie (soit thermique, soit photochimique). De ce fait, les isoméres de

| configuration peuvent étre isolés : ils sont stables et ne s’interconvertissent
: pas I'un dans I'autre dans les conditions usuelles.

| Attention : retenez bien le critére permettant de distinguer confor-

| mations et configurations.

| & Si on peut passer de I'une des représentations 3 I'autre, unique-

| ment par des rotations, ce sont des conformations de la méme

| molécule.
| @ S°il est nécessaire de rompre au moins une laison, il $’agit alors

| de configurations correspondant a deux structures différentes.

i ™4
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C. LES CONFORMATIONS DU CYCLOHEXANE .

1.| La non-planéité du cyclohexane |
Contrairement au benzéne, la molécule de cyclohexane CeH,, mest , .
a8

plane.
Parmi Ie nombre illimité de ses conformations non planes, on diﬂting
ug

deux conformations particuliéres : la conformation chaise et g confory
a- |

tion bateau. I

a ) Caractéristiques péométriques

e Les atomes de carbone sont disposés alternativement de part et Cautre
d’un plan moyen (passant par le milieu de chaque liaison C—0Q).

e On distingue deux types de liaisons C—H : ‘l

— les haisons C—H orthogonales a ce plan moyen ¢t situées alternatjve.
ment au-dessus et au-dessous de ce plan : ce sont leg liaisons axijales

(notées q);

— les liaisons C—H faiblement inclinées par rapport au plan moyen, dir
F F ol ? :
gees, clles aussi alternativement vers le haut et vers Je bas; ce sont les liaj-

sons équatoriales (notées ¢).

Atome
Ks=% de carbone

@ Atome
d'hydrogéne

|
!
|
!
I
I
|
. ! ; :

| I' I2. La conformation chaise (fig. 10) j
: |
i
!
|
|
I
I
I

o

[PRrgE—

)]
l!":lI
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Attentmnﬁ + pour représenter une molécule de cyclohexane, vOUuS
pouvez utiliser le quadrillage 4 2 et 5 carreaux de fa figure 11. Repé-
oz fqdpusrrrﬂf? des atomes de carbone. Le plan de la molécule I
;:E;;cr e sensxbfemgnr avec «l'horizontale» et les fiaisons C—H
xiales (a}) sont pratiquement « verticalesy. Les fiaisons C—H équato-
riales (e) sont alors « presaye horizontales».

\
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! Fig. 11 |

i
I
I
|
|
|
|
|

|

I
|

!

|

I

|

I

|

I

; b) Aspect énergétique | |
| La conformation chaise est une conformation parfaitement étoilée; I’arran-

| gement spatial de 2 groupes —CH,— successifs est le méme que celul qui
II existe dans la conformation étoilée de I'éthane. De ce fait, la conformation
| chaise est la conformation la plus stable du cyclohexane (plus de 99 % 4 la |

| température ordinaire).

3.| La conformation bateau

Elle est représentée 4 la figure 12. Elle est nettement moins stable que la
conformation chaise (moins de 1 % 2 la température ordinaire) et pratique- |
ment, ¢lle n'intervient pas.

|
!
|
l
)
I
l
I
|
|
I
I
I
|
I
|
|
|
|
r
r
|
!
I
|
|
i
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- - chaise du cyclechexane

Inve
H H
H H
|H 2 2| H H
c-l\ /=C~— 4 H i‘-c I H
H?C'ﬂ#?’ & |H H I
H Hl
H H
H H =
A

A devenant axiales dans la chaise B _

s la chaise 1
dan ales dans la chaise 8 —

la chaise A devenant &quatori

Fig. 13

Liaisons équatoriales
Liaisons axiales dans

basculement, les liaisons qui étaient axiales dans la chaise 4

Au cours de ce 3 A . .
simultanément, les haisons qui

deviennent équatoriales dans la chaise B u?t
étaient équatoriales dans 4 deviennent axiales r:?ans B. ‘
Cette interconversion chaise-chaise est trés rapide (elle se produit 10° fois
par seconde 2 la température ambiante); elle se fait par I'intermédiaire

d’autres conformations dont la conformation bateau.

*Probléme n° 9-1. Hydrogénation d’hydrocarbures.

1° Rappeler la structure spatiale :

a) de la molécule d"acétyléne (ou éthyne) : C,H,;
b) de la molécule de benzéne,

L?“ Indiquer .Ies modifications structurales qu’entraine
I'hydrogénation de ces composés,

n P
1° 8} La molécule d acetyléne est une molécule linéaire °

|
|
I
|
|
!
|
I
|
|
|
!
|
|
|
|
!
|
|
|
|
|
l
|
|
1
|
|
I
I
|
I
|
:
;
|
|
|
I
|
I
I
|
!
:
J
I
|
I
|
J
I
I
I
i
I
!
|
|
!
I
H—C=C—H
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p) La molécule de benzéne est plane : les atomes de Carbone sont
situés aux sommets d'un hexagone régulier plan et jes liaisons C—H
sont disposées radialement dans ce plan {voir fig. 5),

2° ) L'hydrogénation de l'acétyléne conduit, dans une premidre
étape, & la molécule d’éthyléne qui est plane -
H H
Ne=c”
H” NH

Dans une seconde étape on obtient |'éthane CH;—CH,, molécule
tridimensionnelle comportant deux carbones tetraédriques ayant [a
possibilité de tourner I'un par rapport a I'autre en engendrant une
multitude de conformations.

b) Par hydrogénation, le benzéne fixe directement 3 molécules
d’hydrogéne par molécule, pour conduire au cyclohexane

CeHs + 3H; — CgH,,

Le cyclohexane est une molécule tridimensionnelle existant préféren-
tiellement sous deux conformations chaise identiques s’interconver-
tissant trés rapidement I'une en I'autre {voir la figure 13).

***Probléme n° 9-2. Conformations et configurations.

On donne des représentations conventionnelles dans
I'espace de diverses molécules. Préciser s'il s'agit :

— de conformations, identiques ou différentes, d‘une
méme molécule; distinguer les conformations eclipsées
et les conformations étoilées

— ou de configurations correspondant & des molécules

différentes.
Donner dans chaque cas le nom des molécules étudides.

2 H H Cl H "
o
Hilu*":_"{::-‘H H“u-ri:.-—_l:-””'H H",/WIC-_C--HIIH
H Cl H H H \CI
a b c

® a, b et ¢ sont trois conformations du chloroéthane : a et ¢ sont
deux conformations étoilées identiques (elles se superposent); b est

une conformation éclipsée.
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2'0
: H CH,  CH, H
N/ oo N
B B ¢ :'C\ /C __C\
.:é \CH3 cr{ H H CH,
b e

a et b correspondent aux deux configurations Z et {Et:lu buténe-2 : j|
s'agit de 2 composés differents, isomeéres géometriques ou diasté-

réoisomeres :
a est le buténe-2-{Z) {(ou cis)
b est le buténe-2-{E) {ou trans).

Attention : ¢ n'est pas une nouvelle configuration . ¢ est iden-
tique & b auquel il se superpose par retournement.

EEHE_C““"{:H CEHE_"‘CH-HH Cl EEHE_C “”‘"{:i
3 N N
Cl CH, H
a b c

La molécule comporte un atome de carbone asymétrique (il porte
4 groupes différents ; nous y reviendrons au chapitre 10) susceptible
d’exister sous 2 configurations différentes ; effectivernent a et b sont
différentes puisque pour passer de a 3 b, il est nécessaire de rompre
puis de reformer des liaisons (C—Cl et C—CH; que I'on échange
alors),

En revanche a et ¢ représentent deux conformations de la méme
molécule puisque I'on passe de a & ¢ par une rotation de 120° On
vérifie alors que b et ¢ correspondent & deux configurations diffé-
rentes.

Les molécules étudiées sont celles du chloro-1 phényl-1 éthane.

4° H H
Clm C gy
Ef/ \Er CI/ \ H
a b

La molécule de chlorobromométhane ne posséde pas de carbone
asymétrique puisque deux des groupes sont identiques (H et H). Les
d_eu:n: représetations sont identiques : on les superpose par une rota-
tion de 120° autour de la liaison C—Cl.
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Il s'agit du chlorocyclohexane dans sa conformation chaise. a et b
sont les 2 conformations chaise qui s'interconvertissent, de sorte
que la lisison C—Cl qui est axiale dans a devient équatoriale dans b
mais il s'agit toujours de la méme molécule. Quant a la représen-
tation ¢, elle est identique & a (on les superpose en retournant
I'une d'elle).

**Probléeme n°® 9-3. Conformations du dibromo-1,2 éthane.

1° a) Préciser la géomeétrie de la molécule de
dibromo-1,2 ethane.

b) Cette molécule peut-elle donner lieu a isomérie de
configuration ?

2° Représenter les deux conformations ou les plans
Bri,C1yCpg €1 BryyCi5Cyy; 5€ superposent.

1° &) Le dibromo-1,2 éthane CH,Br—CH,Br est constitué de
2 atomes de carbone & structure tétragdrique liés entre eux par une
liaison C—C autour de laguelle une rotation est possible. Il en résulte
un trés grand nombre de conformations de la molécule.

b) Cette molécule ne posséde ni double liaison, ni carbone asymé-
trique ; elle ne donne pas lieu a isomérie de configuration.

2° Les conformations demandées sont dessinées 2 la figure 14,

Br Br Br FH H
Hn"\c_“C{uH H“H\C_'_'C;/
H/ \H H/ \\Er

Fig. 14




*Probléme n° 9-4. Configurations.

|
[
|
| i : . o
, : Parmi les dérivés suivants, indiguer

alors les configurations possibles.
&) CH;—CH=CH,

¢) CHy—CH=CH—CH,
g) C;Hs—CHCI—CH,

donner lieu & une isomeérie de configuration. Préciser

B} CH;—CH=C {CH;;}E
d) CgHs—CH=CHCH,
f;l CEHE_CHE-__CHE

—

Ceux qui peuvent

puisque |'un des atomes de carbone dou
groupes identiques {deux H ou deux —CH,).

a) et b) ne peuvent pas exister sous 2 configurations différentes

blement lié porte deux

des alcénes :
CH

H”

CgH
H”

qu’il peut exister sous 2
le constater sur Ja figure

CH,

Cl

- i - -
= LT L [
il T, JEHR L ¢

3
"x.,::Cf

buténe-2-(2)

5
\C=C’f

phényl-1 propene-1-(Z}

weer G
CeH

S ey

En revanche, ¢} et d) donnent liey a I'isomérie de configuration z.g

CH;  CH, H
N
H”  cw,

buténe-2-(E)

NH

CH,
NH
phényl-1 propéne-1-(E)

f} ne donne pas liey 3 Isomérie de configuration car il ne posséde
pas de carbone asymétrique, ajors que e) en posséde un, de sorte

configurations possibles. Comme on peut
15, on passe de I'une des configurations 3

I'autre en rompant et en reformant les liaisons C—H et C—Cl.

CH,

|

ci+,C
rd \cEHE

E .

¥ —

S e it B o
S

g i

-
.. -

Tt
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sprobléeme n° 9-5. Conformations et configurations.

Les représentations des figures 16 et 17 correspondent-
slles 3 des conformations ou a des configurations diffé-

rentes ? Justifier votre réponse dans chaque cas.

: Fig. 16 X

a et b sont deux conformations de la molécule de dichloro-1,4
cyclohexane : on passe de la conformation bateau b & la conforma-
tion chaise a en abaissant la « poupe» du bateau (partie gauche).

Fig. 17

a et b sont deux configurations différentes du dichloro-1,4 cyclo-
hexane car on ne peut pas passer de @ & b par une inversion de la
conformation chaise; en effet si on inversait la chaise a, la liaison
C-—:CI de droite deviendrait bien axiale comme dans la chaise b, mais
la .|IaiSDrI C—CI équatoriale de gauche dans a deviendrait également
axl?le alors qu’elle est équatoriale dans b, Aussi pour passer de a 3
b, il est nécessaire de rompre et de reformer des liaisons.

I: |
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| CARBONE ASYMETRIQUE.
.' ENANTIOMER|E

Ce chapitre ne figure pas au programme des Terminales C et E,

———

RAPPELS DE COURSs

|
I
|
I
J
|
|

| ET CONSEILS PRATIQUES
|

|

A. LE CARBONE ASYMETRIQUE

1.| Définition

Un carbone asymétrique est un atome de carbone tétraédrigue li¢ i
4 atomes ou groupe d’atomes différents.

¢ Exemples : 'atome de carbone des molécules suivantes

|
|

|

i

|

|

;

|

|

|

|

|

|

| H H H
I’ | | |

i F—C*—Br CH,—C*—CH,—CH, CH,—C*—CH,—CH,
| | |

|

. Cl OH Cl
|

|

|

i

|

i

|

|

|

Attention : 1° Un atome de carbone porteur d'une double liaison,
nﬂétant pas tétraédrique, ne peut constituer un carbone asymétrique.
2: Un a{ume de carbone portant deux groupes ou deux atomes iden-
tiques n est pas un carbone d@symétrigue.

2.] Les deux configurations d'un carbone asymétrique

II ? y a deux facons (et deux seulement) de disposer 4 groupes d’atomes dif
f 'erentsﬁsur un carbone asymétrique. Elles correspondent 4 deux configura-
 tions différentes (fig. 1).

: Remarque : vous vérifiez qu'il s'agit bien de.2 configurations dif
| férentes puisque pour passer de I'une & I'autre, il est nécessaire
| '?re fompre et de reformer des liaisons (conduisant par exemple ;
| I'échange des groupes.H et OH). 2., m

= 2
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Fig. 1

: Miroir
I
| cooH CooH
|
I /4
: | ‘-ﬂ‘mxxH - m”'"*-. ‘
| ' C*\
! /
| CH,4 OH
I ,
|
|
|
|
|

| Ces deux configurations sont images 'une de I'autre dans un miroir plan et

| ne sont pas superposables, |
| Elles correspondent & 2 stéréoisoméres différents que Pon peut 1soler et qui

| . . , ) -
| ne s’interconvertissent pas I'un en I'autre dans les conditions usuelles.

B. CHIRALITE. ENANTIOMERIE

1.\ Chiralitée

¢ Définition

|
I
|
|
]
|
|
I
|
I
I : . :
| La propriété de ne pas étre superposable 4 son image dans un miroir plan
| s'appelle chiralité. Les objets possédant cette propriété sont dits chiraux.

I
| Exempie : une main est un objet chiral puisque la main droite est 1mage de

' la main gauche mais ne lui est pas superposable.

1
: e Exemples de molécules chirales

t Toutes les molécules possédant un atome de carbone asymétrique sont chi-
rales et clles peuvent exiter sous deux configurations différentes qui sont

Ilmages 'une de l'autre et ne sont pas superposables. Citons encore les
chemples

— l'acide amino-2 propanocique ou alanine :

1

|

|

I H

} I

| CH,—C*—COOH
|

|

|

NH,



|

| — le dihydroxy-2,3 propanal ou glycéraldéhyde :
i H
' |

l HO—CH,—C*—CHO
| |

' OH

|
I
I — P’acide hydroxy-2 propanoique ou acide lactique :
H
| ~
CH,—C*—COCH .
J . J

OH i

2.| Enantiomérie
Les deux configurations d’'une molécule chirale correspondent a deux sga-

|
[
I
|
|
I
I
i
|
|
r
|
I
: recisomeres appelés énantioméres (ou isomeéres optiques).

i e N - : .
:L;enantmfn;zne_ est. !I?DME;I‘]:: prﬁ*ﬂenteﬁa' par les composés chiraux. Ele
| s'oppose & la diastéréoisomérie ou isomérie geometrique qui est 1a stéréoisp-
I
I
!
i
|
|
|
i
j
!
|
|
|
|

e : ""_"'-"ﬂj

mérie que possédent les molécules qui ne sont pas images 'une de 'autre de .
sorte que leur «géométrie» est différente.

i
Deur'enfmrmméras possédent des molécules images Pune de Pautre dans : |I|
ur miroty et non superposables. i
=
&
I C. ACTIVITE OPTIQUE -

I s

:Eir.:;;rtfgi;meres ayant mfz‘:me geométrie ont des propriétés physiques |
 selubilite, ) hfll_esl (memai point de fusion, méme point d’ébullition, méme |
Iguer' . ~/- Mals leur action sur la lumigre polarisée permet de les distin- |,
i » IS présentent en effet une activité optique qui se traduit par des pou- '_I'

| voirs rotatojr Tu] 2
| €S spécifiques Opposés,

I

l e e .

| L1.) Définition *
| Lactivité opti - 5
l Oplique est Ia proprigte que possédent des substances (dites 0Pt

| quement actives) de faire toy
- ; rher PP : |a-
I risée qui les traverse. le plan de polarisation de la lumiére po (

\

1
L]
|
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n évidence (fig. 2) |

de lumiere monochromatique polarisée aprés la traversée du
Un faisceat € lement éteint par un analyseur A dont 'axe est perpen-
RO riseur (polariseur et analyseur croisés). Si on inter-

i du pola 1 )
3 4. une substance optiquement active, on observe un
¥

; pﬂlarqid
| diculaire
0se :antl';e]i 1 la lumiére au-dela de I'analyseur. Pour :t}th:HiI' de nouveau
I'FZE?:;EH} 1 faut tourner I'analyseur d’un angle a, soit vers Iia dr:j:uta: de
:'l,ﬂbsewatﬂur (situé au-dela de I'analyseur), Ia substance est dite alors dextro-

| gyre (@ >0) soit vers 1a gauche de 'observateur, la substance est dite lévo-

| gyre (< 0). , o .
:Le pouvoir rotatoire spécifique note [a], est défini conventionnellement

Ipﬂur une lumiére monochromatique (raie 2 du sodium) traversant, sur une
! : ¢ : g
| longueur de 1 décimétre, une solution de concentration égale 4 1 g - cm™ 3.

puis introduction d'une solution
de substance optiquement active

|
|
l
|
{
|
| ™ c
P cran
| A | .
}

-

SegHE
Source Y

monochromatique  Polariseur Analyseyr  ©Xtinction
(initialement « crojsé »)

Fig. 2

3.] Propriété fondamentale

K
| |~ Mélange, e

: quantjté
I Pensation ; jj ¢ S €gales, de (

CUX énantiome
t appel¢ mélange racg Homére

" $ est inactif

—
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probléme n° 10-1 Recherche de molécules chirales.
*Pro .

-_F' rmi les cOmposes suivants, indiguer ceux dont la
a L] -
molécule est chirale. Justifier votre réponse.

H

CH, 7
0
|
4 CH,—CHCI—CH,—CH;  d) CH;—C—OCH

&) N,H—CH,—COOH f) CH,—CH —COOH
|
NH,

a) CEHB

Conseil pratique : les seuls cas de chiralité figurant a votre pro-
gramme sont ceux qui résultent de la présence d’un seul carbone
asymétrique. Il vous suffit donc de rechercher si la molécule pro-
posée posséde ou non un carbone asymeétrique. Pour cela, le
carbone doit étre tétraédrique (cela éiimine les atomes de carbone
doublement liés) et étre lié 3 4 groupes différents (ce qui exclut les
atomes de carbone des groupes —CH,— et —CHjy).

a) C;H; s'écrit CH;—CH,—CH; : la molécule n’'est pas chirale
puisque les groupes —CH,— ou —CH, correspondent a des atomes
de carbone portant au moins 2 atomes identiques ; ils ne sont donc
pas asymétriques.

b) La molécule n’est pas chirale (on dit aussi achirale) parce gu'un

carbone doublement li¢, n‘étant pas tétraédrique, ne peut &tre asy”
meétrique.

¢ Ici le carbone-2 lié au chlore est un carbone asymétrique; -
molécule est chirale. H

]
CHE_C'_CHE_CHE

I

Cl

d} Molécule achirale : cas by,
&) Molécule achirale - cas a),

14A4
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J
1
!
I
|
|
|
|
|
|
j
|
|
|
|
!
|
|
|
|
|
1
|
|
1

. f) Molécule chirale car le carbone central est un carbone asymeé-

ique .
triq H

|
CHE_'_C*__"CD D'H

|

NH,

**Probleme n° 10-2. Recherche de structures chirales.

1° Quel est I'hydrocarbure saturé le plus simple dont la
molécule est chirale ? Donner sa formule et son nom.

2° Quel est I'hydrocarbure le plus simple, appartenant 3
la famille des aicénes, dont la molécule possede un car-
bone asymétrique? Le nommer.

3° Quel est i"alcool le plus simple donnant lieu 3 énantio-

meérie. Le nommer et représenter les deux énantioméres
dans |'espace.

Remarque : vous noterez que les trois facons de poser la question
sont équivalentes : pour donner fiey 3 énantiomérie, une molécule
doit étre chirale et, pour cela, elle doit posseder un atome de car-
bone asymétrique.

1° Recherchons les 4 groupes différents [es plus simples que I'on
peut placer sur un atome de carbone appartenant a la famille des
alcanes; ce sont par ordre de complexité croissante : H, —CH,,
—CH,—CH, et —CH,—CH,—CH,. D ol la formule

H

J

CHE_CHE_G*_CH 2'_E H_E__EH 3
|
CH,

I s’agit du méthyl-3 hexane.

Notons que le groupe propyle —C3;H, donne lieu & une isomérie de

s}quelene correspondant soit 4 une chaine linéaire {comme nous

I"avons écrite ci-dessus} soit & une chaine ramifiée; c'est alors
CH,

le groupe isopropyle —CH ~

“CH,
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Il y a donc une seconde solution correspondant au diméthyl. 3

pentane . H
[ CH,
CH,—CH,—C" CH‘::
1 CH,
CH,

Cela conduit donc, au total, a quatre isomeres.

20 La formule d’un alcéne comporte une double liaison C=C, |¢
groupe le plus simple porteur d'une double liaison est ——CHL—-_CHE_
Introduisons ce groupe sur un atome de carbone lié a —H, —CH,
et —CH,—CH,, on obtient I'alcene le plus simple possédant un car-

bone asymétrique, soit : .

|
|
CH,

Il s"agit du methyl-3 pentene-1.

3° Le carbone asymétrique de I'alcool chiral le plus simple porte les
groupes : —0OH, H, CH; et —CH,—CH,;. C’est donc le butanol-2 :
H
|
CH;—CH,—C*—CH,
1
OH

Les deux énantioméres sont représentés ci-dessous : ils sont syme-
triques par rapport au plan vertical.

u
i




st

sl

I.- |1.'|-
o b

—

i
— _————.--.-_-_————.-_"._u._.___
_——I—-—-—-l-l-———-l-—-—-l———.-.—-—.-_-—-_— —_ [
— e — E—— e —
i o o o S

symétriques.
2 o 10-3. Carbones a
#+probleme n

; . 5 s
5 réactions décrites ci-dessous et dire si elle

[ & .. 2 :
Eerire iHE:ngvf.!ndrf:r un carhone asymetriqgue .

euvent .
F:i addition de dihydrogéne ou de dichlore ou de ch_lnrure
)

‘ 2 I'éthyléne;
d’hydrogene sur -
b) addition de ces mémes composeés sur le propene;
¢) addition de ces mémes composés sur les buténe-1
et buténe-2.

iques
Nous allons mettre en évidence les atomes de carbone asymétrique
a chaque fois qu’ils apparaissent.

a) CH,=—CH, + H, — CH;,—CHj,
CH,=CH, + Cl, — CH,CI—CH,CI
CH,=CH, + HCl — CH;—CH,CI

Il n"apparaft aucun carbone asymétrique.

b} CH;—CH=CH, + H, — CH,;—CH,—CH,

CH;—CH=CH, + Cl, — CHy;—C*HCI—CH,Ci

CH;—CH=CH, + HCI — CH;—CHCI—CH,
La molécule de dichloro-1,2 propane est chirale (les groupes —CH,
et —CH,Cl sont différents). Dans la derniére réaction, I'atome C| se
fixe sur le carbone n° 2 ; le chloro-2 propane n'est pas actif a cause
des deux groupes identiques = Hx,
¢} o Pour le buténe.1 -

CHy=CH—CH,—CH, + Hel — CH;—C*HCI—CH,—CH,

On voit g
dichloro-1,2 py

sigme réaction, I'atome Cl se fixe syr
bone qui porte e moins d'atome H.

e Pour Je buténe-2

carbone asymeétrique : Je
€. Notez que, dans la troi-
le carbone ne 2 qui est le car-

CH;~—CH=CH—(H
CHy—CH=CH—cH
CH;—CH =CH—CH

3 + HE — CHE&_CHE—CHE_'CH‘?
3+ Clz — CHS—-—C'HCr___ChHCf__CHE
3 + HCI — CHE_-C'HCI_‘CHE-—EHE

1
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Le dichloro-2.3 butane posseéde deux atomes de carbone asyme.
triques mais son étude n'est pas a votre programme. Le chlorg.

butane est une molécule chirale.
Attention : dire qu'un 8tome de -::arbqne as Fméf-"fgue peut étre
engendré ne signifie pas que fe prc:r-:::_’u:r de la réaction est actif 3
Ia lumiére polarisée. En effel, celle-ci peut former les deux énap.
tioméres en quantités égales, c'est-a-dire fe melange racémique,

**Probléeme n° 10-4. Recherche d’'isomeres.

On considére tous les composés de formule brute
C4HgCL

a} Ecrire la formule développée et donner le nom de
chaque isomere.

b) Quel est le nombre total d'isoméres?

g) Commencons par écrire les deux isoméres du butane C,H,, :
CH;—CH—CH; : méthylpropane

|
CH,

Puis, remplacons, de toutes les fagons possibles, un atome H par un
atome Cl; on obtient :

¢ Pour le butane :

CHy;—CH,—CH,—CH,ClI : chloro-1 butane
CHE—-I',‘HE—C"HILTI--—EZH3 : chloro-2 butane

Le chloro-2 butane possede un carbone asymeétrique.

Attention : les ch/
; : oro-2 et -3 butane s’ e . i
derniers. En fait, ils n'existent pas ! “elltents g8 o

e Pourle méthyl-propane -

CHE-CHHCHEC! - €hloro-1 méthyl-2 propane

i LR T

CHy- ...\

. CH;—CCl~CH, :
;'..F l:.l.-.i;,.;,:l.- "E [{__CI-:II? ﬁﬁ@&?:%awhyf*z prﬂpanﬁ'
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Notez que re‘s trois groupes —CH; du meéthylpropane sont &qui
valents et qu'un seul remplacement est suffisant. Vérifies qU'auq i-
atome C n’est asymétrique. cun

b) 1l existe au tntal_ﬁ isomeéres de formule C4HoCl car le chlorg-2
butane {molecule chirale) existe sous deux formes isoméres : || doit
étre compté pour 2,

**Probléme n°® 10-5. Hydratation d’'un alcéne.

1° On réalise I'hydratation en milieu sulfurique du
buténe-1. On obtient majoritairement un alcool. Quelle
est la formule semi-développée de cet alcool? S’agit-il
d’une molécule chirale? Justifier votre réponse.

2° L'alcool obtenu aprés purification est placé dans Ia
cuve d'un polarimétre, On ne décéle aucune activité
optique. Pouvez-vous interpréter ce résultat?

L'hydratation dun alcéne conduit 3 I'addition des groupes —OH et
H sur chacun des carbones doublement liés. On sait que le groupe
—OH se fixe préférentiellement sur le carbone le moins hydrogéné.
On obtient donc majoritairement le butanol-2 selon I"équation-bilan.
H,S0,
CH;—CH,—CH=CH, + H—CH ——> CH;—CH,—C*H—CH,
|
OH

ou CH;—CH,—C*HOH—CH,

Le butanol-2 posséde une molécule chirale car elle comporte un
atome de carbone asymétrique; le carbone-2 est en effet lié 2
4 groupes différents : —H, —OH, —CH; et —CH,—CHj.

2° Si on ne décele aucune activité optique pour une substance dont
la molécule est chirale, c'est que les 2 énantioméres du composé
étudié sont présents en quantités egales; ainsi |'hydratation du

buténe-1 ne conduit pas a I'un ou & l'autre des 2 énantioméres du

butanol-2 mais ay mélange racémique.

r -~ K T U ;
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ALCOOLS - POLYALCOOQLg

g =
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Les parties signalées en marge par un pointillé rouge ne figurent m
s P

programme des Terminales C et E. N

§ RAPPELS DE COURs
| ET CONSEILS PRATIQUES

| A. LES TROIS CLASSES D'ALCOOLS.
{ i NOMENCLATURE

: 1 | Définition des alcools; nomenclature

o a) Définition

Les alcools possédent un groupe hydroxyle —OH lié 4 un atome de car-
bone tétraédrique.

e Le groupe fonctionnel des alcools s’écrit :

I
=0
|

¢ La formule générale d’un alcool est :

R—OH

ol R— est un groupe alkyle CH,, , —
b) Nomenclature

Le nom d’un alcoo] dérive d
3 ]E. ¢ final par 13 terminaison
s1l y a lieu, 1a position du g

Exemple :

¢ celui de I"alcane correspondant en remplacant
ol; un numéro, le plus petit possible, précise,
roupe —QH. :
CH—CH—CH—Cy,
| |
CH, OH .

. méthyl-3 butanol-2

i T, 3 1 5%
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@ Les 3 classes d’alcools
sse d'un alcool est liéc au nombre de groupes alkyle portés par le car-

La cla
bone fonctionnel.
alcool primaire : R—CH,—OH
alcool secondaire : R—CH—R'
i
OH
R r
I
alcool tertiaire : R—C—OH
I
R M
3.| Isomérie
CH,

a) de squelette
]

butanaol-| méthyl-2 propanol-1

b) de position de fonction
CH;; ‘EHE CH_E CHE_GH CHJ_CHE_CH_'CH3

butanol-| I

OH

butlanol-2

r:]: stéréoisomérie des alcools dont Ia molécule renferme un carbone asymé-
irique.

Exemple : le butanol-2 : CH;—C*HOH—CH,—CH, existe sous forme de
deux énantioméres.

B. PREPARATION DES ALCOOLS

1. < : -
Préparation générale par hydratation d’un alcéne
a) Hydratation de I'éthyléne

2502 70 atm
CH,~CH, + H—OH - CH,—CH,O0H

Hy 170, éthanol
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b) Hydratation d’un alcéne dissymétrique {

HL50, ;
R—CH=CH, + H—OH — R—CH——CHE 1
|
OH
On obtient préférentiellement 1’alcool de la classe la plus €levée ¢qp L L
groupe —OH se fixe de facon prépondérante sur le carbone le mojng h}'dr;
geéne. - ‘%‘

2.| Préparation de l'éthanol par fermentation

La fermentation des jus sucrés conduit a4 I’éthanol par une réaction biolg.

gique catalysée par des enzymes. |
A
tevure de bBidre 4
CﬁH] Eﬂﬁ —_— 2 CG{ + 2 CH:g__CHE'_'DH
tlucose éthanol y

3.| Cas particulier du méthanol

On le prépare industriellement a partir du gaz de synthése (CO + H,) : "
350¢ 300 a1m |
CO +2H, — CH,—OH 2

n

C. PROPRIETES DES ALCOOLS |

1.| Action du sodium (expérience - fig. 1)

R—-ﬂH+Na—rH—*{}h+Na++%H§ | i

Ethanol absoly : bulles |
w3 |

de dihydrogéne H, |

fragments
de sodium

i Tt Fpge

Fig. |

¢ C'est une réaction d’oxydoréduction : le sodium ost oxydé, du nombre
d’oxydation 0 a + I par I'éthanol. *
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; ¢ R—O- obtenu est unc base forte : en solution aqueusc,

| ‘jon alcoolat : i .
} : L:ﬂtnﬂhlcmcnt converti en son acide conjuguc R—OH avec production
x. il o8 ¢

dune quantité équivalente d’ions OH- .

réaction

tolale

R—OH est donc un acide de force nulle en solution agueuse,

} Déshydratation

) Déshydratation intramoléculaire : elle conduit 4 un alcéne

] o Exemple (fig. 2)

Alumine

Ethano!

E iZ| _
décoloration
: d'une solution
] et e - de dibrome
. . .- par C,H,
F-."'ﬁ
: ALO,
CH,—CH,—0H — CH,—=CH, + H,0
_'] éthanol 400 *C ¢thyléne

. C’est la réaction inverse de I'’hydratation de I'éthyléne.

e De maniere générale, la déshydratation catalytique a température élevée

A L i L tE : 5
' conduit 4 des alcénes, que I"alcool soit primaire, secondaire ou tertiaire. Les
i alcools tertiaires se déshydratent plus facilement (dés 200 °C).
#) Déshydratation intermoléculaire : elle conduit & un éther-oxyde
“ Elle se produit 4 une température moins élevée,
s e Exemple :
) 4 CH,—CH,—OH + H—0—CH,—CH,
! Al-0Y, .
. — CH,—CH,—0—CH,—CH, + H,0
250 °C oxyde de diéthyle
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3.| Estérification

a) Définition

C'est la réaction, limitée par la réaction

boxylique avec un alcool, conduisant 3 un équilibre chimique .

I

inverse Qhydrolyse, ¢y, acide ¢,
I-

R'—COOH + R—OH

acide alcool

URECTHTen feny

-{-.—_..__-t R 1 _‘C{}GR =+ HI-D ‘m.

hydrolyse

———

ester eay

o

Cette réaction déja vue en classe de [r S¢ra ctudiée avec Jes acides ¢qr.

boxyliques (chap. 14),

. 5) Obtention des phosphates d’alkyle
n

! On peut les considérer comme des esters -

— de I'acide phosphorique H,PO, :

CH
l

J
OH

R—OH + HO—P=G — R—0—p—0 , H,0

OH
I

l
OH

Phosphate d'alkyle

— de 'acide PYrophosphorique H 4P>0,

L
L]

0" o

I I
R—=0—H + HO—p—0—p_

| |

OH OH

H — R—0—P—0—P—0H +H,0

O O
I [

f |
OH OH

pyrophosphate d'alkyle

meétabolisme.
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ﬂ Oxydation des alcools

ra vue €I détail au chapitre 12. Retenez les résultats essentiels
sé

Elle
guivants ¢

o Alcools primaires

: O ivdari O
oy ydation oxydation
R 1 R { 5 i [} i -
alcoo! primaire mEnAgee Siniinda H trés facile ackiii ? H

oxydation plus poussée

e Alcools secondaires

O

vdati |
oxydatinn
R—CHOH—R' ———> R—C—R’

aleool secondaire cétony

¢ Alcools tertiaires

Ils résistent 4 une oxydation ménagee.

D. POLYALCOOLS (OU POLYOLS)

1.| Le glycol ou éthanediol : HO—CH,—CH,—OH

a) Préparation

Hydratation de 'oxyde d’éthyléne a I'autoclave
CHE_CHE -+ HID _*'CHI_CHE

X £ L

0 OH OH

oxyde d'éthyléne Ethanediol

g;':’;;qﬁ L’;?x}’ﬁe d'éthyléne ou époxyéthane résulte de I'oxyda-
thyiene par le dioxygéne de I'air en présence d‘oxyde

d'argent (alors : ;
conduit 3 J"éthar?;f?:! OXydation en présence de PdCl, et de CuCl,

PACl,

0O oo NS 4 7
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4
WL: p) Utilisations 2
| , comme antigel; !

o 2 la fabrication d’explosifs; _ﬂ?.
INO, — 2H,0 + 0,N—O—CH,—CH,—0—Ng
HGCHz_CﬂzﬂH +2F 3 2 dinitrate de glycyle 2 1 2
a l'obtention de macromelécules; notamment des polyesters compme i“k
. ru';.
- le Tergal : t
| }
f.| J n HO—C —@7C—DH +n HG-—CHE—CHE——GH S i
|1 | i |
l 4 0 0 ] q- T‘
!: ? [I'TI Fri
[ HO— @—C—G—CHE EH: O H + l:zn - 1:I Hzﬂ ‘ .
L R .

2.\ Le glycérol ou propanetriol-1,2,3 :
HOCH,—CHOH—CH,0H

i

E

|

1

: a) Particularité
I o C'est un triol car il posséde 3 fonctions aicools.
|
;

¢ Selon les cas, il conduit 4 des mono, 4 des di, ou a des triesters ainsi qu'a
: des polyesters.

| b) La «nitroglycérine »

: ¢t du glycérol :

| HO—CH,—CH—CH,—OH + 3HNO,

I
OH

|
i
I
l
: = O,N—0O—CH,—CH—CH,—0—NO, + 3H,0
|
I

o M U R F e IR

|

| > - g . i gy m |

, # Cest le nom impropre du trinitrate de glycéryle, triester de I’acide nitrique \1
|
|

. |

:-hll +sag1t dun_?xplﬁsif particuliérement brisant, explosant au moindre |
¢hoc; on le stabilise en I'absorban

t ' ient ainsi i
 1a dynamite, par une poudre inerte. On obtient |

e

I
1 €) Les laques glycémphtaliques

| Cﬂ sont dﬂs pul ;
b yesters résultant j ; ranhy-
| dride phtalique. Dang ¢ la condensation du glycérol avec I'anhy

K : ' : E
| léculaires. premier temps il se forme des chaines macromo ‘
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; E H+({n-1) HO

C—0—CH,—CH—CH;—0—
n
0 OH p

=

Puis celles-ci subissent un pontage du fait de la réaction de I'anhydride phta-
lique avec les groupes —OH restants des groupes glycéryle.

¢} Les corps gras _ |
Ce sont essenticllement des triesters du glycérol et d’acides carb-:m}rhc%uas
R—COOH, en général 3 longue chaine. (saturée ou non), appelés acides
gras. IIs répondent a la formule :

CH,—OCOR

|

CH—OCOR"’

|
CH,—OCOR”

Exemples d’acides gras :
C,H,—COOH : acide butyrique {(butanoique)
C,sH3s—COOH : acide stéarique
C,;H,;,—COOH : acide oléique (insature)

L’hydrolyse des corps gras permet d’obtenir le glycérol. La réaction d’hydro-
lyse est lente, réversible, et conduit 4 un équilibre. On a une réaction beau-
coup plus rapide et totale en traitant le triester par une solution de soude ou

de potasse. La réaction prend alors le nom de saponification car elle conduit
aux savons :

CH,—0—COR CH,—OH
|
i O
FH——G—CDR +3(Na*, OH") - CH—OH +3 (R—C7 _ Na-
|
CH,—0—COR CH,—OH snEn

Elyeérol

1587




T —— ek

R TN Y g ey W
A =¥ o

s*probleme n°

11-1. Isomérie, nomenclature et classe d'alcools,

Rechercher

nom et pr

les différents

générale CgH,,0. Donner
dciser leur classe.

Distinguer les différents types

alcools isomeéres de formule
leur formule développée, leur

d’'isomérie rencontrés.

o Alcools a squelette linéaire :
CH,—CH,—CH,—CH,—CH;—OH

CH,—CH,—CH,—C"H—CH;
|
OH

{:P{B'-{:}{i___(:}{-__(:}{Ed‘_{:i13
|
OH

e Alcools a squelette ramifie :

CH;—CH,—C*H—CH,—OH
|
CH,

CH;—CH—CH,—CH,—OH
l A
CH,

CH;—C H—C*H—CH,
|
CH, OH

CH,
I
C"'a'—{i—-'{:Hi—-‘[‘;|.|3
|
OH

pentanol-1 {alcool primaire}

pentanol-2 (alcool secondaire)

pentanol-3 (alcool secondaire)

méthyl-2 butanol-1
(alcool primaire)

méethyl-3 butanol-1
(alcool primaire)

méthyl-3 butanol-2
(alcool secondaire)

méthyl-2 butanol-2
(alcool tertiaire)

158
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CH,

[ .

C—C H diméthyl-2,2 propanol-1
CH; T K== {alcool primaire)

CH;

e Différents types d’isomerie,

1° Isomérie de squelette : les 3 premiers alcools ont un squelett:a
lindaire, les 4 suivants ont un squelette ramifié avec une seule rami-
ficatinn; méthyle, et le dernier un squelette avec 2 ramifications

meéthyle.

29 Isomeérie de pusitiﬁn : par exemple, les 3 premiers alcools pos-
sédent le méme squelette, mais la position du groupe hydroxyle est
différente {en — 1, — 2 ou — 3).

3° Isomérie optique ou énantiomeérie.

Il s"agit d’un cas de stéréoisomérie présentée par les almm}fs pusst—ih
dant un atome de carbone asymetrique qui rend leur molécule chi-
rale (voir chapitre 10). C'est le cas du pentanol-2; du méthyl-2
butanol-1 et du méthyl-3 butanol-2; observez le carbone asymé-
trique.

**Probleme n° 11-2. Préparation d’alcools par hydratation
d’alfcénes.

1° Quels sont les différents alcénes isomeéres répondant
a la formule C,H,?

2° On effectue |'hydratation en milieu sulfurique de ces
différents isoméres. Préciser dans chaque cas :

— quels sont les alcools susceptibles de se former;

— quel est I'isomére prépondérant obtenu.

1° Les alcénes isoméres de formule C,H; sont :
a) le butdne-1 :

CH3—CH2—-CH-——EH2
b) les buténes-2 Z ot E Isoméres géométriques -

CH, CH, CH, H
< E
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cl le méthylpropeéne :

NC=CH,

CH,”

d’un alcéne conduit a un alcool par fixation de H et

r i n -
2° L’hydratatio s de carbone doublement liés :

OH sur les atome
' H,S50,
Ne—=c” +H,0 —
Ve ~

Ty
C— 00—

H

On notera que le groupe OH peut se fixer sur I'un ou l"autre des
2 atomes de carbone doublement liés, ce qui peut engendrer éven-

tuellement 2 alcools isoméres de position. On sait que lalcool
obtenu de maniére prépondérante est celui qui résulte de la fixation

du groupe OH sur le carbone le moins hydrogéné.

L‘alcool majoritaire est donc celui dont la classe est la plus ¢elevée.
Dol les résultats :

a) on obtient le butanol-2 :

I
CH

trés majoritaire par rapport au butanoi-i :
CH,—CH,—CH,—CH,—0OH

Remarque : le butanol-2 posséde un atome de carbone
asymeétrique.

b) Que |'on parte de l'isomére Z ou de I'isomeére E, et que |'on fixe

le groupe OH sur le carbone n® 2 ou n° 3, on obtient le méme alcool,
le butanol-2

CH,;—CH,—CH—CH,
|
OH

¢} lci deux alcools sont susceptibles de se former :
— le méthylpropanol-1 {alcool primaire) :

CH,
|
CH;—CH—CH,OH
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le méthyi-2 propanol-2 (alcool tertaire) :
CH
l
|
OH
Cest ce dernier, dont la classe est la plus élevée, qui se forme de
fagon prépondérante.

»*probléme n° 11-3. Action du sodium sur un alcool.

On fait réagir 4,5 g d'un alcool saturé inconnu sur du
sodium en exceés en recueillant le gaz qui se dégage dans
une éprouvette retournée sur une cuve a mercure.

a) Ecrire I'équation de la réaction et préciser la nature

du gaz forme.

b) Sachant que le gaz recueilli occupe un volume
{mesuré dans les conditions normales) de 840 cm?, en
déduire la formule brute de l'alcool étudié. Quelles sont
les formules développées possibles pour cet alcool?

Masses atomiques molaires (en g - mol™1) :
H:1: €i12; Q16

a) L'action du sodium sur un alcool s"écrit :
R—OH + Na — R—0- + Na* +% H,”

Le gaz dégagé est le dihydrogeéne.

b) L'équation précédente montre qu‘une mole d’alcool conduit 2
0,5 mole de dihydrogéne. Or 840 cm? correspondent 2 :

5

840
—] . -2 =
52400 3,75 - 10" mole de dahvdrﬂgénei

?;—, a dn_nzc traité par le sodium une quantité double d‘alcool, soit :
01072 mole. La masse molaire de I'alcool étudié vaut donc :

__ 45 B
75.170°2 60 g -mol™ ',

La formuyle br , : ‘
u
fonction ge ;IE de l'alcool étant ;nH2n+2Gf on peut exprimer M en

1
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La formule brute de |*a!cﬂﬂl fzst donc C3Hg0. Deux formules -
loppées sont alors possibles :

@ CHS-.EHE-*CHzﬁUH : propanol-1,

@ CHE-—EHDH——CH3 : propanol-2.

**probleme n° 11-4. Oxydation et deshydratation; alcools jgq.

meres.

On dispose de 2 alcools isoméres A et B répondant 3 |a

formule C,4H,,0. . - |
Une solution de dichromate de potassium en milieu acide

ast sans action sur A & froid, alors que B est oxydé par
un exces de ce réactif en un dérivé C ne présentant pas

de propriétés acides, _
La déshydratation intramoléculaire de A conduit a un

alcéne unique alors gue celle de B conduit @ un mélange
dalcénes.

a) Déduire de ces données les formules développées
des alcools A et B.

b} Préciser la formule du dérivé C.

c¢) Quels sont les alcénes fournis par la déshydratation
de A et B?

a) Utiliser les rappels de cours du paragraphe C. 4 pour en
déduire que :

— A est un alcool tertiaire (il n"est pas oxydé a froid) ;
— B est un alcool secondaire (car un alcool primaire conduirait par

n::w-siation poussee a un acide carboxylique).

Dol les formules développées :
CH,
I

A=CH,—C—OH B- CH;—CH,—CH—CH;,
I
|

CH, OH

b) L'oxydation de B conduit 3 la cétone C -

I
0
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La deshydratation intramoléculaire de A conduit & un alcéne
c)

uniqua . [;H3

|
EHE——L‘-=CH2 {méthylpropéne)

; - ition suivant gue le
ut conduire a 2 isomeres ::Je posi
Cecl.ljpge B ﬂﬁ‘ﬁ,é“mme avec un atome d’hydrogéne appartenant au
gr —0

groupe —CH,3 ou —CH;—. On obtient ainsi :
— le buténe-1 : CH3-CH2—CH=CH2
__ le buténe-2 : CH;—CH=CH—CH;

Mais ce dernier composé existe sous 2 configurations différentes :

H H H CH,
Ne—=c” Nc—C i
cH,”  NCH; CH;” H
buténe-2-(Z) buténe-2-(E)

s#*probléeme n° 11-5. Hydratation d'un alcéne conduisant a un
alcool chiral.

Un hydrocarbure présente une composition en masse de
86,7 % de carbone et 14,3 % d'hydrogéne. Sa masse
molaire est voisine de 70 g- mo!l~ .

1° Déterminer sa formule brutz, Déterminer ensuite les
formules développées possibles sachant que cet hydro-
carbure est un alcéne.

2° Cet alcéne a une chaine carbonée sans ramification
et son hydratation conduit & un alcool de formule brute
CsH,20 possédant un carbone asymétrique.

— Etablir la formule développée de cet alcool.

— Donner son nom et sa classe.

— D-:.mner les représentations spatiales des deux confi-
gurations correspondant 3 chaque énantiomére.

3° Au cours de I'hydratation de I'alcéne, i peut se for-
mer également un autre alcool n'ayant pas de carbone
asymetrique et capable par oxydation ménagée de don-
Ner une cétone. Montrer que cette remargque permet de

;:Ieé:le;mmer la formule de l'alcéne dont on donnera
m.

1£7




1° Soit C,H, la formule de I’hvdmcart_rure.
Exprimons la composition élémentaire en masse de ¢gq .

carbure :
12x _8b,7 .
A= 100"
12x _ vy __ M
85,7 14,3 100

% H =

( 70-85,7
- L - 4,99
o *7 92100
ou
14,3 - 70
oL = 10,01
YT 7100

x et y étant des nombres entiers, 1a formule brute de I'hydrocyy-
bure est CgH,p.

On vérifie bien qu’elle peut correspondre a celle d'un alcéne dont Iy
formule générale est C H, .

Formules développées possibles

Tenons compte des différentes causes d’isomeérie :

— isomérie de squelette (linéaire ou ramifié) ;

— isomérie de position (de la double liaison);

— eéventuellement isomérie de configuration {Z ou E) de la double

liaison, ou isomérie de configuration d'un carbone asymétrique.
D'ol les différentes formules possibles :

CH;—CH,—CH,—CH=CH, : penténe-1
CH;—CH,—CH=CH—CH, : penténe-2 (Z et E)

CH;—CH,—C==CH, : méthyl-2 buténe-1
|
CH,

CH;—CH=C—CH, : méthyl-2 buténe-2
|
CH,

CHy;—CH—CH=CH, : méthyl-3 buténe-1
||
CH,

2° les 3 dernrérgs formules peuvent &tre écartées car elles pré-
sentent une ramification (le groupe —CH,). L'alcool résultant de
I'hydratation de l'alcéne, possédant un carbone asymétrique, peut
étre obtenu, soit & partir du penténe-1, soit & partir des deux P

tene-2 {Z ou E), par fixation du groupe — hone-2. 53
formule développée est groupe —OH sur le car
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CH;—CH,—CH,—C*—CH,
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dans laquelle le carbone en position 2 porte 4 groupes différents.
Il s'agit du pentanol-2. Représentation spatiale des 2 énantio-

méres (fig. 3).

C,H, CéH?
e C* S
H “1 +l.'
HD/ \ /" N\
CH, CH;  on
Fig. 3

3° Pour obtenir une cétone par oxydation ménagée d’'un alcool, il
faut partir d’'un alcool secondaire.

Recherchons si le second alcool résultant de I"hydratation de I'alcéne
est bien un alcoo! secondaire.

Ce n'est pas le cas si I'on part du penténe-1 qui, outre I'alcool
précédent, fournit (de maniére minoritaire) un alcool primaire. En
revanche, si I'on part des penténe-2 (Z ou E}, le second alcool

obtenu par fixation du gréupe —OH sur le carbone n° 3 est bien un
alcool secondaire -

CHE'_C HE_*'C H_'C HE_CHS
I
OH

On peut donc ainsi déterminer la formule de I"alcéne étudié - j| s’agit

d’'un penténe-2, mais On ne peut préciser s'jl s'agit du stéréoiso-
mere Z ou du stéréoisomere E.
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OXYDATION DES ALCOOLg
ALDEHYDES ET CETONES

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. OXYDATION DES ALCOOLS

1.| Oxydation totale ou combustion

k] 7
Comme toute substance organique, les alcools, en présence d'un excés de
dioxygéne ou d'air, peuvent subir une combustion compléte.

Exemple

2.| Oxydation ménagée des alcools

) Les résultats a retenir

e Un alcool tertiaire n'est pas touché par les oxydants :

R
I axydation
R'— C —OH — rien
I mEnagée
R”

e Un alcool secondaire est oxydé en cétone :

O

exydation || .
R—CHOH—R’' —» R—C—R’

alcool secondaire ménagee cétone
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» Un alcool primaire est d’abord oxydé en aldéhyde, ensuite en acide

carboxylique :

oxydation jﬂ oxydation O
R—CH,—OH — R—C?/ ——R—”
alcool primaire ménagée \H iris facile \ﬂH
aldéhyde acide
oxydation plus poussée 1

Remarque : les aldéhydes sont trés sensibles a I'oxydation de
sorte qu’il est difficile de s’arréter au stade aldéhyde lors de

I'oxydation d’un alcool primaire.

Conseil pratique : retenez impérativement ces résultats; ils vous
permettront de reconnaitre la classe d’un alcool dans les pro-

bléemes.
b) Les procédés d’oxydation ménagée et de déshydrogénation des alcools

e L’oxydation catalytique par le dioxygéne de I'air :

1 2 O
R—CH,—OH + - 0, —~R—C7 +H,0
2 ou Cu .
H
P1 o

R—CH,—OH + 0, —» R—C” + H,0
ou Cu ™ O—H

Elle conduit 2 un mélange d’aldéhyde et d’acide carboxylique au départ
d’un alcool primaire comme le montre Pexpérience de la lampe sans

Slamme (fig. 1).

le papier imbibé de
réactif de Schiff devient

rcuge violace
{formation d'éthanal) air 8ix
L]
! — I papier pH mouillé rougit
E ‘_'_,_,-"' {formation d'acide &thanoique)
la spirale de cuivre,

- ___ préalablement portée
au rouge reste
incandascente

= &thanol tiddi

lampe sans flamme

Fig. 1
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e La déshydrogénation catalytique sur cuivre :

c'est 1a meilleure méthode pour oxyder un alcool primaire en
celui-ci étant produit en milieu réducteur ne peut étre -

en acide
(fig. 2) :
Cu /O
e
—CH.,—O0OH =R + H
i ‘ 300 °C N :
H
Siphon
capillaire
Alcool -
primaire 1 '[_Zui-..rra reduit [ |
] I dﬂm ﬁ-?‘:.ifi‘?lf':‘: -;:--'" Falnm o, ]
Four électrique Le réactif oy
a 300-350 =C de Schiff 0y
rosit par action
de I'aldéhyde
formé
Fig. 2

— un alcool secondaire est déshydrogéné en cétone :

R, R,
f Cu |
R,—C —0—»R,~C=0+H,
| ]
H H

— un alcool tertiaire, ne
fonctionnel ne peut étre déshydrogéné.

e L’oxydation par les OXydants classiques :

Un certain nombre d’oxydants classiques, comme I'ion permanganate

MnO; ou F'ion dichromate Cr,0%" en milieu acide, oxydent les alcools dés
la température ambiante.

3.

Les équations des réactions d’oxydation des alcools
a) Les couples oxydant/réducteqr 4 connaitre
e Couple cétone-alcool sccondaire :

R—CHOH—R' = R—CO—R'4+2H"* +2¢- (1)

o oy

possédant pas d’atome d’hydrogéne sur le carbone



it ici - ] ' dans le sens
. crit ici fa demi-équation électronique dan
Remarque : O o du réducteur puisqu’on souhaite oxyder

[‘oxydation X Ay,
ﬁugngagg?:;i qu: I'on place toujours les électrons du coté de
3 .

J'oxydant du couple.

» couple aldéhyde/alcool primaire :
R—CH,—OH &= R—CHO +2H*+2¢~  (2)

¢ couple acide carboxylique/aldéhyde :
R—CHO + H,0 = R—COOH + 2H* +2e" (3)

e couple acide carboxylique/alcool primaire :
La demi-équation électronique s’obtient soit directement, soit en effectuant

la somme (2) + (3) :
R—CH,—OH + H,0 = R—COOH +4H* +4e~ (4)

e couple ion dichromate/ion chrome III : Cr,02- /Cr3+
Cr,0i-+14H*+6e- = 2Cr¥++7H,0 (5)

e couple ion permanganatefion manganése : MnO, /Mn?+
MnOs +8H*+5¢~ 2 Mn?* +4H,0

Conseil pratique : sachez établir ces demi-équations électro-
niques, Pour les equilibrer :

® On applique d'abord le principe de la conservation des eléments
(st hydrogene est en excés au premier membre, on fait apparaitre

des ions H* au second, si [‘oxygéne :
’ est en défaut, on
molécules d’eau) t ajoute des

® puis on applique Ie principe de I3 conservation des charges en

gjoutant le nombre d'électrons né ' ]
f C . -'
de Fanio éssaires (toujours du cété

b) Les équations des réactions d’oxydo-réduction

¢ Oxydation d’un alco Srivé
gt ol en dérivé e ; ;
milieu sulfurique. carbonylé par les ions dichromate en
Elle s°obtie -
0t en ajoutant membre membre les demi-équations électro-

niques (1) et (5), apré i
a » dPres av inlié a
les électrons: ofr multiplié la premiére par 3 pour éliminer

3R—CHOH—p -
l\H R +Cn07-+8H,0+ ~*3R-—CD—R*+2C1-3++15H1;3

Cest la ma

Meme équation que Pon oxyde :
U0 aleoo] secqn
T Un alggg) prim

daij '
ai:lre €n cétone (—R’ est un groupe alkyle)
¢ ¢n aldéhyde (—R " est un atome H).



. g i ide carboxyligue k
dation d'un alcool pfir_nmre en aci :
;’&?;L::::l-bilﬂﬂ s'obtient 1C1 €N effectuant la somme 3 x (4)+ 9 %(5) ;
i 2
3 R_—CH-],__GH + ICI'EU%' + lﬁ HSG BR_C'DDH + 4[:']-31- +2?H20 \ E
- e i ca
5 CARACTERISATION DES ALDEHYDES ET CETongg L
i :. 5 E Définition, nomenclature
i1 finition : |
| ( il a) Deéfmi = :
Ty o n ,_
] rR—C” R—C—R' d
' °H :
b | :
& B aldéhyde cétone
1 I | Ils possédent en commun le groupe carbonyle : 1*
b

(d’ot leur nom de dérivés carbonylés) mais le carbone fonctionnel des aldé-
hydes porte un atome d’hydrogéne. ~.

" ) Nomenclature : |
Le nom des aldéhydes et des cétones s'obtient & partir de celui des alcanes

i
correspondants en remplacant la terminaision ane respectivement par les |
terminaisons af et ome. Dans le cas des aldéhydes, 'atome C du groupe cat- L
bonyle porte forcément le n° 1. Dans le cas des cétones, on précise la place
du groupe carbonyle par un numéro qui doit &tre le plus petit possible.

Exemples : ~ H—CHO : méthanal; CH,—CHO : éthanal

- — Lt
T e o —
-

Formule ' Nom i L
CH,—CH,—CHOQ propanal
CHs_CHz_‘;:H —CHO méthyl-2 butanal l
; | CH, |
i - CH;—CO—CH, propanone
3_CH1_CH:*—CD—CH3 pentanone-2 e L

)
'-l LL‘ 170 L




E Le test a la dinitro-2,4 phénylhydrazine

C'est une réaction commune aux aldéhydes et aux cétones permettant de

caractériser le groupe carbonyle ;C='D (fig. 3).

Addition de quelques gouttes
d'un aldéhyde ou d'une cétone

Quelques ¢m? d’une solution
de dinitro-2,4 phénylhydrazine
(dans I'éthanol + un peu de H,50,)

précipité jaune Fig. 3
NQ, NO,
R R
0,N NH—NH, + O=C/ = H,0+0,N NH—N=C 7
EH! ‘H’\.H;
dinitro-2,4 phénylhydrazine dinitro-2,4 phénylhydrazone
{D.N.P.H.) (précipité de couleur jaune orangé)

3.] Le caractére réducteur des aldéhydes

Les aldéhydes se distinguent des céfones par la facilité avec laquelle ils sont
0xydés, ce qui leur confere des propriétés réductrices.
Ils peuvent en effet étre oxydés en acides carboxyliques. Le couple oxy--

dant/réducteur mis en jeu est le couple R—COOH/R—CHO dont la demi-
€quation €lectronique s’écrit, en milien acide :

R—CHO + H,0 = R—COOH + 2H* + 2 ¢-

En miliey basique, cette demi-équation devient :

R—CHO +30H- = R—COO-+2H,0+2¢~ | (6)

Clest cette dern;j

devey connaiy
hydes,

¢re qui intervient avec les deux réactifs suivants (gque vous
*¢) et qui mettent en évidence I caractére réducteur des aldé-



a) La liqueur de Fehling . !

C’est une solution blewe qui contient Pion Cy?+ COmplex, Ce, i 3 :
sont-réduits par les aldéhydes a I'état d’oxvde de Cuivre ] - Cul ons oy, | )

o P
¥ un précipité rouge brique (fig. 4). AU fory, L
| i.: :
£ Liqueur de Fehling !
1 + aldéhyde
| !
1

précipité )
rouge brique

Fig. 4

Demi-équation €lectronique du couple Cu®*/Cu,O en milieu basj

que (song £l §
forme simplifiée) : |
i :
1 2Cu* +20H +2¢” = Cu,0+H,0 (D h
1 e i s e |
<Lt ] La combinaison (6) + (7) conduit 2 'équation-bilan - &

R—CHO +2Cu* +50H- — R—COO- +3H,0 + Cu,0 |
Ty

) Le nitrate d’argent ammoniacal {réactif de Tollens)

Ce réactif contient I'ion Ag (NH;); ; il est réduit par un aldéhyde en argent

meétal qui se dépose sous forme d’un miroir d’argent sur la paroi d’un réci-
pient bien propre (fig. 5).

£

Solution de nitrate d'argent ; i
ammoniacal additionns /Barr{:m soigneusement nettoyé I

| d’une solution d'aldéhyde ‘ &
. Formation dun
“— mircir d'argent

équation électronique du couple Ag(NH,): /Ag : = 1

l
f
I
'

Bain-marie
tidde

Demi-

Ag(NH,); + e~ — Ag+2NH, (8) L
5 .
La combinaison (6) + 2 x (8) conduit & I'équation-bilan :

| R—CHO + 2Ag(NH,); + 30H- — R—COO- +2 Ag + 4NH, + 2H0

' . A : '}
; Am’”f"?" * les oxydations des aldéhydes par la liqueur de Fehhing &
par le nitrat

g . P e,
e d'argent ammoniacal s'effectuent en milieu bastqy

e .

g

172



IE i
' Q"R* -_.."} c) Résultals 4 retemr

L f
an]E' < 1 i Liguenr de Febling 1 = Cu O

j Aldéhyde —— "t jon carboxylate ;
T

: pitrate dargent late + A

. Aldéhyde ————-5 [on carboxyla 4
mirgir

"‘l

: Les aldéhydes possédent également la propriété de colorer en rose le
.

é _sactif de Schiff.

[l i
30Us 4 } | _

%;] *Probléme n° 12-1. Identification d’'un alcool.

t Un alcool A de formule brute C,H,,0 est soumis a une

I oxydation ménagée par action du dichromate de potas-

L“f' sium en milieu acide. Le dérivé organique B resultant

1 donne un précipité jaune avec la dinitro-2,4 phényl-
- = hydrazine (D.N.P.H.) et est sans action sur la liqueur de
" | Fehling.
‘ by En justifiant votre réponse, identifier I'alcool A et son

' Ji produit d'oxydation B.

s ;E réagissant avec la D.N.P.H., il posséde un groupe carbonyle
rﬂ“ i LI aeit [ . ' ,
ot i /C-—D, il peut s’agir d'un aldéhyde ou d'une cétone.

i ® B étant sa ; i : ‘

2 NS action sur la liqgueur de Fehling n‘est pas un aldéhyde ;
o o onc une cetone. |l n'existe qu’'une seule cétone possédant
mes de carbone; c¢'est la butanone :
8 CHE__CHE—C_CHE

B I

1l| 0

i ¢ Elle provien

¥- t dE I Ox '
| ¥ le butanpl-2 ydation ménagée d'un alcool secondaire ; A est
ol

t‘ A cHah_cHz_{:HUH—CHE
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| **Probléme n°® 12-2. Identification d'alcooys 'S0méreg. t

Un alcool de formule brute C4H,GD a 4?mére\~

. 3 .
désignera par A, 8, Cet D. On dispose de 3 de E: I!Eun
meres A, B, C. 0-

1° On effectue avec chacun d'eux yn essai d'g
par une soiution de dichromate de potassiy
acide. Les résultats sont rassemblés d

i B T
T [ o
=

x?ﬁﬂﬁnn

m en Miligy,
ans le tablga, 1,

o

____'-—-., .;__

composé Test 1 : "TES" 2: |
obtenu D.N.P.H. queur de ;

Fehllng

————_ | :

A A, A, positif négatif l
B rien C, positif positif :
)

C C, Tableau 2 |
Tableau 1 ‘
|
Quel est des 4 isomeéres A, B, C, D, celui qui ne subit pas

d’oxydation menagée ? Pourquoi?

2° On soumet ensuite les composés A, et C, aux '

deux tests dont leg résultats sont rassemblés dans le L
tableau 2,

:I Qu'observe-t-on dans le t
' Met-on en évidence ? Qu
groupe fonctionne| ?

est 17 Quel groupe fonctionnel
els sont les corps possédant ce I

| 3° 3 Quelle Propriété met-on en évidence par le test 2?
| A quelle fonction gy Composé C; correspond ce test?

b) Sachant que |5 chaine carbonée de C, ne comporte
Pas de ramification, quels sont sa formuyle développée et

SON nom? |

¢} Quels sont |3 formule développée et le nom de A7 ]

:'-" gunner les formules dévefﬂppées des 4 isomeres ,
8, C

1° Les alcoolg tertiaires r
i- un alcoogl tertiaire.

. c
ésistent 3 I"oxydation ménagée ; B est don

'-r_."-'-":-h-_"‘q‘;"-1 e
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20 Dans le test 1, effectué avec la D.N.P.H., on observe la forma-
tion d'un précipité jaune de dinitro-2,4 phénylhydrazone.

On met ainsi en évidence le groupe carbonyle >C=D que ['on ren-

contre dans les aldéhydes R—CH==0 et dans les cétones H—-tl'l.:—ﬂ' .

O

3° 3a) Le test a la liqueur de Fehling met en évidence les propriétés

reductrices des aldéhydes.
C, posséde donc une fonction aldéhyde.

b) Puisque la formule de C, ne comporte pas de ramification, sa for-
mule est celle du butanal :

C, : CH;—CH,—CH,—CHO

¢) A, n'est pas un aldéhyde puisque le test a la liqueur de Fehling est
negatif; comme le test a la D.N.P.H. est positif, c’est une cétone,
dont la seule formule possible est celle de la butanone :

Ai] ; CHE_'CHE_C-_CHE
I
O

4°e A, conduisant a la cétone A, par oxydation menagée est un
alcool secondaire de méme squelette que A,; c’est le butanol-2

A: CH;—CH,—CH—CH,

[
OH

e B est un alcool tertiaire: ¢'est e méthyl-2 propanol-2 :

CH,
|

I

OH

e C conduisant au butanal est un alc imai :
ool primaire,
butanol-1 : p c’est donc le

C: CHB_"CH:{'_'CHE"—CHE—GH

Lﬂi;u;ln’a F.as‘ €té soumis aux tests précédents est le 4° isomare
e *EDD ; ¢ est le méthyl-2 Propanol-1, alcool primaire a chaine

CH,
|




e’

20 Dans le test 1, effectué avec la D.N.P.H., on observe la forma-
tion d’un précipité jaune de dinitro-2,4 phénylhydrazone.

On met ainsi en évidence le groupe carbonyle ;C=G que |'on ren-

contre dans les aldéhydes R—CH=0 et dans les cétones H—EI:—H' :

O

30 g) Le test a la liqueur de Fehling met en évidence les propriétés

reductrices des aldéhydes.
C, possede donc une fonction aldéhyde.

b} Puisque la formule de C, ne comporte pas de ramification, sa for-
mule est celle du butanal :
€, : CH;—CH,—CH.,—CHO

¢) A, n‘est pas un aldéhyde puisque le test a la liqueur de Fehling est
négatif; comme le test a la D.N.P.H. est positif, ¢c'est une cétone,

dont la seule formule possible est celle de la butanone :
A;: CH;—CH,—C—CH,
|

0

4°e A, conduisant & la cétone A, par oxydation ménagée est un
alcool secondaire de méme squelette que A, ; ¢’est le butanol-2 :
|
OH
e B est un alcool tertiaire; c’est le méthyl-2 propanol-2 ;
CH,
r
CH;—C—CH,
I
OH

o C conduisant au butanal est un alcool primai :
butanol-1 - P ire, cest donc le

:;g D qui n'a pas €t¢ soumis aux tests précédents est le 4% isomére
& cet alcool; cest le méthyl-2 propanol-1, alcool primaire 3 chaine

ramifié -
CH;

|
D: CH;—CH—CH,—0H
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**Probléme n° 12-3. Distinction entre aldéhyde et Cétone

Le propanal et la propanone sont des iSﬂmérE;_d-;--..
mule brute C;HgO. or-

1° Donner les formules développées de ces d
COMposeés. .

2° Comment peut-on les différencier exXperimentg|
ment ? -

3° Chacun de ces composés peut étre obteny 3 partir
d'un alcool. Donner la formule développée et e nom de

ces alcools.

4° L.'nx*,rdatiun du propanal donne un composé A qui
réagit sur un composé 8 pour donner un composé C de
formule :

0
CHy;—CH,—C 7
™ 0—CH,
a) Quel est le nom de ce composé C?

b) Donner la formule et le nom des CoOmposés A et B.

c) Citer succinctement les principales caractéristiques
de la réaction conduisant & C.

O

1° propanal : CHE_—CHE-—C/’ {fonction aldéhyde)

“H
propanone : CH;—C—CH, (fonction cétone)

[
O

:;dﬂn peut Ies'diﬂ‘érencier par les propriétés réductrices que pos-
ent les aldéhydes et dont les cétones sont dépourvues.

.Ces propriétés réductrices se manifestent vis-a-vis :
, = dg: |2 liqueur de Fehling :

ligu da Fehlinr |
R—CHO 2= T R €00~ + Cu,0
rouge \

Edﬂi: :Tf‘réate l:!'argent ammeniacal dont I'ion diammine argent est
tat d'argent métallique se déposant sous forme d‘un miror

A
R—CHO 2™ R—c00- + Ag
=
1T

_j——n.fr L
3 R

,I,:..._.'_';-

——

= T T —
Lo

-r.______}-l-.—l-l_l- r
fo e e e -

¥

T —
i
I-d e

— o ———

ks &



3° Un aldéhyde peut s’obtenir par oxydation ménagée (oy mieux
par deshydrogénation) d’un alcool primaire : le propanal 2 partir du
prﬂpanﬂl-1 . CHa_CHE_EHE__GH-

Une cétone peut s’obtenir par oxydation d'un alcool secondaire - |5
propanone a partir du propanol-2 :

f
OH

4° a) C est I'ester dérivé de I'acide propanoique et du méthanol,
C’est le propanoate de méthyle.

b) A, reésultant de I'oxydation du propanal est I'acide propanoique :
CH,—CH,—COOH.

B est le méthanol : CH,—OH

¢) La réaction conduisant 4 C est une réaction d’estérification dont
I"équation-bilan est la suivante

CH3 EHE CE}DH + CHE'_DH = C+ HED

C’est une réaction réversible et lente conduisant & un équilibre chi-
mique. Elle peut étre catalysée par des ions H;0*.

***Probléme n° 12-4. Dosage d'un mélange d‘alcools.

1° On réalise I'oxydation de 1,85 g d'un mélange de
butanol-1 et de butanol-2 par un excés de dichromate de
potassium en milieu acide.

Préciser la nature des produits formés 3 partir de chacun
de ces deux alcools: écrire les équations des réac-
tions correspondantes.

2° Aprés réaction, les composés organiques sont
extraits du milieu réactionnel et sont OppoOsEs A un excés
de dinitro-2,4 phénylhydrazine. Il se forme un précipité
dont on précisera la nature.

Sachant que la masse de précipité isolé et séché est de

3.78 g, en déduire la composition du mélange d'alcools
etudié, :

On donne les masses aturﬁiques molaires {en g - mol™ ) :
| H:1:C:12;N:14:0: 16
ainsi que la formule de la dinitro-2,4 phénylhydrazine :
| CgH3(NO,),—NH—NH,

B e P — .S




= B
. -2 est oxydé en cétone g A
e, le butanol-z, € _ _ qQui
10¢ L-alcool sezﬂqiﬂruitérieure- La réaction, qui conduit 2 la bytg.
résiste & une ﬂ?:.i:l ?e couple ostone/alcool secondaire dont la dem;. L
one, met en Jev SR
r|§1vt:|ur=‘ﬂ:i¢::n slectronigue s"écrit 'CH CH,—C—CHy + 2H* + 20-
= 3
GH;"CH{"ISH'CHE "
O
OH o7 i
Le couple antagoniste est le couple Cr 07" /Cr™" dont la demi-¢qua.

sion électronique est :

Cr,0% + 14H" +6e- = 2Cr3*+7H,0

L ‘équation-bilan de la réaction s obtient par addition aprés avoir mul-
tiplié la premiere par 34
3 CHE‘__CHE'_-EH__CHE + crzﬂ%- -+ E H30+
|
OH
— 3CHy;—CH,—C—CH; +2Cr* +15H,0

|
O

+ Le butanol-1, alcool primaire, est d'abord oxydé en aldehyde (le
butanal) qui est trés sensible aux oxydants; comme on opére avec
un excés d'oxydant, I'aldéhyde est transformé en acide, ici I'acide

butanoique.
Il faut donc envisager le couple acide/alcool primaire dont la demi-

équation électronique s'écrit :
R—CH,0H + H,0 = R—COOH + 4H* + 4¢-

(avec R=C,H,).
D’ol I'équation-bilan ;

3R—CH,0H +2Cr,02- + 16 H,0"
—3R—COOH +4Cr3+ +27H,0

2° La D.N.P.H. est un réactif caractéristique des dérivés carbonylés
{acidéhyd?js et cétnnes'} 3 elle réagit ici uniquement avec la butanone
ﬁé;;;?;n l:.HJ"E a un précipité de dinitro-2.4 phéenylhydrazone selon
0
Il
C —NH—
sH3(NO,),—NH NH, + CH3—~CH2~{;—-CH3
CH,
I

M=252 g-mol!
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3,78 s
3,78 g de précipité correspondent a ﬁ=ﬂ,ﬂ15 mole de dini-

tro-2,4 phénylhydrazone; celle-ci s est formée & partir de 0,015 mole
de butanone, laquelle provient de l'oxydation de 0,015 mole de
butanol-2 {dont la masse molaire est M’ =74 g - mol~ ). Le mélange

contenait donc .
74 x 0,015 =1,11 g de butanol-2

et 1.86 - 1,11=0,74 g de butanol-1.

s»*pProbleme n® 12-5. Dosage en retour.,

Pour déterminer la concentration d'une solution aqueuse
de propanol-2, on ajoute 10 cm?® de cette solution &
40 cm? d’une solution acide de dichromate de potassium
contenant 29,4 g de K,Cr,0; par litre. Aprés réaction,
on dose I'excés de dichromate au moyen d’une solution
de sulfate de fer Il contenant une demi-mole d’ions fer
par litre. 8 cm?® de cette dernigre solution sont néces-
saires pour obtenir le virage d’un indicateur approprié.
Ecrire les réactions qui interviennent dans ce dosage et
déterminer la masse de propanol-2 dans un litre de la
solution étudice.

On donne : M(K,Cr,0,) = 294 g - mol-'
M{C;Hg0) =60 g mol- 1,

Oxydation du propanol-2 :

3CH;—CH—CH, + Cr,02- + 8 H,0*

I

o —3CHy;—C—CH, +2Cr3* +15H,0

I
O

L .
exces de dichromate est dogé par les ions fer Il selon I'équation -
Cr,02- + 6 Fe2+ + 14 H;0* — 2Cr3+ + 6 Fe3+ + 21 H,0

Saient n, e nombre de

dions iohormars i moles d’électrons captés par une mole

ant), n_et n! le nombre de moles d’élec-
Nt par une mole de propanol-2 et une mole
rs). Désignons par ¢, et v, la concentration
solution de dichromate intervenant dans le
rr]émes grandeurs relatives 3 la solution de
v, celles relatives 3 I3 solution d’‘ions fer ||,
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La solution oxydante a cagté o Co V, MOles d'électrgy .

ont été fournis par la sclution de propanol-2 {pour n-e ]
g P r ¢ ] r

la solution d'ions fer Il (pour n;-¢;-v;}). On a done |3 relat]

Ny Co' VoS- GV nl gl -y

Déterminons ¢, :

cﬂ=%= 10" " mol - -1

L'énoncé nous donne @ ¢/ =0,5mol-£&77, v/=8-10-3¢ ging -
v,=4-10"2¢et v, =10"2¢

Les demi-équations électroniques relatives a8 chacun des couples
intervenant dans ce dosage nous donnent :

n,=6; n=2; n=1

_NVe—nc v, _6-10°1.4-10"2-05.8.1p-3
n.v, 2-10"2

¢,=1mol-£-1

y

Dol : ¢,

La solution étudiée contient donc 60 g de propanol-2 par litre,

**Probleme n° 12-6. Réalisation d’une argenture.

On veut réaliser un dépdt métallique d'argent de
0,05 mm d’épaisseur sur les parois d'une cuve parallé-
lépipeédique dont les dimensions {en ¢m) sont :

L=80; ¢#=20: h=20

Pour cela, on remplit presque entiérement la cuve 3 |'aide
d’une solution de nitrate d’argent ammoniacal et on com-
plete, jusqu’au bord supérieur de la cuve, avec une solu-
tion de méthanal.

1° Etablir I'équation-bilan de la réaction qui se produit
lorsqu’on tiédit le mélange.

2° En supposant que l‘argent formé se dépose SOUS
forme d'une couche d’épaisseur uniforme, calculer, en
admettant une réaction totale :

a) la masse de nitrate d’argent nécessaire 3 la prépara-
tion du réactif pour obtenir le dépét souhaité;

b} la masse minimale de méthanal qui doit &tre apportée
par la solution utilisée.
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On donne la masse volumique de I'argent métallique -
p=10,5g-cm3, ainsi que les masses atomiques

molaires (en g - mol-") :
H:1; C:12; 0:16; N:14: Ag : 108.

1° L'équation-bilan de la réaction de réduction de l'ion Ag (NH,).

par le méthanal :

CH, =0+ 2Ag(NH,)5 +30H-— H—COO - + 2 Ag + 4NH, + 2H,0
R

2° g) Surface a argenter :
— base : 50 x 20 = 1000 cm?:
— faces : 2(50 x 20) + 2{20 x 20) = 2800 cm2.

Total : $= 3800 ¢m2.
Volume d‘argent nécessaire -
v=5-¢=3800x5-10"3 =19 om?3
Masse d’argent déposée :
m=V-u=19x%x105 = 199,5 g
Quantité de matiére d'argent nécessaire

m_189,5
M 108

Masse molaire de AgNO, : M’ =170 g - mol- 1.I
Masse de nitrate d'argent nécessaire -

= 1,847 mol

mole de méthana CH,=0 (M= 30 g - mol~"T)..1l faut utiliser au mini-

T 2 0.9235 mol de méthanal, soit une masse minimale de

m=0,9235x 30 =27,7 g.
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Ce chapitre ne figure pas au programme des Terminales C Er];i"l:"--\
tion du paragraphe B relatif aux propriétés basiques des amjy, €Xeep.

5e
graphe C-3 correspondant au passage aux amides. tdy Dara.

il

RAPPELS DE coy
ET CONSEILS PRﬁTIQUg

A. LES TROIS CLASSES D'AMINES

1.| Definition

;
|
I
I
|
|
|
|
|
!
!
I
|
|
I
|
!
!
i La formule d'une amine s’obtient en remplagant un, deux ou trois atomes
l d’hydrogéne de la molécule d’ammoniac NH; par un, deux ou trois groupes
| alkyle R— ou aryle (comme CH.—).
| -
:

|

|

!

|

|

t

|

|

l

I

|

|

|

|

|

|

|
|

2.| Les trois classes d’amines

e Amines primaires : R—NH,
L] Rl
e Amines secondaires - \‘NH
[ REK
&+ Rl
® Amines tertiaires - \“N-—R
R7de
2
| Retenez

|I 1° La classe d’une amine .est lié
| aryle) portés par F'atome d’azo

:2“ L'atome d’azote d
. d’hydrogéne.

€ au nombre de groupes alkyle (ov
te.

une amine tertiaire ne porte pas d'atomé
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| s ’ =
; e, isomerie
[3] Nomenclatur

| des gioupes a
|

[
!
!
|
!
]
I
i
I
|
|
!
I
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
1
I

e — —

('est
| groupe alkyle-
1

I ] iaire !
; cH.—C—NH; n’est pas une amine tert
ttention - 3
3 I

CH;
une amine primaire ca

r I'atome d’azote n' est lié qu'd un seul

4 faire précéder le nom amine du nom

nsiste o
lature usuelle cO classés par ordre alphabetique.

nomenc :
L Ikyle liés a 'atome d’azote,

o Exemples :
Formule développée : Nom
de ’amine
CH,—NH, méthylamine
CH,—CH,—NH, éthylamine
CH,—NH—CH, diméthylamine
CH,—CH,—CH,—NH, propylamine
CH, |
- | 1SCPropyiamine
CH,—CH —NH,
C,H.—NH—CH, éthylméthylamine
CH,—N —CH, iriméthylamine
I
CH,
CH.—NH, phénylamine ou aniline

B. CARACTERE BASIQUE DES AMINES

I.] Le couple acide/base :

L'atome d’azote
molécule d’ammo
ton : les amines

fon alkylammonium/amine

d.e:s amines posséde un doublet libre, comme dans la
niac. Ce doublet est toujours disponible pour fixer un pro-

conjugué est un ion




R e — .

T

par excmple, dans le cas d'unc amine tertiaire, on peyt €crire |o h
- sC
R| RI M+ émal
I |
| I
R; . Ry

amine : base acide conjugué

2 | Réaction acido-basique en solution aqueuse

Ecrivons I'action d’une amine primaire avec 'eau :

R—NH, + H,0 = R—NH;j + OH-

Les amines réagissent avec 'eau en produisant des ions OH-~ selon une réag.

tion réversible conduisant a un équilibre chimique. Ce sont donc des
bases faibles.

3.| Constante d’’acidité K, et pK, du couple ion alkylammo-
nium/amine

e Pour le couple R—NHj} /R—NH,

[R—NH,] - [H,0"]
K = K ==log K
g [R—NHJ] it PRa e

e En général pour les alkylamines :

08=pK, =11

Les alkylamines sont plus basiques que "ammoniac; en effet : pK, = 9,2 povr
le couple NH; /NH; et NH{ est donc un acide «plus fort» que I'ion alkyl
ammonium. 3a base conjuguée NH, est donc plus faible que les armines.

4.

Courbe de variation du pH lors de I’addition d’un acide
fort 4 une solution d’amine

@) Détermination expérimentale

Dans un b_é::her contenant un volume connu v, d’une solution daminé e
concentration ¢, 2

. on ajoute progressiveme p d'une solution
e aeinte chlorhydr nt un volume

: ique de concentration c.. O leve le pH apres chaqué
addition ¢t on trace la courbe pH = f(v). s SR SR
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-hilan de la reaction

nation . g i~
b) Eq ortés par la solution acide réagissent avec les molécules

Les lons H,0" app : ; -
d'amine selon une réaction quasi totale :

¢) Caractéristiques de la courbe (fig. 1)

o Reportez-vous au chapitre 5 paragraphe C. 4 pour les caractéristiques de
]a courbe et la fagon de déterminer le point d’équivalence (méthode des tan-

gentes paralléles).

12'_

pH=pk Fm—r s — ==

.............

PH = 6 et e e g s e Equivalence | oo i
|
...................... i
......... = -I: ral ety e
...................... AT X S ®
s oy W
i : g |
0 Ve _ Ve v, : volume d’acide ajouté
2 Fig. |

e Les points remarquables sont :

— A 1 situé 4 pH basique, c’est le pH de la solution initiale d’amine.

— E : point d’équivalence est situé a pH acide; c’est le pH d’une solution
de I'acide R—NH}.

En ce point, on a la relation :

lzt;ﬁigxzflnzsmtu:m : dosage d‘u‘nr: solution d’amine par un acide fort (voir pro-
mes 13-3 et 13-4), L'indicateur A utiliser es

t Phélianthi i
rouge de méthyle, hélianthine, ou miecux le
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— K : point de demi-équivalence; en ce point :

pH = pK, du fu“'plﬁ- R—NH} m“NHz

Application : détermination du pK, d’un couple ion alkylammﬂniumm
Ming,

C. CARACTERE NUCLEOPHILE DES AMINES

1.| Définitions

| 2) Réactif nucléophile

: Nucléophile signifie qui aime les noyaux c’est-a-dire les charges DOSiltives
| Une espéce nucléophile a donc tendance i s’approcher d’une :
| d%électricité positive.

:Les réactifs nucléophiles sont les anions (OH-, Cl-, CN-, CEH{‘D‘...]
| mais également les molécules possédant un doublet libre comme I'ampq.

: niac NH; ou une amine R—NH,, R,—NH—R,...

| &) Centre électrophile

| Electrophile signifie qui aime les électrons c’est-a-dire les charges négatives,
| Un site électrophile dans une molécule est donc une zone chargée positive-
| ment. Le plus souvent, elle résulte d’une répartition dissymétrique du dou-
: blet de liaison entre deux atomes liés d’électronégativité différente.
I Exemples

Z0ne Ehal'gée

— la liaison C—Cl d’un dérivé halogéné est polarisée :

]
J
: \\ E- _E-.-
| — C—(1
I e

: ;:-ar le chlore, plus électronégatif que le carbone, attire 4 lui le doublet de
| 1aison. Le carbone d'un dérivé halogéné est un centre électrophile;

| EI- i

s prasis
: la double liaison 5 C=0 d’un dérive carbonylé est polarisée car 1'0Xy-
| 8ne, plus électronégatif que

: liaison. Ie carbone est

le carbone, attire les électrons de la double
un centre électrophile.

I| EJ} Réact;f nucléophile et centre électrophile

N¢ espece nucléophile !
| _ Va Vers une zon : 1ti est-2-dire
| V€IS un site électrophile, Dong : R ——

Les réactifs nucléoph; =
s Rl ophiles attaguent les cepgres électrophiles des molécules.

'

i

)

- l"'_"\-'.fﬁ r= SN

|

¥ N
Bygarer iiae ;.

e S
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1 am

‘\\‘

daction des amines avec les dérivés halogénés

réaction d’Hofmann; elle est commune aux amines des 3 classes,

’ a ]
1 Cest 1 mines tertiaires qu’elle est la plus simple.

| mais c'est avec les a

) Expérience (fig. 2):

]
|
I
|
I
|
|
[
!

| |
RE_ N . I_ CIHE =t REHN _C1H5 + I_.
I i

' .
|

I

I' Précipité blanc

| d’iodure de

I C,Hgl dans tétradthylammonium
| I"éthanol

|

: b) Equation-bilan de la réaction

I

: 2 - R 1

|

¢) Interprétation

o Le dérivé halogéné présente un centre électrophile : 'atome de carbone lié
a I'halogéne ; en effet, ce dernier plus électronégatif que le carbone attire a Iui
le doublet de liaison, ce qui confére une charge partielle positive a 'atome
de carbone :

|

§* . B

CHE—? |
H

1
i
|
I
I
|
|
|
|
[
|
I
|
|
|
|
I
[
|
I "LEEIIIH‘IE posséde un doublet libre sur son atome d’azote; c’est donc un
: reactif nucléophile,

1 » .

I :j Ldat?mﬂ d azote ﬂttﬂfl“ﬂ par 50n dD“blﬂt librﬂ ratﬂmﬂ dﬂ ﬂﬂrhﬂn-ﬂ pﬂﬂitif
: bll::t ?Wé h.al,ﬂg'ﬁnﬁ- Cela contribue 2 éloigner davantage du carbone le dou-
, ¢ la liaison C— qui finit par se rompre, I'iode emportant le doublet

I et formant |’ ~ s
it 'ion I en méme temps que se forme une liaison azote-carbone.

=5
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)

Ial E'_ -

! e e 1 | .
l |' ' L
: : Zai ntre 'atome 4° 4 :
' | usion : il y a formation d'une lialson € azote de Pamjpg , 1\
" | s du dérivé halogéné.
i | p'atome de carbone ¢l _
i : J) Cas des amines primaires et secondaires ]
| : aires, un doublet libre, ce s
me les amines tertialres, : g ont des ,
1! Ef‘?sséd;l;}p;?; qui donnent également la réaction d’'Hofmann ; Mais c:]i:
| : ;‘I i:tuplus complexe car on observe une succession de plusieurs Méaction, |
] | .' | (voir probleme n° [3-6) [a premiére étape S’€crit : L
f : _. avec une amine primaire : R T
.-' | | |
| I 4 -
| R—NH, + R —X — R—l;\l —H + X !“I
I b
: L w -
! - avec une amine secondaire : ) ‘
l B Rl + IH
| |
| | R:\ |
' | HN_H+W—K—*Rf¢P—H +X- |
I R, | l
j R.I' | . 'q.\'

3.] Réaction des amines primaires et secondaires avec les L
chlorures d’acyle : passage aux amides |

a) Définitions

o Un chlorure d’acyle a pour formule s

"

o
R—C”?

¥
A ; L]
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On distingue : ?
— les amides non substituées A ’azote - R__C-_-NHE

T
— les amides monosubstituées : R—C—NHR,
R,
— les amides disubstituées : R—C—N*~
I \Rz

O

b) Equation-bilan de la réaction d’un chlorure d’acyle avec upe amine pri-
maire ou secondaire

O o)
I R, u R,
R'—C—C1+H—N" = R'—C—N" + (HCI)
‘\Rz amide \\RI
N-substituée

Attention : une amine tertiaire ne conduit pas a la formation

d’amide car il n‘existe pas d’atome H sur I'azote pour « partirp
avec 'atome CI.

Remarque : dans I'équation ci-dessus HCI est placé entre paren-
theéses, car en fait il réagit avec I"amine utilisée, par une réaction aci-
de/base, ce qui limite Je rendement en amide. On y remédie généra-
lement en utifisant un excés d’amine; la réaction s‘écrit alors :

O 0O

l R, Il R, R,
R'—C—Cl+2H—N" —R'—C—N"  + “NHz+CI-

‘\HE \‘HE R v

¢) Interprétation
Dans cette réaction 'amine se comporte en réactif nucléophile vis-a-vis du
centre électrophile que constitue le carbone fonctionnel du chlorure d’acyle.
Ce dernier posséde un caractére positif marqué car, & Ieffet attracteur de
'atome de chlore, s'ajoute celui de I'oxygene egalement plus €lectroncégatif
que le carbone. D’owr le schéma explicitant la formation de Ia liaison car-
bone-azote du groupe

H
I BECA L N e e g e
0 e | |
H H
H
— R'—C—N“ +Cl-+H* (capté par une base)

[ NR
0




3.1. Nomenclature, isomérie et classe d"amines

s+probléeme n° 1

Rechercher les formules semi-développées des amineg
icoméres de formule brute C,Hq 4N les classer selon leyr
classe et donner leur nom.

Amines primaires :
CHE-—CHE*'CHE'_CHE"—NHE : butylamine
CHs
| :
CHE—CHE—'C'H'—NHE . méthyl-1 propylamine
ou amino-2 butane
CH,4
| :
CH,—CH—CH; - NH, + méthyl-2 propylamine
ou isobutylamine
CH,
I
CH,;—C—NH, : diméthyl-1,1 éthylamine
| ou tertiobutylamine
CH,
Amines secondaires :
CH;—CH,—CH,—NH—CH, : méthylpropylamine
CHz—CH—NH—CH, : méthylisopropylamine
|
CH,
CH;—CH,—NH—CH,—CH, : diéthylamine
Amine tertiaire :
CH,—CH,— :
3 CH, TI_CH:J : éthyldiméthylamine

CH,

métrique, il ex; 0-2 butane présente un atome de carbone asy:
» I eXiste sous forme de 2 énantiomeéres.

190
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13-2. Basicité comparée d’amines.

urprpbléma n®

mules brutes de quelques amines et le

' s for
On donne le orrespondant :

pK, du couple acide/base C
: CHgN : pK,= 10,6

p) Diméthylamine C,H,N : pK,=10,7

¢) Ethylamine . C,H,N : pK,=10,8

d) Triméthylamine : CsHgN : pK, = 9.,8.

1°¢ Donner les formules semf-_développées et préciser la
classe de chacune de ces amines.

20 Les solutions aqueuses de ces amines sont-elles
acides ? Ecrire les couples acide/base correspondants et
indiquer :

— l'acide le plus fort,

— la base la plus forte.

3° Ecrire les formules semi-développées des différentes
amines de formule brute C,HyN et indiguer leur classe.

a) Méthylaming

1° a) CH;—NH, - amine primaire

b) CH,—NH—CH, : amine secondaire

¢} CH;—CH,—NH,  : amine primaire

d) (CH;3);N : amine tertiaire.

2° Non; les solutions aqueuses d’amines sont basiques du fait de
leur réaction sur |'eau qui s’écrit, dans le cas d’une amine primaire :
R—NH, + H,0 = R—NH3 + OH-

La réaction fournit des ions OH- : d’ol un pH basique.

Les couples acide/base sont :

a) CH;—NH; /CH;—NH, c) lTJEHE_—NHg,fiiitzHi.;;-—rw}H2

b} {CH,),NH3 /{CH3),NH d) {CH3]3NH+HCH3]3N

:pracide est d'aL:l‘I:Eﬂt plus fort que le PK, du couple associé est plus
aible et, cnrré!‘atwement, la base conjuguée est d’autant plus faible.

5:8 bases de r::lus;I en plus fnnes+
-— L 1 I e

L’acide |e Plus fort est donc I’

et la base fa plus forre et 'on triméthylammonium (CH;);NH*

amine,




us du probléme n°® 13-1, vous devez trouver : 3 amines | ‘l

o irez-vo : : tni
8%-insp amine secondaire et une amine tertiaire.

primaires, une

*Probléme n° 13-3. Dosage d‘une solution de méthylamine, 1
| Reportez-vous au probléme n° 5-10. e
| Y

i

!

**probléme n° 13-4. Dosage pH-métrique d’une solution déthy.
amine. |

Reportez-vous au probléme n® 5-11.

=++pProbléme n® 13-5. Réaction d Hofmann.

1¢ On fait réagir le bromo-2 propane sur I"éthylméthyl- .
propylamine. |

a) Ecrire I'équation-bilan de la réaction et donner le nom 1
du composé obtenu A. i_

b) Sachant que la structure spatiale d’un ion ammonium
est la méme que celle d’'un atome de carbone tétraé-
drique peut-on prévoir une isomérie pour le dérivé A?
Donner la représentation spatiale des deux isoméres
de A. En quoi différent-ils ?

2° Quelle amine faut-il faire réagir respectivement sur e
— le bromure d'éthyle
— le bromo-1 propane pour obtenir le méme dérivé A?

1° a) Il s"agit de la réaction d'Hofmann - 1
' CH,
| .'
CHy—CH,—CH,—N + CH,—CH—CH, s
| | |
 CHg®  Br : '
- | h CH3 : 1+ :
~|CHy—CH,—CH,—N—CH” . | B | .

e BT T Ny,

- . CEHE -

e e

A est le bromure d'éth'-,rlméth'-,flprnpyliﬂnpmp?lammnnium.

; | 192 ' R
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| ‘atome d’azote d'un ion ammonium posséde une structure tétraé-
dr?quﬂ comme un atome de carbone. Ici, il comporte 4 groupes dif-

i &trique.
et il est donc analogue a un carb_nne asym ! '
kb bstitué est donc chiral : it donne lieu 4 énantio-

ion ammunium su . . v
Cetli deux isoméres de A : A, et A, qui sont images I'un

srie. H existe : _
trjr;el*autre dans un miroir et non superposables (fig. 3).

|
.
i
| +
|
|
|
[}

Pour passer de l'un a l'autre, il est nécessaire de rompre et de refor-
mer des liaisons : ces 2 isoméres différent par la configuration de

leur atome d’azote tétrasubstitué.

20 | ‘amine qui par réaction sur le bromure d’éthyle engendre A et la

méthylpropylisopropylamine :
CH,
| CH,
CH,—CH,—CH,—N—CH”
NEeH,

Celle qui conduit & A par réaction avec le bromure de propyle est
I’'éthylméthylisopropylamine :

CH,
3 |
N CH—N—C,H.
CH,”

CH

I

rropriété de la Bibliotheque

duLycée scizatifique d'Excellence de Diourbel

1




s##probléeme n° 13-6. Réactions d’Hofmann Successives g

] - dé-
d’une amine primaire. Pary

1° On considére l'action de l'iodure de méth?m
I'éthylamine en solution hydroalcoolique.

a) Quel est le produit primaire formeé dans cette rga.
tion? Le nommer. Quel caractére de I'amine cette réac-
tion met-elle en évidence?

b) Quel caractére présente le cation appartenant 3 ce
produit primaire. A quel équilibre donne-t-il lieu en soy-

tion agueuse?

2° L'équilibre envisagé en 1° b) se produit effectivement
en solution hydroalcoolique.

Peut-on alors prévoir une seconde, puis une troisidme
réaction, consommant |'iodure de methyle supposé é&tre

ENn exces.
Ecrire les équations de cette suite de réactions et nom-

mer le produit final susceptible de se former.

-3° Quel serait I'intérét d’effectuer cette cascade de réac-
tion en présence d'ions carbonate CO3%- ?
Ecrire alors le bilan de la réaction globale.

1° a) L'équation de la premiére réaction est :

E H 1.
I
F
i H -

On obtient ainsi I'iodure d’éthylméthylammonium. Cette réaction
rqet en évidence le caractére nucléophile de I'amine dont I'atome
d'azote porte un doublet libre, ce qui lui permet d’attaguer le centre
électrophile que constitue I'atome de carbone du dérivé halogéné. En
E':ffEt, celui-ci est polarisé positivement du fait de |'effet attracteur de
'halogéne sur le doublet de Ia liaison - C3 —p3-,

b} Le cation éth}rlméthylammnnium formé est un acide; en, solution
aqueuse, Il réagit avec I'eau selon la réaction réversible -

H

|
CEHE-N‘_C H,

i
H

=

.'.

+H,0 = C,H,—NH—CH, + H;0*
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Il se forme ainsi la base conjuguée qui est une amin
: . = e secondaj
qui présente un caractére nucléophile, ndaire et

2¢ Du fait de ce caractére nucléophile, I'amine secondai
dans le milieu réactionnel du fait de I'équilibre précéder?tl;ep::aﬁéséent}a
sur l'iodure de méthyle en excés selon I’équation : reagir
= CH., .
|
CEHS_NH__CHE + I_'CH3 —_ CEHE__N __CHE ’ (-
I
o H _

On obtient ainsi l'iodure d'éthyldiméthylammonium.
Le cation correspondant est un acide qui est en équilibre avec sa

hase conjuguée :
[C2Hs—NH(CHg),]" +H,0 = CHgN{CH,), + H,0*

L’amine tertiaire résultante présente, elle aussi, un caractére nucléo-
phile et peut donc réagir de nouveau avec ICH; selon I"équation

_ CH,
f
CaHgN (CHy)y + 1—=CHy —|C,Hg—N—CH,| , I-
|
L CH, _

La réaction est donc susceptible de se poursuivre jusqu’a I'obtention
de l'iodure d’éthyltriméthylammonium.

3° L'ion CO%~ est la base du couple CO;H™ /CO2~ et CO;H™ estla
base du couple CO, + H,0/CO,H". Les ions CO%~ pourront dongc réa-
gir avec les acides dialkyi et trialkylammonium présents dans la solu-
tion, du fait des réactions précédentes, en les transformant en amine

secondaire et tertiaire. Par exemple :

CO4H™ + [C,HgNH (CH,),] * — CO, + H,0 + CHg—N(CH),

Les amines libérées pourront alors réagir avec ICH; en excés. La
Cascade des réactions précédentes conduira alors gquantitativement
a l'iodure d'é&thyltriméthylammonium selon I’équation-bilan :

—  CH, ]+
|

CaHsNH, + 3 ICH, + CO2- —|C,H;—N—CH,| , I"+21"+CO,” + H,0
i




s*probléme n° 13-7. Formation d’amides.

El - e e
On considére les amines possédant trois atomes de Car-

bone.
1¢ Ecrire les formules développées de ces amines en

précisant la classe de chacune d’elles.
290 Parmi ces isoméres, on considere |"amine tertiaire

a) On dissout cette amine dans I'eau. Ecrire I"équation-
bilan de la réaction cbservée. Préciser le caractdre

de I'amine.
p) On fait réagir cette amine sur l'iodométhane.

Ecrire I'équation-bilan de la réaction observée. _
Quel caractére des amines cette réaction met-elle en évi-

dence? Expliquer.
3% On fait réagir chacune des amines avec le chlo-

rure d'éthanoyle?
Ecrire I'équation-hilan pour chacune, s'il v a réaction.
Donner le produit obtenu en indiquant sa formule déve-

loppée. Quelle fonction organique obtient-on?

1° CH;—CH,—CH,—NH, (primaire}; CH,—CH—CH, (primaire}
I
NH,

CH3—NH—CH,—CH, {secondaire): (CH4);N {tertiaire).

2° a) La triméthylamine réagit avec I'eau selon I"équation-bilan :
{CH3); N + H.,O = {CH4)a NH* + OH-

Dans {:E't‘tE réaction, I"amine manifeste son caractére basique di au
doublet libre de 'azote qui lui permet de fixer un proton.

t_h'! La réaction de I'iodométhane avec la triméthylamine a pour équa-
tion-bilan :

{CHy)3 N + I—CH; — (CH,), N* +1-
Dans cette réaction, I'amine manifeste son caractére nucléophile : 16

doublet de I'agute attaque le carbone polarisé positivement; ce qu'on
peut schématiser -

His CH,
' L ain E- I
CHE__TI-: + HEC-_I —_— EHB_N + _CH3 O
|
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Les amines tertiaires ne réagissent pas avec les chiorures
ol ; :

g.ﬂﬂqe pour conduire a un amide.

e secondaire réagit selon I‘équation :

o L7amin
EEHE—"NH"'_EHE + CH_-]_E"'-EI — CHa"_i:_r;\I_CEHE + {HC’:}
I
O 0O CH,
Les amines primaires (propyl et isopropylamine) réagissent selon
&
[‘équation !

C,Hy—NH, + CHy—C—Cl — CHz—C—NH—C;H, + (HCI)
I I
0 0

La fonction organique ainsi obtenue est la fonction amide.

**Probléeme n° 13-8. Formule d’une amine.

On considére une amine primaire saturée B contenant
23,7 %, en masse, d'azote.

a) Ecrire la formule générale d’une amine primaire satu-
rée comportant x atomes de carbone puis la mettre sous
la forme C,H N. Exprimer y en fonction de x.

b) Déterminer x pour I'amine B & partir du pourcentage
d'azote et de la formule générale obtenue en a).

¢) Donner les formules semi-développées possibles de
8 et donner leur nom.

d) ldentifier B sachant que I'atome de carbone relié 3 N
est lié 4 deux autres atomes de carbone.

a) La formule générale d’une amine primaire saturée est R—NH,, dans
laquelle R désigne un groupe alkyle C.H: . i—.

-:Lia formule de I'amine primaire saturée & x atomes de carbone s‘é&crit
onc :

CHHEH*‘ T—NHE SDit C.H'H..?_.I-l" 3“
Donc, si y est le nombre d'atomes d'hydrogéne :

y=2x+3
b} La masse molaire de cette amine est *

M=12x+2x+3+14=14x+ 17

197




Exprimons le pourcentage d'azote :

14 23,7
14x+ 17 100
D'ou : x=3.

c) A laformule brute C;H;—NH, correspondent deux formuyleg semi-
développées d’amines primaires :
CH,—CH,—CH,—NH, : propylamine
CH,;—CH—NH, : isopropylamine

I

CH,
d) L'atome de carbone reli¢ a I'atome d'azote étant lié a deux autreg
atomes de carbone, la seule formule possible pour B est cele
de l'isopropylamine.




14

LES ACIDES
CARBOXYLIQUES:
ESTERIFICATION ET HYDROLYSE

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A. LES ACIDES CARBOXYLIQUES

1.| Formule des acides carboxyliques

a) Groupe fonctionnel :

: O
Il porte le nom de groupe carboxyle : | —C 7
N o—H
b) Formule générale ;
O
R—C7 ou | R—COOH
NOo—H

Remarque : Un acide carbox

! 1ae ylique est le terme de I'oxydation ména-
gée d’un alcool prirmaire

O O
R—CH,0H -R—C? —~R—Cc?

alcoal primai
s s aldéhyde N\ H

acide \ O_H

¢) Nomenclature

tane correspondant, le nom

resultant est précédé du terme acid
5 cide. Le
rbone du groype carboxyle porte obligatoirement le numéro 1.
Exemples -
£l Formule N
om
H—COoH i
CH;-CGDH acide méthanoique
CaHr-CDDH acide €thanoique
HGGC‘—CGGH an.:?de benzoique
acide €thanedioique




_.-2_._| Propriétés acides
| e : R—COOH/ R—COO~

e Coupl
R—COOH = R—CO0O~ + H*
acide anion
carboxyligque carboxylate

e Réaction avec 1’eau :

R—COOH + H,0 = R—COO - +H,0*

C’est une réaction réversible conduisant a un équilibre chimique,

o Constante d’acidité du couple : K,; pK,.

Le pK, des couples mettant en jeu des acides carboxyliques usuels sont vgj. |

sins de 5. ‘ |
I *acide méthanoique est le plus acide des acides usuels (pX, = 3,8).

a) Définition

L’estérification et '’hydrolyse d’un ester sont deux réactions inverses l'une
de l'autre qui se produisent simultanément, conduisant & un équilibre

chimique.

1
R—COOH + R’—OH = R—COOR’ + H,0

acide alconl 2 ester eau

sens 1 : réaction d’estérification
sens 2 : réaction d’hydrolyse

D) Caractéristiques communes

3 | La réaction d’estérification et la réaction d’hydrolyse

o e P —

Ce sont des réactions lentes, limitées et athermiques; elles sont catalysees |-'

par les acides forts et conduisent 4 la méme limite.

¢} Limite d’estérification

¥ o . ]
C'est la limite commune de ces deux réactions : on la définit par 12
de mole d’ester formé A partir d’un mélange d’une mole d’acide
mole d’alcool.
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q Exemple : Dans le cas de la réaction mettant en jeu I'acide éthannique et

I'éthanol, que I'on parte,

— soit d’une mole CHy;—COOH et d’une mole C,H.—OH;

— 50it d'une mole CH3—CD~D(C2H5) ¢t une mole H,0

on aboutit au méme €quilibre ou coexistent C€S quatre constituants dans les

proportions suivantes :

CH,—COOH : 1 /3 mol CH;;—CGO{CEHE} * 2/3 mol
C,H,—OH : 1/3 mol H,0 : 2/3 mol

La limite d’estérification €st, dans ce cas, de 2/3 oy 67 %,

Remarques

1° Cette fimite d’estérification varie beaucoup avec la classe de
I'alcool ; pour un acide donné, comme ['acide éthanoique, elle est de
67 % pour un alcool pPrimaire, de 60 % pour un alcoof secondaire

et d'environ 5 % pour un alcool tertiaire.

2° On peut déplacer | ‘équilibre en jouant sur leg concentrations -
— Soit en mettant un exces de I'uyn des réactifs :

— soit en éliminant I'yn des produits.
On favorise alors |a réaction consommant Jle réactif en exceés et

conduisant ay produit éliminé,

d) Origine de PPean formée dans la réaction d’estérification

Dans Iestérification d’un alcool primaire, un marquage isotopique de
Falcool a aide de lisotope 18 de Foxygene (180) montre que leau se forme

3 Partir dy groupe —OH de I"acide et de I’hydmgéne du groupe fonctionnel
€ Paleoo]

0 0
| | u
R~C—0—H 4+ g—1g_g’ _ R—C—"¥0—R"+H,0

[ ; ; inai
®au formee ne contient pas davantage d’isotope O que I’eau ordinaire.




B. LES ESTERS

_F
| E Formule des esters E
i ’ 7 % |
I i fonctionnel : b
i ) Groupe No— |
| I "
| ’ 5) Formule générale : R—C7 |
£ ormule *
| L NO—R’ |
o
[fl ' On passe de la formule d’un acide a celle d’un ester en remplacant Phydrg.
I | géne du groupe carboxyle par un groupe alkyle.
|. |, I!
| i[ ¢) Nomenclature Ii
| ! e Pour nommer un ester, rechercher P'acide et I’alcool dont il dérive. 3
i :
_ .’r | V |
v E.l e L'acide correspond & la partic R—C— a laquelle on ajoute >
it —0H > R—CO—OH; |
| {i. e L’alcool correspond a la partie —O—R"’ & laquelle on ajoute un hydro- |
” | géne > R'—OH; N
; jf ' ¢ Utiliser le nom de I’acide dont on remplace la terminaison oigue par oate
.E f '_ et le faire suivre par le nom du groupe alkyle correspondant 4 P'alcool. i
- Exemples. L

1° H—COO(CH,) dérive de H--COOQH, acide méthanoique et de
CH,—OH, le méthanol. |
Son nom est méthanoate de méthyle. k‘

2" CH;—CH,—COO(C,H;)  dérive  de .. lacide propanoique
CHJHCHI__CDDH et de- latham:-l CEH —QOH: ou le nomme propa- ’

noate d’ethfle L S .
._,;;,;yi L R J 8

13 "'"r e ﬁ
2. Hymﬂ!ﬁetlg_gg'ﬁggﬁ erﬁn ‘- |
a) Lhydmklysﬁ d'un ester est une réagtion.-limitéepar la réaction invers |'
desténﬁcahml___d. e e x
‘ R—COOR’ +H,0 = R—COOH + R'—OH (
.

La limite d hydrolyse est 1a méme aue la limite A’ectarification.



1 i:k"ﬁ!l—ilplﬁ : en partant de 1 mole d’éthanoate d’éthyle et d’une mole d’eau, on

aboutit 4 un mélange en équilibre ou coexistent les 4 constituants -

ester : 2/3 mol acide : 1/3 mol
eau : 2/3 mol alcool : 1/3 mol

On peut déplacer I'équilibre dans le sens de I'hydrolyse en utilisant un

excés d’eau.
b) La réaction de saponification est une réaction totale.

e Clest la réaction des ions hydroxyde sur un ester

R—COOR’ + OH- —~ R—COO- +R’'—0OH

La réaction est totale car elle conduit, non pas a I'acide, mais a sa base
conjuguée, I'anion carboxylate, lequel ne réagit pas avec I’alcool formsé.

¢ La saponification des corps gras revét une importance particuliére car elle
conduit au glycérol et aux sels de sodium (ou de potassium) des acides gras

qui constituent les savons.

I F
R—CO—O—CH + 3(Na*, OH-) - CH—OH + 3 (R—COO0-, Na*)
! | SAVon
glycérol

Les acides gras sont des acides carboxyliques comportant le plus souvent
une longue chaine carbonée saturée ou insaturée. '
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*Probleme n° 14-1. Isomérie et nomenclature d'acideg Carby
liques. -

Quels sont les différents isoméres de I'acige penta.
noique ? Indiquer le nom correspondant & chacun d'eux.

CH;—CH;—CH,—CH,—COOH : acide pentanoique

CH,
I
CH;—CH,—C*H—COOH : acide méthyl-2 butanoique

CH,
|
CH;—CH—CH,—COOH : acide méthyl-3 butanoique

CH,
I
CH;—C—COOH : acide diméthylpropanoique
|
CH,

Remarque : I'acide méthyl-2 butanoique possédant un atome de
carbone asymétrique donne lieu 3 énantiomérie.

“*Probleme n° 14-2. Formule d'un acide carboxylique.

Un échantillon d'un monoacide organitjue saturé de
masse m=2,2 g est dissous dans I'eau de maniére 2
abtenir 100 em® de solution.- Celle-Gi'est dosée a I'aide
d'une solution-d'hydroxyde de sodium en présence d’un
Indicateur coloré¢ approprié. Le virage-de ‘celui-ci se pro-
duit aprés addition ‘de 25 cm® de 1a solution de soude
dont la‘concentration est égale 31 mol -€~1.

a) Quel.est I'indi¢ateur coloré qu’il convient d’utiliser?

b} Quelle est la masse meolaire de I'acide étudié?

¥ _i:-_.n.-'u-J

¢) Quelle est sa formule brute? Quelles sont les for-
mules développées possibles ?

_—-—-'-.‘
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a) Un acide organique est un acide faible qui réagissant avec une
base forte {ion OH" apportés par la soude) conduit 3 un point
d'équivalence situé a pH basique. Il convient donc dutiliser un
indicateur comme la phtaléine dont la zone de virage est comprise
entre 8,2 <<pH < 9,6.

b) Avec les notations habituelles pour les dosages acide-base, on a
(pour un monoacide réagissant avec une monobase) :

Cy- V; = Cp - Vg
= v 100

a

=0,25 mol - £

La quantité de matiére dacide contenu dans la solution dosée est :
n=c, v,=0,256x0,1=2,5- 102 mol
D’oll la masse molaire de I'acide :

2,2
M= ’
25102

¢} Puisque l'acide est saturé, sa formule s’'écrit :
CHy,.—COOH; M=12{n+1)+2n+2+2-16=14n+ 46

25102 M=2,2g; =88 g - mol-".

Onadonc: 14n+46=88g -mol~-'; n="—""=
La formule brute de I'acide est C,H,—COOH.

Deux formulés développées sont possibles :
CH;—CH,—CH,—COOH : acide butanoigue

CH,
I
et CH;—CH—COOH : acide methylpropanoique

“*Probléme n° 14-3. Détermination de PA,.

Reportez-vous aux probléemes n® 3-1 (couple acide éthanoiquefion

ﬁzhingate] n° 3-?‘ {couple acide méthanoiquefion méthanoate) et
~3 (couple acide benzoiquefion benzoate).

**thlémg n° 14 g
_ +-4. Dosage pH-métrique d’acides.

Hepnrtez-vn
u W
{acide hE“EDT:uEeT probléemes n° 5-5 (acide éthanoique) et n°® 5-9

"*Probla
me n°® 14-5. Frude cinétique d'une estérification.

Repartas.
"ez-vous gux problémes n°® 6-4 et 7-2.
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Reportez-vous au probléme n® 7-4,

**Probléme n°® 14-7. Ftude cinétique d'une Saponificatiop,

Reportez-vous aux problémes n® 6-3 et 7-1.

**Probléme n° 14-8. Esters.

Un ester C répond a la formule moléculaire C4Hs0,.

1° Ecrire les formules développées possibles pour ¢
Donner pour chacune d'elles :
paondant en précisant la classe de ce dernier. Nommer
ces différents composés.

2° Par hydrolyse de C, on obtient 2 COMpPosés A et 8
que I'on sépare. A est un acide. 8B réagit avec le dichro-
mate de potassium en milieu acide.
obtenu D est une cétone. Quelles sont les expériences
permettant de le montrer?

Donner la formule de D et celle de B identifier C.

I"acide et |"alcog] Corres-

—

Le produit organique

1° Un ester répond & la formule générale R—COOR’ et dérive de
I'acide carboxylique R—COOH et de l"alcool R"—0H. D’ol les solu-

tions :

Ester

.ﬁ-:_:ide

.ﬂfcﬂﬂi _ ; Classe

H*—CDG—EHE—CHf-CHa
méthanoate de propyle

H—COO—CH—CH,
|
CH,

méthanoate d isopropyle

EHg“Cﬂ D'—EHE-—C H3
éthanoate d'éthyle

(.2H;,—-{ZHI—«EL‘HZZ'.'—-I.'ZH3
Propanoate de mérh vie

H—COO0OH
méthanoique

H—COOH

méthanoigue

€thanoique

propanoigue

1a'rE

propanol-1

Ea‘re

CH;—CHOH—CH,

propanol-2

CH E—CHEOH
éthanol

CH 3'_'DH

{are

1!'1'3

méthano!

__I---"""--J

T




s»probléeme n° 14-6. Etude cinétique d’une hydrolyse

e e e

| Reportez-vous au probleéme n°® 7-4. '
1 1 : -2’5‘ L
Bl i"l selo
| { s*probléme n° 14-7. Etude cinétique d’une saponification |
] b
;" : Reportez-vous aux problémes n° 6-3 et 7-1. |]r. Be
i } | ef
: ! rier
! 'l **Probléme n® 14-8. Esters. l D
i : 1 —
& |
K Un ester C répond a la formule moléculaire C,H,0,. | . _
1° Ecrire les formules développées possibles pour ¢ l niz
. Donner pour chacune d'elles : I'acide et I'alcool corres- 1‘ =
w5 pondant en précisant la classe de ce dernier. Nommer | B
e, ces différents composeés. - Le
’ 20 Par hydrolyse de C, on obtient 2 composés A et B |
|1 que I'on sépare. A est un acide. B réagit avec le dichro- l D
\ mate de potassium en milieu acide. Le produit organique &
|48 obtenu D est une cétone. Quelles sont les expériences
2t permettant de le montrer?
ffl B Donner la formule de D et celle de B; identifier C. l‘
1° Un ester répond a la formule générale R—COOR' et dérive de | *
. I'acide carboxylique R—COOH et de !'alcool R’—OH. D’ol les solu- |
tions :
| Ester Acide Alcool Classe
H—CO0—CH,—CH,—CH, H—COOH CHy—CH,—CH,—OH | 1
methanoate de propyle méthanoique propanol-1
H—CO0—CH—CH,
aine
o H—COOH CH,—CHOH—CH; | 2
3
méth i
anoate d'isopropyle méthanoique propanoi-2
CH,—CD s e \
gihanﬂ?r:g%h ?H3 CH,—COQH CH,—CH,0H ! |
yie Ethanoique éthanol
CH,—CH,—C00—CH Ll
propanoate de mérhrfe CH;;ESE:;FDGH CP{?h-i}; |
ue meina \
q |t

R
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B est oxydé p

g0 | 'hydrolyse effectuée conduit & un acide A et un alcool B

selon I'équation
R—COOR’ +H,0 = R—COOH + R*—0OH
C A B

ar le dichromate de potassium en une cétone D,

s Reportez-vous au paragraphe B du chapitre 12 pour citer les expé-
riences permettant de montrer que D est une cétone :

D donne a la fois :
— un test positif A la dinitro-2,4 phénylhydrazine ;
— un test négatif & la liqueur de Fehling et au nitrate d"argent ammo-

niacal.
o Puisque I'oxydation ménagée de l'alcool B conduit a la cétone D,
B est un alcool secondaire.

Le tableau précédent montre qu’il n'y a qu'une seule possibilité :
B: CH,—CHOH—CH; (propanol-2)

D est alors la propanone : CH;—CO—CH, et C est le méthanoate
d’isopropyle :

| ;

CH,

**Probléme n° 14-9, /dentification d’un ester.

L’hydrolyse d'un ester saturé donne deux composés A
et B.

1¢ Ecrire I'équation-bilan de la réaction en utilisant la for-
mule générale des divers composés.

22 On réalise les expériences suivantes 2 partir de A.
* A est oxydé par [ion permanganate en milieu acide

Pour donner un composé A,.
A; donne :

* Un précipité jaune avec la dinitro-2,4 phénylhydrazine ;
* Un précipité rouge brique avec Ia liqueur de Fehling.

2) Quelle est Ia fonct; imi
on chimique d "
ner sa formuyle 61 . & u nnr'.npnsé A,? Don

b
) Quelle est la fonction chimique du composé A?
¢} En déduire la fonction chimique de 8.




e

3¢ La masse molaire de A, vaut 30 g-mol~ 1.

a) Ecrire la formule développée de A,, le nommer.

p) Ecrire la formule développée de A et donner son

nom.
4% La formule moléculaire de |'ester est C,Hg0,.

tormule développée et donner le nom de B,

) Ecrire la
b) Ecrire la formule développée de I'ester et donner
son nom.
Masses atomiques molaires (en g - mol™7)

H &9 @1 B8 12,

1° R—COOR’ +H,0 = R—COOH + R'—OH

2° 3) A, réagissant avec la D.N.P.H. est un dérivé carbonyl¢;
comme il réduit la liqueur de Fehling, ¢'est un aldéhyde :

A1 . H”_CHU

b) Seuls les alcools primaires peuvent conduire & un aldéhyde par

oxydation ménagée d'alcools.
A est dong¢ un alcool primaire.

c) B représente donc |'acide carboxylique résultant de I'hydrolyse
de l'ester.

3° a) La formule d’un aldéhyde saturé est :
C,Hys, —CHO
D'o0l sa masse molaire :
M=12r+2n+1+12+1+ 16 = 14n+ 30

La masse molaire de Aiétant 30 g-mol~', ona: n=0; d'od la for-
mule de A, :

A, : H—CHO
Il s’agit du méthanal.
b) A est donc le méthano - CH,—OH

4° On déduit des résultats precédents :

a) B : CH;—CH,—COOH (acide propanoique).

b) L'ester étudié est e propanoate de méthyle :
CH;—CH,—CH,—COO0(CH,)
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s*probleme n° 14-10. Estérification; saponification.

On étudie I'estérification du butanol-1 par l'acide étha-
noique.

Ecrire I'équation de la réaction en indiquant les for-
mules semi-développées des corps intervenant dans
cette réaction ainsi que le nom de |'ester forme.

Un mélange de 5-10"2 mole de butanol-1 et de
5. 10-2 mole d'acide éthanoigue auquel on a ajouté un
peu d'acide sulfurique (catalyseur) est placé dans une
ampoule scellée et porté a 100 °C.

Au bout d'une heure, I'ampoule est refroidie et on dose
I'acide éthanoigue restant par une solution d’hydroxyde
de sodium de concentration égale a8 2,0 mol-¢ . Le
volume de cette solution nécessaire pour obtenir I'équi-
valence est 11 cm3, déduction faite de la quantité néces-
saire pour doser |'acide sulfurigue.

En déduire le pourcentage {en moles) d'ester formé au
bout d'une heure (nombre de moles d'ester formé divisé
par le nombre initial de moles d’acide ou d’alcool).

eéthanoate de butyle

Avec les conventions habituelles relatives aux réactions de dosage

acide /base, on obtient la quantité de matiére d’acide restant au
temps considéré

n,=C,* V,=Cp* Vp

Soit : n=2x11-10"3=2,2.10"2 mol

On en déduit la quantité d’acide consommé
n,=n,-n,=5-10"2-2,2-10-2=2,8- 102 mol

EE& est egale a la quantité de matiére d’ester formé.
POurcentage d'ester formé au bout d'une heure est donc :
n, 2,8-10°2
La . ”ﬂ 5 * 1D_2
limite (67 %) n‘est pas atteinte.

= (0,56 soit 56 %.




PASSAGE AUX FONCTIONS -
DERIVEES DES ACIDES .

RAPPELS DE coypy
ET CONSEILS PRATIQUEs .

A. FONCTIONS DERIVEES DES ACIDES
CARBOXYLIQUES .
o Elles résultent du remplacement du groupe hydroxyle de la fonction acige

par un atome ou groupe d’atomes monovalent.

-
: anhydride chlorure :
Fonction d'acide doeyie ester amide .
7 ° -
—C 5 5 0
Groupe ™~ —c/
fonctionnel 0 _Ci _hci N ~.
_{jf Cl O— N\\
No s
B 1
0 b
R—C” '
Formule AN ,/D ﬁﬂ R_Cf ~
générale 0 5= B—C “ !
i \'\. \\ ) N
o ? '
Les esters ont €t¢ étudiés au chapitre précédent: le présent chapitre est i
CDE‘!SEEI‘E‘ a I'étude des fonctions anhydride d’acide, chlorure d’acyle et 2 12
préparation des amides. ~
e Propriétés générales : .'
— Par action de I - ale |
ar action de Deau, les fonctions anhydride d’acide et chlorure d’acyl® |'I
I

conduisent a Ia fonction acide carboxylique.

— L’estérification des alcools par les anhydrides d’acide ou les chlorurées
d’acyle est totale.

u_._-—-l'i_"
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S AN HYDHIDES D‘ACIDES

nomenclaturé

B. L

E] Fréparaﬁﬂﬂi
r déshydratafion d

ction d'un déshydra-

*an acide carboxyligue SOUs I'a

Pa
:ant gnergique (comime PO o)
P4Cy
» R—COOH —= R—C—O0—C—R* H,0
I
O 0O
o Le nom de [anhydride dérive de celui de I'acide par remplacement du

par le terme anhydride.

O 0
I I
CH,—C—0—C—CH; : anhydride éthanoique

terme acide

Exemple :

la proximité des 2 groupes carboxyle permet

o Dans le cas de diacides,
intramoléculaire réali-

d'obtenir un anhydride cyclique par déshydratation
sable par simple chauffage.

r:f’D ﬁyﬂ
'C.,\ C
@: SOH — Ho 4 @[ N
C Cf‘"'
%D ‘*“%D

acid [
e orthophtaligue annydride phtalique

2.] Propriétés

a) Action de P'eay

Les anhydri
rides peuvent g’
o s'hydra :
feaction est exothermi ydrater pour redonner I'acide correspondant. La

plus rapide que; assez lente 3 tempé :
3 3 mperatur :
u fur et 4 mesure que la température ‘f‘?}“blﬂﬂtﬁ, S
seleve.




Ry -

b) Action des alcools

o Les anhydrides réagissent facilement avec les alcools pour condui

ester selon une réaction totale. € auy
o =
R’
Mo +R'—OH — R—COOR’ + R—COOH
el
No

La réaction est totale car I'ester est formé dans un milieu exempt d’eay de
sorte gqu’il ne peut étre hydrolysé.

e Dans le cas d’'un anhydride de diacide réagissant sur un diol, on obtient
des polyesters.

Exemple : Q
p C’f
N
n ::fD n HO—CH,—CH,—0OH —=
Sy, lvcol
0 giy

anhydride phtalique

HO—|C C—0—CH,—CH,~O—| H + (n-1) H,0

I I
o 0O

— - fl

Dans le cas du glycérol, on obtient ainsi les laques glycérophtaliques.

C. LES CHLORURES D'ACYLE

1.| Préparation; nomenclature

e On peut remplacer le groupe —OH du groupe carboxyle par un atome €0
faisant réagir sur les acides carboxyliques des dérivés chlorés comme PCl;
ou micux SQCl, (dénommés agents chlorants).

Exemples ;

C¢H;—COOH + PCl; — C;H.—COCI + OPCl, + HCI”

clferrnre de bonzoyle

CH;—COOH + SOCl, - CH,—COCI +S0,” + HCI”

chlorure d'dthanovie

213
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o Les chlorures d’acyle se nomment en remplacant la terminaison oigue de
I'acide par le suffixe oyle.

2.| Propriétés

e Les chlorures d’acyle sont extrémement réactifs. IIs donnent lieu A des
réactions rapides, fortement exothermiques et parfois violentes.

a) Action de I'eau
Les chlorures d’acyle fument a I'air du fait de hydrolyse de leur vapeur

par I'humidité atmosphérique. L’hydrolyse par I'eau liquide est souvent vio-
lente, elle conduit a I’acide carboxylique.

R—COCI + H,0 — R—COOH + HCl”

b) Action des alcools

Les chlorures d'acyle réagissent avec les alcools selon une réaction totale
pour conduire quantitativement aux esters (fig. 1).

R—COCl + HO—R' — R—COOR' + HCI

-

Fapier indicateur de pH

""—_'_E-rjr_ =— Réfrigérant

Addition lente _"1

du chlorure d'acyle L
-+— Courant d'eay froide

Fie. | \% L'alcool s*échauffe au fur
B- €t 3 mesure de I'addition

amines primaires oy secondaires
1-dessous - Préparation des amides),

Elle conduit ayyx amides (voir ¢

Ln——mm * NH, ~R—CO—NH, + HO1»




D. LES AMIDES

| [ péfinition :
|
i
I

nomenclaturé

Les amides dérivent des acides par remplacement du groupe —OH par I
L]

groupe —NHz 01 —NHR, ou —NRiX»
nt a partir de celui de Y'acide en remplacant la termi.
terminaison amide. Si l'azote est substitué le nom de

de la mention N-alky! {ou N-aryl).

e
La | —

il ¢ Leur nom S‘Dbtiﬂ
| naison oigue par la
i amide est précéde

Exemples :
CH,—CO—NH; : éthanamide

CﬁHj——CD——NH-—CH3 . N-méthylbenzamide

[ 11

i

| CH,

] H—CO—N 4 : N—dimé:hyfmé:hanamfde

] | :
| E Préparations
a) A partir des acides carboxyliques

e Par action de NH; (ou d'une amine), & temperature ambiante, on
n"observe qu'une simple réaction acide-base conduisant a un carboxylate

|
| | d*ammonium (ou d’alkylammonium)
| R—COOH + NH, — R—COO0", NH;
e Par chauffage du carboxylate d’ammonium a température élevée (de 200 2
300 °C), on observe sa déshydratation en amide.

R—COO-, NH; = R—CO—NH, + H,0

Mais la réaction est lente et réversible; bien quelle soit utilisée industrielle-
ment dans la préparation de polyamides, on préfere atiliser au laboratoire
laf:tm.n d’un chlorure d’acyle, beaucoup plus réactif, sur NH; ou une aminé
primaire ou secondaire.

b) A partir des chlorures d’acyle
La réaction d’un chlorure d’acyle sur 'ammoniac ou une amine primaire oV
secondaire est rapide, totale et souvent violente.

e Préparation des amides non substitués :

#° e
R—/ +NH,~R—07  +(HO
Cl \ NH,

! 214
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. ' éaction acide-base)
: comme HCI formé réagit sur NH, (r Crde-f .
?ﬂ:ﬁi};ﬂt de mettre en réaction deux moles NH,: d’og | équa-
i

tion-bilan :
0 0
R—C?Z +2NH3_pF{—{:i +{NH;, Cl-)
gl NH,

Expérience (fig. 2)

Chlorure de benzoyle

Solution d'ammoniac

Mélange —
glace + eau

— Formation de benzamide solide

Fig. 2

e Préparation des amides N-substituses

Par action d’une amine primaire R'~—NH, ou d’une amine secondaire

R,R,NH 5u_r un ‘ch]c}rure d’acyle on obtient une amide respectivement
ono- ou disubstituge 3 Fazote,

Exemple -




| d’acyle. Celui-c1 presente, €n effet, une déficience ¢lectronique i
! fait de la plus grande électronégativité de I'atome de chlore et d

. d’oxygene (voir chapitre 13).

fQuée du
e l’ammﬂ
¢) 4 partir des anhydrides d’acide

Les amides (N-substituées ou non) peuvent également s’obteniy par

i actj
de I'ammoniac ou d’'une amine non tertiaire sur un anhydride Tacide lon
Exemple : 5

R—CO
N0+ H,N—R’ =R—C7 + [ R—C—OR
R—CO” N NH—R' !

Remarque : la également, I'acide carboxylique formé est suscep-
tible de réagir sur I'amine (ou I"'ammoniac) qu’il convient de prendre
en exceés. |

d) cas des polyamides

Il s’agit de macromolécules formées par la répétition d’un motif élémentaire
comportant la fonction amide. Ils sont obtenus par des réactions de poly-
condensation mettant en jeu soit un diacide et une diamine soit un amine-
acide (voir chapitre 17).

Remarque : la polycondensation d’acides a-aminés naturels

conduit a des polyamides d’importance biologique : les polypep-
tides (voir chapitre 16).




*Probleme n°® 15-1. Nomenclature de dérivés d’acide.

Donner les formules et les noms des dérivés de |'acide
propanoique possédant la fonction :

— anhydride d’acide

— chlorure d'acyle

— amide non substituée & 'azote

— amide substituée sur |'azote par un groupe CgHe—

0O O
I I

¢ CH;—CH,—C—0—C—CH,—CHy, : anhydride propanoigue.
e CH,—CH,—COCI : chlorure de propanoyle.

¢ CH,—CH,—CO—NH, : propanamide.

e CH,—CH,—CO—NH—C H; : N-phénylpropanamide,

*Probleme n° 15-2. Isomérie et nomenclature d’amides.

Rechercher les formules semi-développées et nommer
les différentes amides isomeéres répondant & la for-
mule C,H,0N.

e |l existe deux amines non substituées & |'azote, isoméres de
squelette :

CH,—CH,—CH,—CO—NH, ; butananmiide
CH, |
et lf.':H3——¢C:H——'.E:~'El—'—I;n.IH2 : méthylpropanamide.
e Les autres is_pm_éres sont N-substitués :
CHyCH,—~CO—NH—CH;  N-méthylpropanamide
(Notez fa différence avec l'isomére précédent)

CH,
CH,—COo—N~ . N-diméthyléthanamide
N CH,
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CH,
H—CO—N" : N-éthyl N-méthylméthanamide.
™ CH,—CH,

»#*Probléme n® 15-3. Synthése de l'aspirine.

1° Représenter la formule de I'acide salicylique sachant |
qu’il s'agit de l'acide orthohydroxybenzoique. Ce com-
posé comporte-t-il une fonction alcool ?

2° L'aspirine se prépare en faisant réagir I'anhydride
éthanoigue sur I'acide salicylique. En admettant que le
groupe —OH situé en ortho du carboxyle se comporte
dans cette réaction comme un alcool, écrire la formule
du produit et I'équation-bilan de la réaction.

3° En admettant un rendement de 100 % pour la réac-
tion précédente, déterminer la masse d'anhydride étha-
nofque necessaire a la confection d'un cachet d’aspirine
contenant 0,5 g d’acide acétylsalicylique?

Masses atomiques molaires (en g - mol= 1) :
H:1; C:12: 0O: 16.

1° L'acide benzoique a pour formule CgH;—COOH. L'acide orthohy-
drobenzoique posséde un groupe hydroxyle —OH situé en position
ortho du groupe —COOH d’oll la représentation de la figure 3 :

COOH
OH

Fig. 3

Le groupe —OH n'est pas lié a un carbone tétraédrique ; ce composé
ne posséde pas la fonction alcool.

I?“ ﬁi & groupe —OH se comporte comme un alcool, il réagit aves
anhydride éthanoique pour conduire & un ester selon I'équation :

0 0 0 0

g I [ I I
H + CHE_'C_“D—E‘—CH 3 — CH;—C—O—R + CH 3_‘[';—*I'.:.'ﬂ'f
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On peut donc écrire {figure 4) :

COOH 0 COOQOH
&
OH CH G 0—CO—CH,
+ 0 —— + CH;—COOH
= CHB"_C ’f i
%0 aspirine
Fig. 4

3° Déterminons les masses molaires des composés :

— acide acétylsalicylique : CH;,—COQ0—CH,—COOH
M=12%x9+8+16x4=180g - mol’

— anhydride éthanoique : C,H,0,
M=12x4+6+16x3=102g-mol-!

D'apres I'equation, une mole d’'anhydride éthanoique permet de pré-
parer une mole d'acide acétylsalicylique. Pour en préparer 0,5 g, il
faudra utiliser une masse d’anhydride égale 2 :

_ 102 x0,5
180

- 0,28 g.

**Probleme n® 15-4,Chlorure d’acyle ; amide.

1° En faisant réagir du chlorure de thionyle SOCI, ou du
pentachlorure de phosphore PCl; sur un acide carboxy-
lique saturé A, on obtient un corps B.

La masse molaire de B vaut 92,56 g - mol- 1.

Quelle est la fonction chimique de B?

Déterminer le nom et la formule développée de I'acide A.

2° Le corps B réagit avec I'ammoniac pour donner un
corps organigue cristallisé C.
Quel est ce corps? Ecrire I'équation de la réaction.

3° On se propose de préparer un ester 4 partir du métha-
nol. Parmi les composés A, B, C, lesquels peuvent réagir
avec le méthanol pour parvenir A ce résultat?

Ecrire les équations des réactions qui peuvent se pro-
duire; donner le nom de I'ester et comparer les carac-
téres de ces réactions.

Masses atomiques molaires (en g - mol- ") :

H:1: C:12: 0O:16: Cl; 36,6
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1¢ Les dérivés chlorés utilisés permettent de preparer un chilorure |

dacyle : R—COO

R—COOH + SOCl,

on adonc: B: rR—COC| avec R—: C H,,.1—
soit : B: G, HE,,H-CDCI

Mi{B) = 12n+2n+ 1+ 12+ 1

H + PCl; — R—COCI + OPCl; + HCL~
_ R—COCI + SO, + HC\”

6+355=645+14n

Puisque -

MiB)=92,59" mol~ 1, on tire :
- 92,5 -64,5 _ 9
14
B est le chlorure de propanoyle : CH;—CH,—COCI et A l'acide
propanoique : CHa—CHE——CGUH.

20 Par action de I‘'ammoniac, un chlorure d'acyle conduit a une

amide :

HCI formé réagit avec NH,; il convient dutiliser deux moles d’ammo-
niac et I’équation-bilan de la réaction est :

C est la propanamide : CH;—CH,—CO—NH,.

3° Seuls A et B peuvent réagir sur le méthanol pour conduire a

un ester.
La réaction de I‘acide A sur le méthanol est une réaction d’estérifi-

cation : elle est lente et réversible :

La féact‘mn du chlorure d'acyle B sur le méthanol est une réaction
rapide, totale, et exothermique :

CH;—CH,—COCI + CH;—OH —> CH,—CH,—COOI(CHg) + HCI

On obtient ainsi le propanoate de méthyle.

o -
Probléme n° 15-5. Suite de réactions.

Un corps pur A liquide, de formule brute C4H,,0, donne

par oxydation ménagée un composé B qui réduit le
nitrate d‘argent ammoniacal et la liqueur de Fehling. La

o



10 Les dérivés chiorés utiises pelimcliclil e preparer un chiorure |

d'acyle :  _ -0 + PCl; — R—COCI + OPCl, + HCI~
R—COOH + SOCl, —R—COCI + S0O,” + HCI”

Onadonc: B! R—COCl avec R— : C H,, . —

Soit : B C,Haq+ ,—COCI
MB)=12n+2n+1+12+16+35,5=64,5+ 14n

Puisque :
M(B) =92,6 g-mol™ ', on tire :
,_926-645_,
14

8 est le chlorure de propanoyle : CH;—CH,—COCI et A I'acide

propanoique . CH,—CH,—COOH.
20 par action de lI'ammoniac, un chlorure d'acyle conduit & une

amide :

HCI formé réagit avec NH, ; il convient d’utiliser deux moles d'ammo-
niac et I'équation-bilan de la réaction est ;

CH,—CH,—COCl + 2NH; — CH,—CH,—CO—NH, + (NHj;, CI-)
C est la propanamide : CH;—CH,—CO—NH,.

3° Seuls A et B peuvent réagir sur le méthanol pour conduire 3

un ester.
La réaction de I'acide A sur le méthanol est une réaction d’estérifi-

cation : elle est lente et réversible :
CH,—CH,—COOH + CH,—OH = CH;—CH,—COO(CH,) + H,0

La réaction du chlorure d'acyle B sur le méthanol est une réaction
rapide, totale, et exothermique :

CH;—CH,—COCl + CH;—0H — CH;—CH,—COO(CH,) + HC|
On obtient ainsi le propanoate de méthyle.

3 3 k-
Probléme n° 1 5-5. Suite de réactions.

Un corps pur A liquide, de formule brute C,H,,0, donne
par ﬂx'ft:riatmn meénagée un composé B qui réduit le
Nitrate d’argent ammoniacal et la liqueur de Fehling. La
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déshydratation de A, 3 400 °C syr alumine, conduit
au buténe-1.

1° En déduire la formule développée et |e nom des com-
posés A et B.

2° Le composé A réagit avec un exceés d'oxydant pour
donner un composé C. Donner le nom et la formule déve-

loppée de C.
3° Le composé C réagit avec I'ammoniac pour donner
un compose 0. Donner la formule de D.

4° Un lent chauffage de D conduit 3 sa déshydratation.

Ecrire I'équation de la réaction.
Quelie est la fanction chimique du composé E obtenu?

Ecrire sa formule développée.

1° Reportez-vous au chapitre 12, vous établirez que B est un aldé-
hyde qui provient de I'oxydation ménagée d'un alcool primaire,

Dol les deux formules possibles pour A :
CH,

I
CHy—CH,—CH,—CH,—0OH ou CH,—CH —CH,—OH

Mais comme la déshydratation intramoléculaire de” A conduit au
buténe-1 : CH;—CH,—CH=CH,, on peut rejeter la seconde formule

{qui conduirait au méthyl-propéne).

On a donc :
A : CH;—CH,—CH,—CH,—O0H : butanol-1

et B : CH;—CH,—CH,—CHO : butanal.

2° L'oxydation poussée de A conduit 3 |'acide carboxylique :
C : CH;—CH,—CH,—COOH : acide butanoique.

3% Un acide carboxylique réagit avec I'ammoniac a température
ambiante selon une réaction acide-base, qui conduit & un carboxy-

late d’ammonium.
" D:CH;—CH,—CH,—C00-, NH;}

4° La déshydratation & température élevée d'un carboxylate
d’ammonium produit une amide

CH;—CH,—CH,—C00 - NH:?
. H,0 + CH;—CH,—CH,—CO—NH,

E est |3 butanamide.
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*tprobléme n° 15-6. Obtention d'amides.

15 Par action du chlorure de thionyle SOCI, sur s ]

benzoigue, on obtient un coMpese organique A. Donner
1a formule de A et préciser sa fonction chimique,

20 On fait réagir A sur une amine primaire B. Qp
obtient un dérivé organique C dont la masse molajre
est 149 g-mol~ .

Préciser la fontion chimique de € et déterminer la formuyle
de I'amine B.

30 Citer deux autres méthodes permettant d obtenir |e
composé C a partir de B. Ecrire les équations des réac-
tions correspondantes.

Masses atomigues molaires {en g - mol =1} :
H:1;C:12;N:14; O: 16.

1° C4H;—COOH + SOCI, — C,H;—COCI + 50,” + HCI”
A : chlorure de benzoyle

A posseéde la fonction chlorure d acyle.

29 C4Hg—COCI + HN—R — CsH;—CO—NH—R + {HCI)

C est une amide; explicitons R— sous la forme C Hy,.+— |
vient : €= CgHg—CO—NH—C_H,,, ,

MIC)=12x{7+mM+7+2n+16+14 =121+ 14n

Puisque : M(C) =149 g - mol- ", il vient : n = 1491’4121 -,

L’amine B est I'éthylamine : CH,—CH,—NH,,.

3° On peut obtenir € par 2 autres méthodes :

e par chauffage prolongé d’'un mélange acide benzoique + éthyla"
mine.

iﬁu froid, on forme le carboxylate d‘&thylammonium qui se déshydraté
a chaud :

CeHz—CO0 -, C,HgNH; — CgH,—CO—NH—C,H; + H20
¢ par action de Vanhydride benzoique sur I'éthylamine :
CeHs—CO—0—CO—CH; + C,Hg—NH, — C,H—CO—NH—CsHs

. {CEHE"'CDDH}

s s
&

¥}




*2Probléme n® 15-7. Préparation d'un ester.

On se propose de préparer du propancate d’éthyle par
deux procédés différents.
1" procédé :

On mélange 14,8 g d’acide propancique avec 9,2 g
d"éthanol.

Au bout de quelques jours un dosage acide /base montre
qu’il reste 5,2 g d’acide,
En déduire :

a) I'équation-bilan de la réaction acide-alcool et les
caractéres de cette réaction.

b) la masse de propanoate d'éthyle obtenu.
2¢ procédé :

b

A la méme masse d’alcool, on mélange, lentement et en
refroidissant, environ 20 g de chlorure de propanoyle.

a) Ecrire I'équation-bilan de la nouvelle réaction et indi-
quer ses caracteres en les justifiant.

b) Calculer la masse de propanocate d'éthyle obtenu.
Masses atomiques molaires (en g - mol™ ) :
Nzl 1200 »8: 01 4355

e 1% procédé :

a) On utilise la réaction d'estérification entre I'acide propanoique et
I"éthanol :
I s’agit d'une réaction lente et réversible conduisant & un équi-
libre chimique.
Déterminons les quantités de matiére des réactifs mises en jeu :

M{CH;—CH,—COOH) = 74 g - mol-

M{C,H;—0OH) =46 g - mol~'

On a donc fait réagir :

14,8
74
aveg 9,2

6 = 0,2 mole d alcool

= (0,2 mole d'acide
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Or il reste : % =(,07 mole d’acide.

Il s'est donc formé : 0,2 - 0,07 = 0,13 mole d’ester.
Déterminons le pourcentage d'acide (et d'alcool) qui a réagi

g—:%%=0,65 soit 65 %

Ce pourcentage correspond sensiblement a la limite d’estérificatiqy,
dans le cas d'un acide carboxylique reagissant avec un alcool Dri-
maire (67 %).

b) masse m, d’ester formé :
M{CH,—CH,—CO0—C,Hg) = 102 g - mol~1
m, =102 x0,13=13,26 g.
¢ 2¢ procédé : |
a) On utilise ici I'action d’un chlorure d’acyle sur un alcool :
CH,—CH,—COCI + C,Hg—0OH — CH; CH,—COOI(C,Hs) + HCI

Il s'agit d'une réaction rapide et totale; elle est de plus fortement
exothermique (c’est la raison pour laquelle on refroidit le mélange,
qui, de plus, est réalisé lentement}. La réaction est totale, car 'ester
est formé en I'absence d’eau et ne peut étre hydrolyse.

Vérifions que la quantité de matiére de chlorure de propanoyle utilisé
est au moins égale & celle de I'alcoo! mise en jeu.

M(CH,—CH,—COCl) = 92,5 g - mol™!
0,2 mole de chlorure de propanoyle représente une masse :
m=02x25=185bg

Avec environ 20 g de chlorure de propanoyle, on a bien utilise au

moins 0,2 mole de chlorure d'acyle nécessaire pour transformef 2
totalité de |'alcool présent.

b) La masse d’'ester formé est alors

m, =102 x 0,2 = 20,4 g.

o=
|
i
1
i
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LES ACIDES a-AMINES

Ce chapitre ne figure pas au programme des Terminales C et E.

RAPPELS DE COURS
ET CONSEILS PRATIQUES

A FORMULE GENERALE ET NOMENCLATURE

1.| Formule generale

|

|

|

|

|

|

|

!

|

|

|

|

‘, R—CH—COOH
| |
! NH,
|

|

|

!

|

|

|

I

|

|

]

|

it

Dans un acide a-aminé, le groupe amine —NH, et le groupe carboxyle
—COOH sont liés au méme atome de carbone.

Le groupe amine —NH, est fixé sur le carbone situé en a du groupe carbo-
xyle, on a un acide o-aminé ou g-aminoacide.

2.| Nomenclature

a) Nomenclature systématique

| Le nom d’un acide g-aminé s’obtient en faisant précéder du terme aming-2
| le nom de 'acide correspondant.

ll En effet, pour un acide a-aminé, c’est nécessairement le carbone n® 2 qui

(-porte le groupe NH, puisque le carbone du groupe carboxyle, situé en bout
| de chaine, porte le n° 1.

|
| Exemples :

| .
| H;N—CH,—COOH dérive de l'acide éthanoique; cest I'acide aminoétha-

1nmque (le n® 2 est ici inutile, puisqu’il n'y a pas dautre possibilité)

|CHJ—CII—C{)DH dérive de l'acide propanoique; c’est ’acide amino-2

| I
| NH,
|

Propanoique.

s X~
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1 ) Nomenclature usuelle

| Les acides a-aminés naturels, qui ont une trés grange
| gique, ont des noms consacrés par l'usage, Vous n’avey pas 4 bigp,
: noms, mais vous pouvez retenir celui des deux premiers ten;iul'lnaj -
| rencontrerez dans des problémes. €S que Yoy,

H,N—CH,—COOH : glycine (en abrége Gly)

CH,—CH—COOH : alanine (en abrégé Ala)

|
NH,

B. CHIRALITE DES ACIDES a-AMINES

1.| Présence d’un carbone asymétrique

St I'on excepte le cas R=H (correspondant 4 I'acide aminoéthanoique oy
glycine), la formule d’un acide a-aminé comporte un carbone asymétrique :

H
|
R—C*—COOH
|
NH,

2.| Les deux énantioméres d’un acide a-aminé

A T'exception de la glycine, les acides g-aminés peuvent exister sous forme
de deux énantioméres différents, images I'un de I'autre dans un miroir-plan
¢t non superposables (fig. 1).

Mirair

fl:f.'l'DH COOH
/
& ;ﬁrj 1., l 'v."l""I'I':II;III
,C \ ¢ N
/ R / \

l
|
I
I
|
|
|
|
I
|
/
I
1
I
1
1
I
!
]
|
I
[
|
I
I
I
|
|
I
l
|
|
|
|
I
l
1
|
|
!
I
|
|
|
|
I
|
|
I
I
I
]
I

Fig. 1




nt les meémes propri¢tcs physiqucs, &
q lumiére polarisée. I1s sont ¢n cffet
oirs rotatoires spécifiques (¢gaux €n
- ['un des énantiomeres st dextro-

1 Ces deux énuntiamf:rr:s_ présenic
I I'exceplion de !uuf actmn‘ sur |
| doués J'activité optique, Mas leurs ]jﬂ!.l"-"
| yaleur absolue) sont de signcs Opposcs

| yre, autre €st lévogyre.

Représentation de Fischer des deux configurations d’'un
acide a-aminé

iné sont des isomeres de configura-

1

I : ; : "

| o Les 2 énantioméres d’un acide o-am
peut passer de I'un a 'autre que par

tion (vérifier sur la figure I que l'on nc
i rupture et formation de nouvelles liaisons).

I
| ¢ La représentation de Fischer ¢’obtient en projetant la structure spatiale sur
I, un plan en respectant impérativement les conventions suivantes (fig. 2) i
| — la chaine carbonée est disposée dans un plan vertical;
| — le groupe —COOH est place en haut, le groupe R— en bas;
— ces deux groupes sont dirigés vers l'arriére.

O0y COOH

oS Il o Hzmh_%_H

Fig. 2

figare:3' ndique la

. 1 I
3

* la représentation b pour I'énantiomére B

COOH COOH

; R

7 b

|

|

j

i

I

I

I

|

I

i

[

|

|

|

|

|

]

|

| En projetant sur le ]
plan de la fi i
{ cutlle, on obtient, comme I’i
|

I

I

|

|

1

|

|

I

|

|

|

I

i

| configuration O

configuration L

Fig. 3



E Nomenclature de configuration D et |
4.

B :. Dans la représentation a, le groupe —NH

: 2 ¢ Projette 3 g .
| convention, I'isomere A a la configuration D. Oitg. -
|

O
, : | , car
! o Dans la représentation &, le groupe —NH, s¢ situe 4 gauche g, " l li
& | : carbonée; par convention, 'isomére B a la configuration £, Chay, | | cara
le :Aﬁenﬁan z fesﬁ ,"e‘rrres D ou L représentent |z cnnffguratin l §—
| carbone asymétrique dans chacun des 2 énantiomeres gp o | | niv
. | signe de leur pouvoir rotatoire. Ce serait une grave erreyy qug 5
jor | | confondre D avec dextrogyre et L avec .-'e_vogyre, De plus, op e sd.:;. . '. b
B *tpas, a priori, laquelle des 2 configurations L et D cnrrespﬂnda:t \ =
il | 'énantiomére qui expérimentalement est dextrogyre. 0 e
l
| | .
. *. | Exemple : la L-alanine est_dem_ﬁmgyrﬁ, on la‘ noimne L{+)-alanine; cetl : ll .
ﬂ}ﬁ | dénomination apporte la triple information résumée sur le schémg - .
# | '
‘ | configuration — L (+ ) -alaniner+—— nom usuel de | Gk
u 1 du C asymétrique I'acide ; | L
le '.\ I L = NH, i gauche amino-2 propanoique l .1 0
0iq |} E signe du pouvolr rotatoire k 11.
:‘ | (+) > dextrogyre '5 \
EE‘E_E. || l 11
§ L |
| L 2
CH:'-I: I - d II ]
né ril :C. PRINCIPAUX ACIDES o-AMINES NATURELS B
bl e Ly . S
I'équ : e Les ac‘ules a-aminés naturels provenant de I’hydrolyse des protéines issues l |
" y des systémes vivants évolués possédent tous la configuration L. 1 \
. — I '. !
r : = = 3 |
| p-:ﬂk ;-aﬁfml Ie§ acides G-amines naturels, certains ne peuvent étre synthémtes i
 pat torganisme humain; ce sont les acides a-aminés essentiels (ou indis- | I
i | pensables), |
I

| ® Notez bien que le groupe
] +* rl - '1-
| ou ramifi¢ mais qujl peut

R— n’est pas toujours un groupe alkyle linéaire |
i tels que —0OH -

comporter des groupements fonctionnels divers

: ; —-.-SH; -——S——-CHJ : ‘_NHl . _CGIH; —‘CDNH'},M. l
|

|

\D. LES DIFFE '3
| IFFERENTES FORMES D'UN ACIDE “'AMINE k
|

:II' La forme Moléculajre

| @

Q
o
~
i
0
Q
O
s

e

5 S

=

o

L

L4

2

L

2

=

e

g
=
2
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, — d’une fonction acide mettant en jeu le couple acide carboxylique/anion

! carboxylate
R,——CDDHIR,——CGO‘ (en prénant R,— : H,N—CHR—)

caractérisé par un Pk, : PKa.
— d’une fonction amine basique mettant en jeu le couple ion alkylammo-
nium/amine :

R,—NH3}/R,—NH, (en posant —R, : —CHR—COOH)
caractérisé par un pk, : pKﬂz
e Les valeurs habituelles des pK, sont :

pK, =4a5 ot pK,=10all
e Un acide carboxylique réagit avec une amine sclon la réaction :
R,—COOH + R,—NH, — R,—COO~ + R,—NHj

L’acide fournit un proton H' qui est capté par la base.
Dans le cas d'un acide g-aminé cette réaction acide-base se produit de
maniére intramoléculaire :

H,N—CHR—COOH — H,;N—CHR—COO-

hase acide rwitterion

On passe ainsi de la forme moléculaire a la forme zwitterion (ou amphion).

Retenez :

s A l'état solide, une molécule d'acide a-aminé est sous la
forme d’un zwitterion.

e En solution aqueuse, en I'absence d'apport d’acide ou de base
la forme zwitterion est tres largement prédominante.

2.| La forme cationique en milieu trés acide

e En milieu fortement acide, les ions H,O* réagissent avec le zwitterion en

protonant le groupe carboxylate —CQOO~, selon une réaction pratique-
ment totale ;

+ +

e On obtient ainsi la forme cationique de I'acide a-aminé, qui est I'acide

conjugu¢ du zwitterion, ce dernier se comporte alors en base. Le couple
cation/zwitterion est :

H,N—CHR—COOH/H,N—CHR—COO-

|
I
J
;
|
I
I
!
|
|
|
|
|
1
|
!
1
I
r
I
1
|
I
I
I
[
I
|
|
I
!
|
|
I
I
|
|
I
I
I
I
|
I
I
I
I
|
I
I
|
I
I
|
1
I
i
|
]
|
I
« 11 est caractérisé par le Pk,
I
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Par ap
de : }

CH

"ﬂrméri
ot I'éq;_

-CH,—
a pmpL

g
' aing

3 no|

. |

roal

e A pH-f::.‘pK,,! est I'acide du couple, ‘fﬂst*.ahd. i

¥
L |
|

| ¢ L'espéce majoritair

:f.“'me Eﬂ.ti;r?";lll]::: ‘fcrma prépondérante est la base du couple, Cestyg:
| A ?:-H:'?P*alj; 4is Je pH ne doit pas étre trop €leve car & pH tp halr_eh |
| zwitterion; forme anionique (voir paragraphe 3), gy, ._

| intervient une

:
i [ a forme anionique en milieu trés basique
L3

tement basique, les ions OH~ majoritaires réagissen v

| milieu for -
e En e ammonium —NH3, selon up,e

| witterion en déprotonant le group
| tion pratiquement totale :

Téac.

H,N—CHR—COO- + OH~ — HN—CHR—CO0" + H,0

o On obtient ainsi la forme anionique de acide o-aminé, qui est la by
conjuguée du zwitterion : ce dernier se comporte alors en acide. Le coup), |

gwitterion/anion est :

H.N—CHR—COO- /H,N—CHR—COO-

Il est caractérisé par le pK,

:- L'espéce majoritaire a pH > pKﬂ] est la base du couple, c¢’est-a-dire la
| forme anionique.

Ilﬁl PH<pK,, la forme prépondérante est I'acide du couple, Cest-a-dire Ie
lzwntarim{, mais le pH ne doit pas étre trop faible car a pH <pK,, cestla
: forme cationique qui devient prédominante (voir paragraphe 2).

E Formes prédominantes selon le pH

|
|
|
|
I
|
: forme moléculaire
I Mminoritaire
I: Erépﬂndéranﬂe épondé
' _ répondérance
J' € la forme acide H,N—CHR—COOH EE ;:; forme ba@
| pKa
. ! Pk, —p
I 2
| HyN*—CHR—COooH <2 7 ! , :
i = —==H N-l-___[: OH - -
2 3 HR— o o
ur cation = e e el O —C00
: ZwWitterion puch
' Majoritajre
Fig. 4



E. LA LIAISON PEPTIDIQUE - LES PROTEINES

=

Formation d’une fiaison peptidique par condensation de
deux acides a-aminés

n acide carboxylique et d’une amine .
de carboxylique réagit avec une amine pour conduire,

i
I
|
|
| _ ?
| g) Condensation d'u

| par chauffage, un aci vec
: avec élimination d’eay, a une amide N-substituée :

I 300 °C ‘
| R—COOH + H,N—R' —* R—CO—NH—R' +H,0
|

: ) Condensation de deux acides g-aminés

| ¢ Principe de la formation d’une liaison peptidique.

l L]
| o Dans le cas des acides ¢-aminés, la condensation du groupe carboxyle

| d’une molécule sur la fonction amine d’une autre molécule (identique ou
: différente) conduit 4 un peptide, dans lequel le groupe —CO—NH— consti-
| tue la liaison peptidique. Suivant le nombre de molécules d’acides o-aminés
1 mis en jeu, on distingue les dipeptides, les tripeptides, etc.

1 ¢ La formation d’un dipeptide $’écrit :

H,N—CHR—CO T—OH + H—NH—CHR—COOH —

|
I
!
i
: H,N—CHR—CO—NH—CHR—COOH + H,O
|
1
{ liaison peptidigue
: e Recours 4 des méthodes d’activation et de blocage
|

| ® En fait, pour obtenir un dipeptide déterming possédant des groupes rési-

E duels ——?, et —R, dans un ordre donné¢, il est nécessaire de bloguer les
< : L onr B

| Broupes nnctmm?ciﬁs ne -:]tavant pas réagir, et d’activer I'un des groupes au

| iveau duquel doit étre créée 1a liaison peptidique. La figure 5 montre com

| ment on peut ainsi contrd Sacti ir I’ i -

e troler la réaction pour obtenir 'enchainement sou-

R, R,

| |
@_CH * HEN*—CH—[CDDH

I
|
|
|
|
: bloqué activé libre
|
|
|
|
i

bloqué R, O n

2

| [ [
@—-CH—C—-NH—CH— COOH +H,0

Fig. § blogqué liaison bloqué
peptidique
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T o

|
| 2 . StEr.
| o Pour bloquer une fonction amine, on la transforme ey, amid

E!

e Pour activer une fonction acide, on peut la transformer en chj
0Ture ¢

considérablement plus réactif. iy,

On peut aprés une activation €ventuelle, condenser un g;

e gcide o-aminé convenablement protégé; on obtient alor

I

|

I

|

:‘ ¢) Généralisation
I :
l peptIdE Sl
1
1
I

Up
: ! : 5 UN trinene
puis un polypeptide renfermant, dans I'ordre souhaité, yp nﬂmbrglenth,
d’acides a~-amings de nature déterminée : dom
f{l Fz FJ R,

|
H,N—CH—CO—NH—CH—CO—NH—CH—CO—N H—CH—g

2.| Les protéines
a) Définition

® Ce sont des polypeptides complexes de masse molaire trés élevée.

¢ Ce sont des macromolécules formées par enchainement d'acides
(-amines : ce sont donc des polyamides.

b) Structure primaire d’une protéine

e Elle est défﬁnie par 1a nature des acides a-aminés constitutifs et par I'ordre
selon lequel ils sont assemblés dans la chaine du polypeptide.

® On obtient les acides g-aminés constitutifs par hydrolyse, soit & chaud

E . i i : L] L] L4
n 1'11111:31.1 acide, soit dans des conditions beaucoup plus douces en P
sence d’enzymes.

Exemple : hydrolyse du tripeptide Ala-Gly-Ala :

CH, CH,
I
H,N—CH —C0 o
acide u~a:11:'té Iﬁ]'q:;]m‘ ? i HE‘__CG_—NH_CH —COOH + 2 HED
. acide g-aminé C-terminal

|
I
|
|
I
|
l
|
|
]
i
|
|
1
|
|
[
|
|
I
1
!
|
|
!
I
|
I
|
|
l
|
I
!
|
I
!
|
| CH,

| |
: A - EHIN_‘CH —CQO0OH + HEN—‘CHE'-CGGH
| 'Teémarque : notez | e inal
| fce.-"u." qQui porte I3 foicﬂénﬂmfﬂaﬂﬂn d’acide u»amfﬂé N-tEfm"{’a,

| C-terminal (cejy; qui po

rte le groupe carboxyfe libre —COOH)-

Y e

- - :EF
e Pour bloguer une fonction acide on peut la transformey i
€

. é
on amine —NH, libre) et d’acide a-ami® |




%, 1 ¢) Structure secondaire d’une protéine | ,
*\‘1‘ | La structure secondaire correspond & la structure spatiale adoptée par la

| chaine polypeptidique. Parmi les différentes conformations possibles, on

| peut citer la structure en hélice.
. !

|
F
|
L
|
|
[
J
|
0., |
|
|
]
I
: *Probléme n° 16-1. Nomenclature d’acides a-aminés.
|
|
il ! Nommer, en nomenclature internationale, les acides
10es | g-aminés suivants :
| !
I CH,
; ~
| I valine : XCH—CH—CGDH
|
CH |
I 3
rdre | NH,
| I CH
aud ' , N
; I leucine : CH—CH,—CH—COOH
e : CHaf [
1 NH,
!
| CH,
. " N
: isoleucine : CH—CH—COOH
| CH,—CH,” |
I
j
I o
: Principe : rechercher le nom de I'acide correspondant et le faire pré-
| .| céder du terme amino-2.
g || valine: acide amino-2 méthyl-3 butanoique
, I TR ; .
i || feucine : acide amino-2 meéthyl-4 pentanoique
| i : . . * -
;é 1. Isoleucine : acide amino-2 methyl-3 pentanoique.

N A



*
ac |

o
-5

ale,

*Probléme n° 16-2. Formule développée d’acides 0-amjn
8.

Donner la formule semi-développée des m
suivants : Nés

¢ sérine ou acide amino-2 hydroxy-3 Propanoique

e thréonine ou acide amino-2 hydroxy-3 butanoiqye

e lysine ou acide diamino-2,6 hexanoique.

e |
CH,OH—CH—COOH ; CH;—CHOH—CH—COO

| |
NH, NH,
H,N—(CH,),—CH—COOH
|
NH,

*Probleme n° 16-3. Carbones asymétrigues.

Ecrire la formule d’un acide o-aminé dont la molécule ren-

ferme un carbone asymétrique en plus du carbone en o
du —COOH.

CH

e’ "
2

**Probléme n° 16-4. Représentation de Fischer.

La glycine et Ia sérin

€ sont deux acides g-aminés de for-
mules
H,N—CH,—COOH ¢t HO—CH,—CH—COOH
glycine i
NH,
sérine

a) Ces deux
molécules 2 : Siar
votre réponge. Sont-elles chirales? Justifie

b) Donner |
9 représentatig ‘ irine
Naturelle en Précisant sa n de Fischer do la sér

reéprésentation Spatiale configuration. En déduire sa

3
NC*H—CH—COOH (isoleucine).

L e s {0




cing),

¢) Donner la représentation spati : -

Ia;lsérfne naturelle. Patiale de 'énantiomere o
Indiquer comment on passe de cette représentation g
tiale, a la représentation de Fischer correspondante b
Comment nomme-t-on cet isomeére? Pourquoi? |

a) La glycine n'est pas une molécule chirale car elle ne comporte
pas de carbone as',fmiétnque; par contre le carbone n° 2 de Ia sérine
porte 4 groupes différents :

H
I
HOH,C—C*—COQH
I
NH,
il est asymeétrique et la molécule est chirale.

b) Tous les acides a-aminés naturels appartiennent 4 la série L: cela
signifie qu’en représentation de Fischer, leur groupe —NH,, se pro-
jette a gauche lorsque I'on dispose verticalement la chaine carbo-
née, le groupe —COOH étant situé en haut (et dirigé vers |'arriére).
La représentation de Fischer de la L-sérine est donc

COOH
H,N H

CH,OH

La sérine naturelle posséde la configuration L.

Pour remonter de la représentation de Fischer a la structure spatiale,
Il faut tenir compte du fait que les liaisons disposées verticale-
ment en projection de Fischer sont dirigées vers |‘arriére dans la
structure spatiale. La figure 6 représente la structure spatiale de

la L-sérine.

o '/
N

; CH,OH
Fig. 6

Conseil pratique : vérifiez qu‘un observateur placé dans le plan de la
feuille entre le groupe NH, et I'atome H voit bien le groupe NH; sur
sa gauche quand if regarde en direction du plan de projection.
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£ I
érine nature! g 1
ble du carhzne asymeétrique. 52 représ:: ntaung Spatiale
ration pUESIh-I;Erggrtissaﬂt H et —NH, de la structure précédente;
i |
g obtient en qure 7-a. . ,
olle est donnée a Iaéfggntatiﬂn spatiale 2 la représentation de Fischer,
On passe de la repr diculaire au plan de la chatne carbo.-

- un plan perpen g j

i EU‘r dgi‘[ atre p!aGEE dans un F?Ian. vertical, le E’?ngpE

née ; cette dernlgrEé en haut et dirigé vers I"arrieére. On obitient |5
u

\ re 7-b. La : : ,
représentat]gtrledz :;:i%: . ¢'est une configuration D. Cet isomeére ge
NH, se proJ

nomme la D-sérine.

COOH
COOH ———=="—~ COOH
HJ',' . / H H NHZ
NHE CHEDH ——————— CHEDH CHEDH
Fig. 7

s**Probléeme n® 16-5. Formes de {’alanine selon le pH.

Ecrire la formule développée de Ialanine ou acide
ino-2 propanoique.

ﬁlr::ansnlut?nnpaqueﬂse contenant de l'alanine a un.pH = 2.

Ecrire la forme ionisée prépondérante de lalanine pre-
sente dans la solution. On fait varier le pH (en ajoutant
de la soude par exemple). ey

On demande d‘écrire la formule de la forme ionisée
majoritaire de I'alanine présente dans la solution lorsque
pH=6 et lorsque pH=11. On donne pK, =2.3; K,
est la constante d'acidité du couple : acide conjugué du
zwitterionfzwitterion et [:.v.f{r,,.2 =9,9; K, est la constante
d'acidité du couple : zwitterion/base conjuguée de zwit-

g CUITES AT G e s WOInigu- S

terion.

La formule développée de |'alanine est :

CH,—CH—COOH

|
NH,

-—I-

..‘_'-.--.-.\E.I.-‘-—":_'_.-"*._;

il e

P
PSR e i
-~ "

e
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zwitterion : Co T e e B aUMDr
CH,—CH—COOH = CH,—CH—COo0- Haveele

i
|
NH, NH3

Ce zwittenion intervient dans deux cou
aux deux schémas :

| |

NH; NH3
que:Ton notera : AR = AH+H* ou AH représente le zwitterion.
¢ CH;—CH—COO~ = CH;—CH—COO~ +H*

| |

NH3 NH,,
que l'on notera : AH = A~ +H*

ples acide-base carrespondant

Les constantes d'acidité K, et K, sont définies par :
A . + Ll b +
N P AT
[AHZ]

" [AH]
avec pK, =2,3 et pK, =9.9.
De la premigre relation on deduit :

log K, = log 1oL+ log[Hs0*)

[AH3 ]
-[_'&ﬂ]'— =r H -nk 1
log A ] oH - pK, (1)
L a seconde relation donne de maniére similaire
Al oH-pK, ()

Ces deux expressions permettent de déterminer les espéces prépon-

dérantes en fonction du pH.
e ApH=2,le milieu est fortement acide, la réaction qui a lieu est :
|
l
NH, NH3
C’est I'expression (1) qu'il faut considérer, soit :

10g[AH] _ pyy — pK, =2 -23=-03
[AH; ] i
] ARzl _»
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En solution aqueuse, cette forme moléculaire est en équilibre avec |e
IWIITE”G“ 5 CHE_CH_CGDH :.; CHa_CH_CGD-
| |
NH, NH3
Ce zwitterion intervient dans deux couples acide-base correspondant
aux deux schémas :
e CH,—CH—COOH = CH,—CH—COO0"~ + H*
| I
NH3 NH3
que I'on notera : AH; = AH +H* ou AH représente le zwitterion.

¢ CH;—CH—COO~ = CH;—CH—COO~ +H*
I I
NH3 NH,
gue I'on notera : AH = A~ +H*
Les constantes d'acidité K, et K,, sont définies par :
_AH)-[H:0"] . _[A7]-[Hs0"]
! [AH;] &~ ™ [AH]
avec pK’ =2,3 etpf{ = 9,9,
De la premlére relation on déduit :

log K, =log [THT] log[H,0*]

[AH]
log =—=——==9H - pK, {1}
[AH3 ] !

La seconde relation donne de maniére similaire
g B pH-pk, @
°9 [AH] =
Ces deux expressions permettent de déterminer les espéces prépon-
dérantes en fonction du pH.
e A pH =2, le milieu est fortement acide, la réaction qui a lieu est :
CH;—CH—COO0~ +H,0* = CH,—CH—COOH + H,0

| I
NH NHz

C'est I'expression (1) qu'il faut considérer, soit :

log[AH]
——— H — — — 3 == - g
[AHZ] pH-pK, =2-2,3=-0,3
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; ¥ c'est-a-dire la for :

A pH =2, l'espdce AH; c’est-a-dire me cation:
l EH:__CH_C(}OH est |'espéce majoritaire (sa cuncentrati;?ln;;ur
&

I
NH3
double de celle du zwitterion).

e A pH=6, I'expression (1) nous donne :

ARl ol bk, wB-23=
IDngHE] P P a4 g 3,7

[AH] _ 5 . 10

[AH3 ]
L'expression {2) nous conduit a ;

A7) H-pKk =6-99=-—

log (AH] pH-pK,, =6-9,9=-3,9

[AH]

—~8-103

[A7]
A pH=6, I'espéce AH c’est-a-dire le zwitterion, est trés lar-
gement prépondérante.

F A pH=11, le milieu est fortement basique, la réaction qui a
ieu est :

CHy—CH—COO0~ + OH~ = CH;—CH—COO0- +H,0
| |

NH3 NH,
C'est I'expression (2) qu’il faut considérer, soit :
[A7] _
!ﬂgm—pH—pKazz 11-9,9=1,1
[AT]
“[AH] 12,6

A pH=11, Fespe - &
' Pece A~ c'est-a-dire la forme anionique
CH3_*FH"C‘30' est largement prépondérante.
NH,

0
M peut résumer leg résultats sur [e diagramme :

S St BeTAlrp ot H
? ‘ AH > Ay AH=Ar A->AH g
) M J’AH PaAT G

4y -
vl

L]

L

Fi

ﬁkﬂl 32'3 6
___________ .____.____EIEE:Q,Q 11 .
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b hauffe un melange d’'acide aminuéthanu'l‘queé e‘f
D'n ” ino-2 propanoidque. En SUppusgnt que Ia_ ré ac
q amdel:'u?te 3 1a formation d‘une seule Iia:s?n peptidique
Eg[r:ns:r les formules des différents composes résultants.

On obtient :
1° des produits d’autocondensation .
a) HIN—CHE—JCODH + H,N—CH ,—COOH
CH, CH,
1 I
b) H;N—CH—COOH + H,N—CH —COOH
CH; CH,

i |
— H,0 + H,N— CH —~CO—NH—CH —COOH

2° des produits de condensation mixtes :
CH,

I
a) H,N—CH,—COOH + H,N —CH—COOH

CH,

|
= H,0 + H,;N—CH,—CO—NH—CH —COOH

CH,
|

" Pmﬂfiifﬁ Ao 1y My o,

%
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»##Probléme n° 16-7. Synthése d'un dipeptide ‘déterfﬂfné !

On dispose de 2 acides ¢-aminés : \\\ ']

— l"alanine : CHa—ti.‘H—CDUH {Ala) !i
|
NH,

— la valine : CH;—CH—CH—COOH  (va)) |
| |
CH, NH, | 'z
On désire réaliser la synthése du dipeptide Val-Ala,

a) Combien de dipeptides différents obtiendrait-on par
condensation de ces deux acides g-aminés. Indiquer
schématiquement leur structure primaire,

b} Indiquer le principe de la méthode permettant d'obte-
nir uniqguement le dipeptide Val-Ala.

¢} En admettant que ies réactions s'effectuent sang
racémisation, combien de stéréoisomeéres dy dipeptide
Val-Ala obtient-on :

— en partant de L-alanine et de L-valine

— en partant d’alanine racémique et de L-valine

— en partant d'alanine racémique et de valine racé-
migque.

a) On peut former 4 dipeptides différents -
Ala-Ala, Val-Vval, Ala-Val et Val-Ala.

b} Le dipeptide Val-Ala répond a la formule

H,N—CH—CO—NH—CH—COOH
| 1
CH CH,

H,”  cH,

Il résulte de la formation d’une liaison peptidique par réaction entré:
— la fonction acide de Ia valine
— la fonction amine de I"alanine,

Il faut donc bloquer : | SO

— la fonction amine de la valine : ’
— la fﬂnctfu_n acide de I'alanine’ Jaorh ke T

" ¢ . cidé
De plus pour faciliter a réaction, il convient dactiver la fonction 8%

de la valine. . . . oo S e g B

F. .y



le schéma donnant le principe de la condensation univoque
‘ol 1@ . +
Eo?-duisant au dipeptide Val-Ala :
‘ H,N F—CH— COOH +H2N-—-CH-—~ COOH
2 | :
1 blogués
bloguée ::H aclivee {:HE
SN
H CH
o 3 —| H,N | cH—CO—NH—CH— COOH
L | | bloguée
blogquée CH CH3
CH?..'I ~\'CH:;

On libére ensuite des fonctions terminales bloquées pour obtenir le

dipeptide libre.

¢) o En partant de L-alanine et de L-valine, on obtient un seul sté-
réoisomére du dipeptide Val-Ala dans lequel les 2 atomes de
carbone asymétrique possédent la configuration L. On peut le

noter (L—L).

e En partant d’alanine racémique et de L-valine, le carbone asymé-
triqgue du motif Ala aura soit la configuration L soit la configuration D,

On obtient alors 2 stéréoisomeres notés (L—L) et (L—D).

» En partant de 2 acides a-aminés sous forme racémique, on obtien-

dra 4 stéréoisoméres différents notés
(L—L}; (D—D); (L—D); (D—L).

***Probleme n°® 16-8. Hydrolyse d'un tripeptide.

2 moles de glycine de formule :

H,N—CH,—COOH
et une mole de leucine de formule -

CH,
|

CHy3— CH —CH,—CH—COOH
1

NH,
que I'on notera pour simplifier :

H—FH—CGGH

NH,

L'hydrolyse totale d'une mole de tripeptide donne




L

"f-—_-ﬂ'-———-ﬁ__.—.-_-
'r-——«-——-h—-.-—-,._—.—._—_,..-—_—-—_——-—._——-—.‘.
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‘an) le schéma donnant le principe de la condensation univogue
. yisant au dipeptide Val-Ala :

cond
lHN --EH-——— COOH |+ H,N—CH— COOH
.
: | =
hloquées é: H activée CHE brlogue
cH,”  CHj
—| H,N — CH—CO—NH—CH— COOH
bloguée | | bloquée
CH CH,
CH,”  “CH,

On libére ensuite des fonctions terminales bloquées pour obtenir le
dipeptide libre.
c) ¢ En partant de L-alanine et de L-valine, on obtient un seul sté-

réoisomere du dipeptide Val-Ala dans lequel les 2 atomes de
carbone asymétrique possedent la configuration L. On peut le

noter {L—L).

e En partant d’alanine racémique et de L-valine, le carbone asymé-
trique du motif Ala aura soit la configuration L soit la configuration D.
On obtient alors 2 stéréoisoméres notés (L—L) et {L—D).

e En partant de 2 acides a-aminés sous forme racémique, on obtien-
dra 4 stércoisomeéres différents notés :

{Lt—L); (D—D); (L—D); (D—L).

***Probleme n® 16-8. Hydrolyse d'un tripeptide.,

L'hydrolyse totale d'une mole de tri ‘
peptide d
2 moles de glycine de formule : Z e

HZN—-CHE——CDDH
et une mole de leucine de formule :
CH,
I
|
NH,
que I"on noters pour simplifier :

R‘*FH-CDDH

NH,

S A1

o i




1° &) Justifier le nom d’acide o-aming gop
de ces 2 composés. né Chagyp,

b) Indiquer le nom de chacun d’eux dang la nom
ture internationale. engl;a.

¢} Ces deux molecules sont-elles chirales?

2° a) Ecrire les formules semi-développées d
3 enchainements différents envisageables pour le tripeeps

tide.
b} Les nommer en utilisant les abréviations Gly et Ley

e )

1° a} Le groupe amine —NH, est porté par le carbone situs en g d
groupe acide —COOQOH ; d'o0 le nom d'acide a-aminé. !

b) La glycine est l'acide aminoéthanoique et la leucine I"acide
amino-2 methyl-4 pentanoique.

¢) De ces deux acides a-aminés, seule la leucine posséde un atome
de carbone asymétrique (le carbone n° 2) et est chirale.

2° a) Les 3 enchainements possibles pour le tripeptide sont :
H,N—CH,—CO—NH—CH,—CO—NH—CH—COOH (1)

|
R

H,N—CH,—CO—NH—CH—CO—NH CH,—COOH ({2}

|
R

|
R

b} En abrégé leurs dénominations sont les suivantes :
Gly-Gly-Leu (1); Gly-Leu-Gly (2): Leu-Gly-Gly (3]

Attention : dans Ia structure primaire d‘un peptide, on nomme -
— en premier I'acide o-aminé N-terminal (3 groupe —NH, "“E’_"'E‘L J
— en dernier |'acide a-aminé C-terminal (3 groupe _COOH librér:




POLYMERES

SYNTHETIQUES

e chapitre ne figure pas au programme de Terminale D.

—

1.

Les composés de polyaddition
Exemple : polymérisation du propéne CH;—CH=CH, :
CH,

RAPPELS DE COURS

ET CONSEILS PRATIQUES

A. REACTIONS DE POLYMERISATION

CH,

n CH=CH, — (CH—CH,—),

Les polyméres obtenus par polyaddition résulient de la polymérisation
‘alcénes ou de dérivés d’alcénes.

Monomére Polymére " Nom
CH,=CH, lythé

sthyli CH,—CH,— polythéne ou

€thyléne e 7 polyéthyléne
CH, CH,

| | polypropéne ou
CH=CH, (CH—CH,—), polypropyléne

propene

Cl Cl

I | polychlorure
CH '

=CH, (CH—CH,—), de vinyle

chlorure de

vinyle




: Monomére Polymére Nom
I \
: C.H; CsHs
i I | - Polystyran,
| CH=CH, (CH—CH,—),
; styréne
W cr=cF : T
' 2 e polytétrafluorogihs
I tétrafluoro- (CF,-CF,-), . o :]Pr“ﬂthﬂene
. ¢flon
| éthyléne
i e
!
|
l -
112.| Les réactions de polycondensation
I
1 ¢) Définition
!

! Elles consistent dans la condensation répétée de molécules polyfonction-
| nelles; clles sont accompagnées de I’élimination de molécules légéres (H,0,

| HCL...) et mettent le plus souvent en ceuvre deux monomeéres difonction-
| nels différents.

|
| &) Obtention des polyesters
: e par réaction d’un diacide sur un diol.

; Exemple : préparation du polyéthylénetéréphtalate ou Tergal (textile artifi-
) ciel).

: La réaction mise en jeu dans cette polycondensation est la réaction
| destérification; or celle-ci est lente et limitée. Industriellement, on préfere
| traiter le diester : térephtalate de diméthyle par I’éthanediol :

0O O
I I

H;—0—C—CH,—~C—0—CH, + » HO—CH,—CH,—OH —

0 O

I |
C—C¢H,—C—0—CH,—CH,—0~h
n anhydride de diacide sur un polyol.

nhydride d'acide sur un alcool étant une réaction rapide &
densation est facile,

[
| Exemple : polycondensation
Fou glycol).

H
: ® par réaction d’y

| La réaction dun g
[
 totale, la polycon

. 0l
de Panhydride phtalique avee ’éthaned1”



; E n HO—CH,—CH,—OH

- C=0 +
n O=C_ i)
0 glyc

anhydride phtalique

-1} H0 + Ho—[ € C—0—CH,—CH,—0—H

i
|
|
[
r
|
!
|
|
|
I
1
|
I
|
i
|
1
|

| Remarque : [utilisation d'un triel comme le glycérol
: HO—CH,—CHOH—CH,—OH, a /a place du glycol, conduit aussi a des
| composés macromoléculaires (laques glycérophtaliques) mais la for-
: mule du polymére comporte alors des ramifications provenant de la
\ réaction de I'anhydride avec le 3° groupe —OH présent dans le gly-
| cerol. Ces ramifications peuvent souder plusieurs chaines entre elles
| {réticulation), ce qui conduit 4 un réseau tridimensionnel. On

obtient ainsi un polymére thermodurcissabl {er Z
\ ; urcissable appelé résine i
| rophtalique ou glyptal. PP glyce
I

I
1 ¢) Obtention des polyamides

i '
| Les polyamides sont des macromolécules formées par la repétition de motifs

| élémentaires comportant la fonction amide N—substitué - —NH—CO—. 1]
: —. Ils

sont obtenus des réacti
. par des reactions de polycondensation m
: i sation : '
: cide (ou un dérivé) et une dismige. cttant en jeu un dia-

: e Polycondensation 4’

| un diacide avec une diamine

Exemple - préparation du Nylon 6-6.

I
I
|
| i 0
|
| HN—(CH..— " :
| | 2 1}3 NHE + n H'D-—C—-':[:Hz}ﬁ_{:.__ul_] 300 oC
1 diaming-1,6 hexane oy .
I hexaméthylane diatvivia acide hexanedioique
; Ou acide adipique
I
l. [ & 0
| H—|uN '
~1CH, )y NH— — :
t 2lg—NH—C {CH2}4-C—]H OH + (2n - 1H,0
2

Nylon 6-6

T T IS




\

| Les groupes amide —NH—CO— sont séparces alternativen,

ent

| g’enchainement comportant chacun 6 atomes de carbone e ]EE é iy
! soit —CO—(CHp)—CO0™) d’oi le nom de Nylon 6-6 donpe A ce n:;]'[ﬁ"'*
| mi Y.
| mide.

} o Polycondensation d’un dichlorure d’acyle et d’une diamine

|l Exemple : préparation du Nylon 6-10.

0 0
I )
n HEN-‘ (C Hg] EFNHZ + n C—C _{CHE} E—C——CI
diamino-1,6 hexane chlorure de decanedioyle
O O

I ||
H— E-IN——[CHE}E-—NH—C—{CHI}E = c—]n Cl+ [2n- 1) HCI

I
1
|
I
|
I
|
|
\
| Nylon 6-10
I

1

|

| Les groupes amide sont s¢par€s alternativement par 6 et par 10 atomes de
| carbone, d’ol le nom de Nylon 6-10.

lln Polycondensation d'un aminoacide

I; Exemple : préparation du Rilsan ou Nylon 11.

0 [ O ]
I |
n H,N—(CH,),,—C—OH — H—|NH (CH,),,—C—1 ,0H

Les groupes amide sont séparés par un seul type d’enchainement c:ﬂm;jﬂf*
ant 11 atomes de carbone, d’ott le nom de Nylon 11 donné 2 ce polymer®

=

1

|

!.B. OBTENTION D'UN MONOMERE : LE CHLORURE DE
IIVIN‘fLE

|
|
|
|

1.| Les réactifs

YAt h ] de
| @ L'éthyléne CH,—=CH, est une matiére premiére de base de 1 o
|

: : e E
| :inguzme chimique organique; produit en fort tonnage par vapﬂﬂﬂ‘l“ag
| d* en |

I ydrocarbures provenant de coupes pétrolidres.

. ‘ ud i
| @ Le dichlore est un produit noble et cotiteux alors que le chlorure d hyd
| Benc est meilleur marché

. 1.5.,
e ; (¢’est un sous-produit des chlorations ﬂl"E“.nm:j];.its
[ ient le dichlore a partir dy chlorure d'hydrogéne par 1a réaction
 de cacon) ;
I |
; 211C]+£{}2ﬂ{j|2+}119
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wg;i%

Cp | 1N

atomes g

au chlorure de vinyle CH,~=CHCI

‘éthylene - ,
o) substitution directe d’ou la nécessite

nne pas de réaction de

passagd
2]

do
| ’éthylene ne C2 .
tapes :

1d opt

i - ithane :
stape d’addition conduisant au dichloro-1, 2 étha
£

— une

CH,—=CH, + Cl, = CH,C—CH.Cl

ie d'une étape d’élimination :

CH,CI—CH,Cl > CH,=CHC + HCl

chlorure de vinyle

— suiY

|
I
|
I
!
|
I
|
|
|
|
I
|
|
|
1
|
l
|
|

|
|
|
: **Probleme n® 17.1. Formule d’un monomeére.

Un polymére a pour masse molaire moyenne

105000 g -mol™7; son degré de polymérisation moyen
est de 2500. Par combustion, il ne donne que de |'eau

et du dioxyde de carbone: son analvs '
: : e montr :
convient 14,3 % d'hydrogeéne. ! e

a) Donner la formule et le nom du monomére

b) Représenter I'enchain .
. Emen = -
taires du polymére. t de trois motifs éléemen-

Masses atomiques molajres
MH =1g- mol~1;  M(C) =12 g-mol-1,

a) La m . ;
asse molaire d'up motif €lémentaire est :

anﬂﬁ'_ 105000

n 2500 429 -mol-1,

|
|
!
|
|
|
|
!
|
|
|
|
|
!
!
|
|
I
|
|
|
I
|
|
|
l

A n
520t ni chi " fonnant que CO, et

€ du motif 20, ce polymare

éiémentaire peut

e —




————— o ———

Déterminons ¥ y 14,3 - 14,3 42 _
M 100 100

la masse molaire du motif élémentaire :

6

Exprimons
My=12x+y+ 16z=42 g-mol-!

12x+ 16z=42 -6 =36
x et z étant des nombres entiers, on vérifie que la seule Solution

I P e
possible es =0 et x=3

La formule du motif élémentaire est C3Hg. Le polymeére n'a pu étre
engendré que par polyaddition : le monomeére a nécessairement
méme formule que le motif élémentaire soit CsHg. Il s'agit du pro-

péne dont la formule développée est :

b) L'enchatnement de 3 motifs élémentaires s’écrit
CH, CH, CH,

I | I
CH—CH,—CH—CH,—CH—CH,—

Il s’agit du polypropyléne.

*Probléeme n° 17-2. Monomere d'un polymere chloré.

Un pol
Polymeére a pour masse molaire moyenne

87500 q. -1 3
environ EEIl 4?3! €1 pour degré de polymérisation moyen

S0n analyse chirn
mi e .
de chlore gt 33'4{1;': d"g“”"e quil contient 56,8 %

I'hydrogene. carbone; le reste étant de
1° Déterminer |3 f
; ormule
Préciser sa formy|e déveI:;:téE €t le nom du monomere.
El-

s ]
2° Donner le nem et la fo

- [ ) :
' Cli35,5
1° Masse molaire d'un meg;f élémenta;
dire: .

M 87
Mﬂ e SDD
m 1400 T%2.5g. -,
Soit C,H,Cl, la formule du Motif élémeonyai
airae.

248
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y _14.3. _14,3.42
M 100 100

Exprimons la masse molaire du motif élémentaire :

——,

My=12x+y+ 162=42 g-mol-1
12x+ 16z=42 -6 =36

x et z étant des nombres entiers, on vérifie que la

. Stan Seule Solutign
possible est :

z=0 et x=3
La formule du motif élémentaire est C,H,.
engendré que par polyaddition : le monomére a8 necessairement
méme formule que le motif élémentaire soit CsH;

- Il sagit du pro.
péne dont la formule développée est

Le polymére n'a pu étre

CHS__CH—_“CHE
b) L'enchatnement de 3 motifs élémentaires s’écrit
CH, CH, CH,

| I |
—CH—CHE—-CH—CHE—CH—CHE—
Il s"agit du Polypropyléne,

*Probléme no 17-2. Monomére d'un polymére chloré.

: Mmasse molaire moyenne
environ 1400, 7 bour degré de Polymérisation moyen

oNn anal i

de chlur:s; %ha'm‘q © montre qu‘jl contient 56,8 %
Vhydrogene ' de carbone le reste étant de
1 D

Ymere
Cﬂ:es len 9 - mol- .
2 @ 35,5
1° Masse molaire d°y

-_-_'-'-____- —.
Soit C,H,Cl, la formula gy Motif &)

ém ©Ntairg,
2438
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| B - O L L et e R ol b L LB L L L ) | lI',I’L.I:IUHE.i’]E Est :

100 % - (56,8 + 38,4) % =4,8 %
Exprimons les résultats de I'analyse :

12x_384. y_48. 355z 568

—

M 100" M 100° M 100
12x 35,5z vy M

384 568 48 100 0625

Dol l'on tire : x=2,;, y=3; z=1.
Le motif élementaire repond a la formule brute : C,H;CI; le polymére

correspondant ne peut étre obtenu que par polyaddition. Le mono-

mere a donc méme formule que le motif élémentaire : il s'agit du
chlorure de vinyle dont la formule développée est

CH,—CH—C]

2° Le polymeére résultant est le polychlorure de vinyle et se repré-
sente par la formule :

Cl

i
CH_C H o= I

**Probléme n°® 17-3. Polystyrene.

a) Le styréne est encore appelé vinylbenzene.
Donner la formule du styréne. Quel autre nom peut-on

encore lui attribuer?

b) Un polystyréne a une masse molaire moyenn'elde
155000 g - mol~ 1. Quel est son degré de polymerisa-

tion moyen.

¢) Représenter I'enchainement de trois motifs élémen-
taires dans une macromolécule de polystyrene.

d) Qu’advient-il si lors de la polymérisation du styrene,
on ajoute un peu de divinyl-1,4 benzéne au monomere?

Que! nom donne-t-on 3 ce phénomene?

Masses atomiques molaires :
M{H) =1g-mol-'; M({C)=12 g-mol~".

n
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5) Comme rindique le nom de vinylbenzéne, le styrg

ne
un groupe vinyle —CH=CH, {comme dans le chlorure gq

le benzénique; d'oli la f ® de Viny|
Cl—CH=CH,) sur un cycle benzenique; d ou fa tormule :

€.

On pourrait encore I'appeler phényléthyléne.
b) La masse molaire du styrene CgHg est :
M,=12x8+8=104g-mol~ .

Le polystyréne étant obtenu par polyaddition la masse molaire ¢'ype
macromolécule comportant n motifs monomeres est :

M=M,xn
d’oul le degré de polymérisation moyen :
_ M _ 155000

= 1490.
M, 104 o

c) L'enchainement de trois motifs éléementaires est :

CeHs CeHs CeHs
| I |
—CH—CH,—CH—CH 5—LH=EH~
d) Le divinyl-1,4 benzéne (ou 2 - ;
b 2 . paradivinylbenzéne) est un compose
bifonctionnel pnssédant deux groupes uinv[e EUEGEpﬂble de pFEndrE

CeHs
| CEHE
—CH I
H
IE 5 CeH, CeH
EH-CH--EHE“‘CH CH

o




»sprobléme n® 17-4. Polyméres et monomeéres.

On donne les formules des polymeres =
CH,
, \
8) C_CHZ_ " b) {CCIE_CHE-_'}H
I
CH,

O 0
I I
c) D“‘CHE—CHE_‘D_C_{CHE}{—C_ n

CH,4
|

|
SR COOCH, /,

1
f} \NH—{CH,)s—C—/-

Indiquer, dans chaque cas, la formule développee et le
nom des monoméres et préciser si le polymere a été
obtenu par polyaddition ou par polycondensation.

CH,
&) \“C=CH2: méthyfpropéne; polyaddition.

CH, "

Cl
b) N C=CH, : dichloro-1,1 éthyléne ; polyaddition.

c1”
¢) HO—CH,—CH,—OH : éthanediol-1,2 ou glycol et
HO—CO—{CH,),—CO—OH : acide hexanedioique ou acide adi-
pique; polycondensation conduisant & un polyester.
d) CH,=CH—CO—NH, : propénamide (ou acrylamide); polyaddi-

tion.
CH,;

l =
&) CH,=C—COO0—CH, : méthylpropénoate de méthyle, polyaddi-

tion.
f) H,N—[CH,);—COOH : acide amino-6 hexanoique; polyconden-

ceation condiiieant A un nalvamide



**Probléme n°® 17-5. Polyméres obtenys Par polyadq;
ition,

Donner la formule des polymeéres obtenus may .
" S a L]
tion des composeés suivants : Par polyagy;.

a) buténe-1
b) méthylpropéne
¢) acrylonitrile : CH,=CH—C=N

CH,

I
d) methacrylate de méthyle : CH,~C—COOCH,

Indiquer si ce dernier polymére appartient a la famille
des polyesters.

Conseil pratique :

Recherchez, dans les monoméres, le motif éthylénique qui va subir I
polyaddition ; disposez verticalement les substituants pUIS & QUvrezy

la double liaison. Vous obtenez le motif élémentaire qui sera placé
entre parenthéses et affecté de I'indice n.

a) buténe-1 : CH,—CH,—CH=CH,

CH, CH,
(IIHE d'ou : tIZHE
t|2H=t'.IH2 [lFIJH—CHE—}lﬂr
CH, CH,
2 ‘L:"'CH:—:- ey [N d) CHE-—(IJ—'
(12H3 n lCH_CHE— n {I:GDCH3 n
Ce dernier

: Polymeére posséde bien n fois la fonction ester, mais GEI'I?:
matei:; pu”:ée par la chaine macromoléculaire sous forme de rami
C ; 8

: e n'intervient donc pas pour assurer I'enchainement des
motifs monomares. Le poly

T
_ : mere d a été obtenu par polyaddition ©
N appartient pas 3 la famille des polyesters : c'est le Plexiglass.




=#Probleme N 1 7-0. Aeactons de polycondensation.

Ecrire les réactions de polycondensation réalisées sur
les monomeres suivants en prégisant la famille 3 laquelle
appartient le polymére obtenu.

a) acide butanedioique et butanediol-1,4

b) chlorure de butanedioyle et diamino-1,6 hexane
¢} anhydride phtalique et butanediol-1,4

d) acide téréphtalique et diamino-1,6 hexane

e) chlorure d’hexanedioyle et éthanediol

f) acide amino-12 dodécanoique.

O 0
| I
a) n HO—C—{CH,),—C—0H + n HO—(CH,),—0H —
O O
| |
HO—| C—(CH,}),—C—0—(CH,),—0—]J ,H + 2{n - 1)H,0

polyester

0 0
I |
b} n Cl—C—(CH,),—C—Cl + n H,;N—(CH,)s—NH, —
0 0
[ I ]
H—|HN—(CH,)g—NH—C—(CH,),—C—|, Cl + {2n — 1) HCI

polyamide : Nylon 6-4

c) Q
n  0O=C C=0 + n HO—(CH,),—OH —*

auf

HO—| C  C—O0—(CHp,—0—|H + (n=1) H0
i
0 O n




: + N HINﬂ{CHJ’H“NHi o
|
I —
i 0
!
i
- n
|
1
|
" 1
" [
1 | ! HO—CH,—CH,—OH —
) || @ nCi—C—(CH)—C—Cl + 1 7 -
i | [e) 0
q' i
:lI % : J | C CH.—O
E? 1 ll {2n = 1) HCl + Cl—| C—(CH,),—C—0—CH,—C i
g ! polyester
EE j d 0
o | ! : i
\ i L1 ) DHN—(CH,),,.—~C—0H —
nd | | 0
o | | :
I'l - H=IHN—(CH,),,—C—| OH + (n - 1) H,0
[,
* i : polyamide Nylon 12
i
! I
d I
eq | '
r i L -
Probléme peo 17-7. Rés;
| - Résineg ;
.y \1 | glycer Ophtaiiqueg.
St | I Le
44 ' § Tésines glyphtaleg util;
-C4 ]1 | 1 tures résulter.t de |3 réact?.fﬁs&:ans les vernis et pein-
chik || : ?Iyﬂgral} €t 'anhydrige unhqphta;‘-ife le Propanetriof (ou
R I el ),
0g 4l % Donner Ia formyle “Eveloppee oo d
pri | | B) En chauffany Progressiveme CUX réactifs,
Prl il : tout d’abord yne Molécule fing Nt leg Aot ‘
s ' pondant en suppogary eV ire | . °N Obtient
i | : groupes fonctionng| dlcopy ﬂn'r:;?tm“ Uf correg_
= & I
b & :1 i : ¢} Un chauffage piyg Poussg o i e losg
Loy :l I ment du produit. Expliquer nm.: Lra::iuit Par |, |
s b : ©osponsable de cette mogif . Al Précisey ). JUrcissq.
: H.I'__ : acﬁnn l




a) Le propanetriol présente un groupe hydroxyle sur chacun des trois
atomes de carbone de la chaine du propane :

CH,0H—CHOH—CH,OH.

L'anhydride phtalique est I"anhydride résultant de la déshydratation
intramoléculaire de I'acide orthophtalique. Sa formule est :

4#0

O
%
0

b} Dans un premier temps, on suppose que seuls les groupes —OH
des fonctions wlcoo! primaire ont réagi sur I"anhydride ; cela corres-
pond 3 une polycondensation analogue a celle observée dans le cas
du glycol. On obtient des macromolécules linéaires de formule :

B

C €—0—CH,—CH—CH,—0—
I |

L0 © OH 2l

¢) Par chauffage plus poussé, on observe un durcissement : celui-ci
résulte de la réticulation du polymeére qui s'effectue par pontage
entre plusieurs chalnes. Ce pontage fait intervenir les fonctions
alcool secondaire présentes au niveau des motifs glycéryle. Celles-ci
peuvent réagir avec I'anhydride pour donner des ponts ester entre
les chatnes comme l'indique schématiquement le dessin :

—C C—0—CH,—CH—CH,—0—
o |

0 O 0
c—o
oL
0O O O
[ l

g
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