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'LES IONS ET LES SOLUTIONS
AQUEUSES IONIQUES

1. Le chlorure de sodium
A — Les ions dans un corps pur et dans sa solution
aqueuse : role du solvant.

— Electrolyse du chlorure de sodium fondu et
de sa solution aqueuse.

2. Solutions acides, solutions basiques

— La solution d’acide chlorhydrique; I'ion H;0*;
définition et mesure du pH.

— La solution d’hydroxyde de sodium; pH de
différentes solutions.

— Réaction entre la solution d’acide n.r_onrvdn.
que et la solution d’hydroxyde de sodium.

3. Tests d’identification de quelques ions

faite sans le consentement
&.3 (loi du 11 mars 1957,
) , par quelgue procédé
ctionnée par les anticles 425 6t suivants
8utorise, aux termes des alinéas 2 ot 3 de
strictement réservées 4 l'usage privé du
ive: ot d'autre part, que

e D’abord, proposer une présentation concréte et tres
les chapitres peuvent étre traités en séances de TP-co!
réalisées et photographiées dans un laboratoire de lycée. Afi
exercant dans des établissements ou l'aide matérielle e
expérimentales (matériel, concentrations des solutions, n g
Nous signalons certaines expériences plus délicates qui sont

o Le deuxicme objectif des auteurs est de faire apparaitre aux
discipline qui intervient a la fois dans I'existence la plus quot
chauffage, produits alimentaires), dans I'activité industrielle et de r
de la vie organique (digestion, respiration). Les plus gros complex:
pétrole), les plus grandes usines de fabrication de produits chimiques.
d’expériences de classe a 1'échelle industrielle. Les illustrations de
liquides » et d’autres photographies proviennent directement de laboratoi
Il importe également de comprendre que, pour résoudre les pr
domestique qu’industrielle, I'écologie doit s’appuyer sur la chim -
e Le plan du manuel a été congu de facon & permettre aux professe s de
du cours, d’une batterie d’exercices qu’ils pourront utiliser tout au a:mﬁm@r
les chapitres traités en comporteront moins ou de plus difficiles. (Le
constitue une réserve importante de textes.)

— La premiere partie du livre (soit les trois premiers chapitres) est une
rencontrées par les éléves dans le premier cycle, et a pour objectif de traiter
des «équations bilans ». Un tres grand nombre de réactions chimiques (tant dq
que de chimie organique), sans intervention d’ions, y sont envisagées et la 10
analysée de fagon tres détaillée. ; prsrece

Le premier chapitre nous a semblé offrir une bonne occasion d’illustrer sur
le probleme de I'eau, des opérations courantes en physico-chimie (dé
au laboratoire que dans I’industrie.

— La deuxieme partie du livre constitue la partie descriptive de la struct
abordons d’abord la structure de I’atome et la classification périodique di
tout €leve doit savoir se référer et que nous avons volontairement située
pour qu’elle soit intantanément accessible. (Elle est accompagnée d'une

éléments avec leurs masses molaires atomiques.) Puis un chapitre traite des no!
de covalence et la structure des molécules.

— La troisieme partie étudie la chimie des solutions et la notion de pH est
tres expérimentale. Mais les propriétés chimiques des solutions, donc des ions
ne sont pas négligées. Nous présentons successivement, les propriétés d

des bases, la réaction acido-basique, de telle sorte que le dernie
réactions qui ont été déja rencontrées tout au long du livre. Un index sit
permet de retrouver rapidement les propriétés des COIPS purs rencontrés t

® L’ordre de présentation n’est toutefois pas contraignant pour
commencer son cours par la partie de chimie moderne, c’est-3
chapitre comporte des exercices corrigés, de trés nombreux
(indiqués par des astérisques), un ou plusieurs documents

.

e Nous souhaitons que ce manuel apparaisse aux professeurs cor
agréable auquel ils puissent renvoyer leurs éléves. Conscient d°
dicté par un désir d’efficacité pédagogique, nous accueillerons
les remarques et critiques qui nous seraient faites. .
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Longueur
Unité légale
meétre; symbole : m
Sous-multiples
décimeétre : 1 dm=10""m
centimétre : 1 cm=10"2 m
millimétre : 1 mm=10""> m
micrometre : 1 pm=10"°m
nanometre : 1 nm=10""m

Volume

e Unité legale
e métre cube; symbole : m*

o Sous-multiples
le décimetre cube : 1 dm*=10"> m?
le centimétre cube : 1 cm*=10"2 dm’=10"° m*
le millimetre cube : 1 mm® = 10~ cm®

Unite usuelle

litre : symbole : 1

11=1dm>=10"> m*
millilitre : 1 ml=10"*1=1 cm?

Masse

e Unite légale
le kilogramme; symbole : kg

»



ements

1 physiques‘des gan

sants du

ou des combustibles
ole, gaz naturel) sont le

les différences essentielles entre
es et les corps purs et nous

encore sous forme de gouttelettes tres fines dans
les nuages, les brouillards...;

— a 'état d’eau solide dans les cristaux de neige
ou de glace. y

La répartition des ressources disponibles, éva-
Juées a 1.4:10'® m3, est la suivante :

— atmosphere. i ... ... 0,001 %
— lacs et rivieres.......... 0,014 % smoinsde 1 %
— eaux souterraines...... 0,605 %
— glaciers et glace polaire .................... =2 %
e QCEATISS e e nih s o st e e s s plus de 97 %

2. Evaluation des besoins

Actuellement, la demande est mfic.mm en
«moyenne mondiale» a 500 m® par habitant et
par an.

L’eau, substance capitale pour la vie (le corps
humain comporte plus de 70 % d’eau) et pour
Iactivité humaine, se trouve généralement mélan-
gée a d’autres substances.

L’eau naturelle la plus pure dont on puisse
disposer est 'eau de pluie, recueillie loin des
usines et des villes.

S\

Mais comment, & partir d’eaux saumatres("’,
d’eaux fluviales ou d’eaux usées (fig. 1), obtenir
de I'eau limpide, débarrassée des corps dissous
indésirables, tels que le sel?

Dans le cadre de la chimie, nous ne traitons pas
le E‘ozo:..o, important certes, de la pureté
bactériologique de I'eau.

9,

(") Saumitre = salé.

2/ Traitements _u__m i
des eaux. Séparation
constituants d’un mél

1. Obtention d’une eau limpide : _
décantation-filtration

C:o eau prélevée n'importe ou (mer, riviere,
¢tang, égolit) est en général trouble. Elle contient
en particulier des particules solides en suspension
(terre, algues, brindilles...).

C’est un exemple de mélange hétérogene.

Pour obtenir une eau limpide, on procede par
étapes.

a. La decantation

Elle consiste a laisser reposer le liquide trouble
(fig. 2). Les particules les plus denses tombent
spontanément au fond sous I’action de leur poids.
La décantation ne permet pas toutefois d’éliminer
dans un délai raisonnable toutes les particules en
suspension. Certaines tombent trés lentement et
d’autres, trop légeres, restent indéfiniment en
suspension.

b. La filtration

Elle complete la décantation. Dans le traitement
industriel des eaux, les filtres sont constitués de
grandes épaisseurs de sable siliceux. Au labora-
toire nous utilisons du papier filtre (fig. 3).

o Expérience : Filtrons une eau salée boueuse,

que nous avons laissé décanter au préalable.

¢ Le long d'un agitateur tenu obliquement au-
dessus de I'entonnoir, muni d’un cornet de papier
filtre, nous laissons s'écouler I’eau décantée
(fig. 4). Le papier filtre se recouvre d’une boue :
le résidu, alors qu’un liquide limpide s'écoule
dans le becher : le filtrat.

EIG. 1. Bassi~ de décantation des eaux usées.

\ yol DRt




n bec Bunsen, il faut _.ME:.E

. d'a approcher I'allumette enflammée de
e minée. La flamme obtenue est
de couleur jaune, chargée de

il .ules de carbone qui noircit le fond des
, M-.smwmaﬂﬂwm.uo”wsvmgaa. est comprise entre .8% °C et
600 °C. Il faut ouvrir la virole pour obtenit :mm wnwaa
plus chaude, reconnaissable a la présence A&_.:_ cone
bleu a sa base. La grille, placée sur le trépie qrw _um_.__.
role de diffuser la chaleur et donc de chauffer

uniformément le fond du récipient (fig. Sa et b).

ole. Pour allumer u

quelquef;

ssion d’air peut étre

percée de trous : la A la fin de I’ébullition, il subsiste au fond de la

capsule des cristaux blancs. .On:a m<mvo_‘w:o= a
sec ne permet de recueillir ni la vapeur d’eau ni

les gaz dissous (fig. 64, b et c).

FIG. 6a. Filtrat en cours FIG. 6b. Cristaux blancs aprés évaporation.

d'ébullition.

B

b. Distillation

mo—: illustrer cette méthode, nous choisissons un
:m:&n .::6:._9 coloré en bleu, obtenu par
dissolution de sulfate de cuivre dans I’eau (fig. 7).

o Description du dispositif

Versons ce liquide dans un ballon, muni d’un

réfrigérant et portons-le a ébullition.

Un thermometre situé a I'entrée du réfrigérant
permet de suivre la température 6, de la vapeur
d’eau  obtenue, tandis qu'un deuxiéme
thermometre, placé dans le liquide, indique la

température 6, de celui-ci (fig. 8).

e Observations

Le liquide recueilli dans le bécher appelé distillat,
est incolore.

La température 8, de la vapeur reste constante
tout au long de I’ébullition. Elle se fixe a 100 °C.
La température #, du liquide dépasse 100 °C et

continue d’augmenter, alors que 6, est déja
stabilisée (fig. 9).

Si.nous portons le distillat obtenu a ébullition, la
température du liquide est la méme que celle de
la vapeur et reste constamment égale a 100 °C.
Les propriétés du second distillat sont identiques
a celles du premier.

TRANSFORMATIONS PHYSIQUES DE LA MATIERE




.@w» manchon d'air (fig. 10).
; fé au bain-marie et la
u thymol est relevée toutes les
. 1la). fl

e 0 atteint 50 °C, la premiere goutte de
1 liquide apparait. Bien que I'on continue
hauffer, la température du thymol se fixe a
50 °C. La chaleur fournie au mE:ﬂo_ sert a le
faire passer de I'état solide a I'état liquide.
Lorsque le dernier cristal de thymol est fondu,
~ la température s'éleve de nouveau. Arrétons le
chauffage vers 60 °C et plongeons le 2.&@.
entouré de son manchon, dans un bain d’eau
froide (fig. 11b). o, -

Au cours du _,o?oa_mmoanﬁ a:. liquide, grattons
les parois internes du tube a I'aide d’un agitateur

f(min) | 0|05 1 [1,5( 2 |2,5| 3 3,5

9.(2C) | 50| 50|50 |50 |51 |52,5| 55 |58.5
) fusion du thymol
60. :
58 .
56 .
: est un des constituants des /
tes de thym et de serpolet.) 54l /
nant les paillettes de thymol /
de plus grand diametre
F - 52
£ ST
2 solide =~——liquide
BOIE el s D b (e
48
solide
t(min)

e AN A W)

G

iz

de thymol apparait. La te
jusqu'a disparition de la
thymol liquide, puis la températu
solide obtenu décroit de nouve

Remarque : Cette expérience peut étre
avec du naphtaléne ou du paradichlorol .unw\m.

Tout corps pur posséede une températur
fusion égale a sa température de solidificatio
et caractéristique de ce corps pur pour
pression donnée. Tant que coexistent le liquide
et le solide, la température du corps reste
constante.

f SR TRTER

£(min) | (0] 10,55 (LS RIS N2 2SR IRSTRIRS S

6 (°C) [59| 55 | 51 | 50| 50 [ 50 |50 | 50

t(min) | 4|45 5 |55 6 [65(7 |73

0 (°C) 50| 50 [49,5| 49 | 48,5| 48 |47 | 45,5

0
28 solidification du thymol

physiques, caractér
qu'en général,

d’état d’un mélange
transformations.

liquide =——— solide

48

42

40
0 1 2

FIG. 115



ée et sous une pression
une masse volumique
uide ou un solide,

t de la pression est
olumique de I’eau liquide

mi-'=1kg-1-' = 10°kg-m~>.

un solide ou d’un liquide est
la masse m du solide ou du
masse m, d’un égal volume

=7,86gecm ® d (fer)=7,86
.a densité d’un gaz est le rapport de la
se m du gaz a la masse m, d’un égal

ression.

 volumique de I’air, u est la masse
3 air et le gaz étant pris dans

B

=2 069
Bas
ense que I'air. Alors
1e d’un gaz dépend de sa
ssion, la densité d’un gaz
us reviendrons sur les

Autres criteres de
pureté

tés physiques pouvant servir de

4 :
autres proprie 3
g t étudiées dans des cours

critéres de pureté seron

ultérieurs.

Citons :

— la résistivité en électricité,

__ P’indice de réfraction en optique (fig. 13).
L’ensemble de toutes ses constantes physi-
ques constitue la carte d’identité d’un corps
pur.

La vérification d’un seul critere de pureté ne

permet pas de conclure qu’un corps est pur. De

plus, on ne peut affirmer qu’un corps est pur que
dans la limite des performances des méthodes
utilisées. :

Des constantes physiques de quelques corps purs

sont relevées dans le tableau ci-contre.

Toutes les valeurs indiquées dans ce tableau sont

mesurées sous la pression atmosphérique

normale.

EEEEETE

FIG. 13. Diamant taillé. Son éclat est lié¢ a son indice

5/ Autres techniques
de séparation

o

fm mmvwmwaon des constituants ou fractionnement
d’un \Bm_wzmo utilise des méthodes physiques
mmmvﬁ.n.m a chaque mélange a traiter. Ces métho-
des utilisent les propriétés spécifiques des consti-
tuants du Bm._w:mo : différences de solubilité, de
masse <o_=5_n:n. de propriétés Ewmsm:ncnm. de
<“~ommo de diffusion a travers une paroi vo::._mn
etc. .

]

aluminium
carbone solide .
cuivre solide
étain ; solide
fer solide
mercure liquide
or solide
platine solide
plomb solide i
sodium solide
chlorure de sodium solide
soufre solide
zinc solide
naphtaléne solide
paradichlorobenzeéne solide

eau liquide
éthanol (alcool) liquide
éther liquide —116
acétone liquide -95
ammoniac gaz =77
argon gaz —189
diazote gaz —210
dichlore gaz —102
dihydrogéne gaz =259
dioxygene gaz 2 —218
dioxyde de carbone gaz se sublime a : —78.,5 °C
hélium r gaz — ne se solidifie pas

i. Cas des mélanges hétérogenes
a. Les melanges de solides

La métallurgie procéde, dans un premier temps,
a la séparation de la gangue du minerai en
utilisant des différences de propriétés physiques
telles que :

la dimension des grains (tamisage),

la densité,

le mouillage par des liquides (flottation): selon le
liquide choisi pour mouiller le minerai, ce sont
les particules contenant tel ou tel constituant qui
flottent; cette méthode, sélective, permet de
séparer plusieurs constituants d’un  méme
melange,

les propriétés magnétiques (triage magnétique des
minerais ferreux).

o Expérience : Approchons un aimant de la
poudre grisatre, obtenue en mélangeant de la
limaille de fer avec du soufre en poudre (fig. 14).
La limaille de fer se fixe sur I’aimant, tandis que
le soufre jaune reste dans la soucoupe.

TRANSFORMATIONS PHYSIQUES DE LA MATIERE




particules solides.
tion déja étudiées,

n des globules sanguins).
chnique s’applique aussi aux
tion de la creme du lait).

ﬁw:.mom. homogenes
1ges gazeux

n mélange de diazote (78 % en
xygene (21 %), gaz rares (<1 %),
1, dioxyde de carbone, essen-
séparer les constituants de I'air,

en le portant a une température
1 obtient de Iair liquide. Il commence

tieind,

1ug p "
on de 80000 tours par minyte -
logiques peuvent étre séparées

FIG. 16. Le
133 tison brile dans
Ty lair liquide.

3 bouillir 2 —193 °C sous la pression atmosphérique

2

normale. Au cours de I’ébullition, la température

de I'air liquide évolue de —193 °C 2 -183 °C, ce qui
confirme qu’il s’agit d’un mélange. Au début de
I’ébullition, se dégage du diazote, alors qu’a la fin
de Iébullition, il ne reste plus que du dioxygene
(fig. 16). On a réalisé une distillation fractionnée
de lair liquide.

o L’uranium naturel est un mélange d uranium
235 et d'uranium 238. que I'on doit enrichir en
uranjum 235 pour obtenir le «combustible»
nucléaire. L’enrichissement se fait u partir de
’hexafluorure d'uranium gazeux, soit par diffu-
sion gazeuse a travers des parois poreuses, soit
par ultra-centrifugation dans des «bols» de

centrifugeuses, qui tournent a raison de

50000 tours par minute, ou plus. (Voir «Pour

approfondir», chapitre 2.)

e Le mélange benzene-éthanol et certains mélan-
ges d’hydrocarbures, dont la séparation par
distillation est difficile, peuvent étre séparés par
chromatographie gazeuse (fig. 17).

FIG. 17. Chromatographie de laboratoire - on voit
deux ﬁie,::mn capillaires enroulées: leur diamétre va de
0.25 pm a 0,32 um, leur longueur moyenne est de 25 m;
cette longueur peut atteindre 200 m. |

b. Les solutions

Des solides ou des gaz peuvent étre dissous par
certains liquides appelés solvants. Le mélange
obtenu s’appelle une solution et la substance
dissoute porte le nom de soluté. Des notions
relatives aux solutions (solubilité, concentration)
sont introduites en téte des exercices proposeés.
Elles sont reprises au chapitre 6.

e L’eau est un excellent solvant, qui dissout de
nombreux solides, des sels minéraux tels que le
chlorure de sodium (sel), de petites quantités de

gaz, tels que le dioxygene, indispensable a la vie
aquatique.

e L. 'éthanol (alcool ordinaire), I'éther, 1'acétone,
le benzene sont aussi de bons solvants.

La solubilité d’une substance dépend de la nature
du solvant. Ainsi, I'iode est plus soluble dans le
benzéne que dans [Ieau. Certains mélanges
pourront étre fractionnés grace a une extraction
par solvants sélectifs (utilisée en parfumerie)
(fig. 18).

e Le pétrole brut est un mélange tres complexe
d’hydrocarbures liquides contenant en solution
des hydrocarbures gazeux et solides. Son frac-
tionnement s'effectue par distillation sous la
pression atmosphérique (ou sous pression

ite). Suivant leurs températures d’ébullition,
nstituants seront recueillis a des niveaux
de la tour de distillation. Il s’agit d'une
ition fractionnée (fig. 19a, b, ¢).

TRANSFORMATIONS PHYSIQUES DE LA MATIERE

4 b. Tour de distillation en

¢. Schéma du platean de distillatio
v . ¢
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graphie simple sur papier filtre.
comme solvant, entraine les colorants
taches de feutre trés fines. Le colorant
iné par le solvant plus lentement que les
La limite atteinte par l'alcool est le

jusqu’a 24 amino-acides

: . éparer R
permet de separl trés petites quantités dans

différents, présents €n
un mélange-

\\\\\\\\\\
6/Condusion

< oment 3 un mélange, un corps pur

irem
”ﬁc.“-””&_.g par un ensemble de constantes
physiques qui permettent de D’identifier.

Les températures de n_.w._neu_a:n a.mm».
(fusion, ébullition sous une pression donnée)
et la masse volumique font partie de ces
criteres de pureté.

o Les méthodes physiques permettent de
séparer les constituants d’un mélange, mais
n’altérent pas les corps purs qu'il contient.

o Les proportions relatives des constituants
d’un mélange peuvent varier de facon

continue.
(Il existe différentes eaux de mer, différents

pétroles.)

Le traitemen

L’eau est indispensable a la vie

L’accroissement de la population, les progrés de
I'hygiéne, I'industrialisation croissante font, que
dans notre société, les besoins en eau sont de
plus en plus grands. Divers problémes se posent :

1° L’épuration des eaux naturelles

Pour étre consommée, I'eau doit étre potable.
Depuis  déja  longtemps  dans les pays
industrialisés, I'eau «naturellement pure» est de
plus en plus rare (eau de source...). Il faut
toujours davantage faire appel aux eaux de
surface (riviéres, lacs...). Ces eaux « naturelles »
doivent étre épurées. Elles contiennent des
matieres en suspension qu'il faut éliminer et des
bactéries, des virus qu'il faut détruire. Actuelle-
ment I'eau est épurée en trois étapes principales :
passage de I'eau a travers des tamis

ation de I'eau en utilisant la décantation
e grandes cuves, puis la filtration

2fection soit a I'aide de dichlore ou de ses

sés (eau de Javel) soit a I'aide d'ozone

trioxygene O,) (fig. 1).

FIG. 1. Trois ozoneurs de 550 tubes.
Débit : 240000 m” par jour.

2° L’eau et I’industrie

L’eau est trés utilisée dans I'industrie; par
exemple comme élément entrant dans Ja fabrica-
tion d’un composé, comme agent de refroidisse-
ment ou comme fluide dans les centrales thermi-
ques ou nucléaires. Chaque utilisation nécessite
des traitements adaptés tres complexes, basés sur'
la filtration et la déminéralisation (fig. 2).

TRANSFORMATIONS PHYSIQUES DE [A MATIERE

tinu d'échangeurs d’ions.

3° Le dessalement et

Certaines régions du globe sont dépo
douce. Alors il est nécessaire de ren
mer propre a la consommation. Depu
années, le procédé d’osmose inverse
Une membrane semi-perméable &%@
tions salines de concentrations différ
dispositif établit une différence de pi
les deux solutions et cela entrain
I'eau pure vers la solution Ia :
obtient ainsi de I'eau dont la t
compatible avec I'alimentation h
lement le distillateur a balayage pe

)

(fig. 3).



de 300 litres et peut atteindre 400 voire 500 litres”
dans les capitales) ou des rejets industriels
pollués, doivent étre épurées avant leur retour au
milieu naturel. Clest le role des stations

d’épuration.

>

2° Fonctionnement d'une station d’épuration

a. Traitemenls mécaniqies

L’eau passe, tout d'abord, & travers des grilles
plus ou moins fines qui arrétent les detritus
(chiffon, feuilles, gravier, etc.). Puis elle circule
dans un apparcil nommé - dessableur-
dégraisseur ». Le dessablage permet d'¢vacue
sable qui se dépose au fond du recip
dégraissage d'éliminer les corps flottants
importants : graisses, fibres, poils, efc. |
ensuile  stockée dans de grandes
circulaires : les décanteurs, Ceux-<r sont
de ricleurs; au fond pour climiner les
déposées ¢t en surface pour les corps f

r le
'

!
I

b. L'épuration biologique

La pollution de nature organique esf la p
car les matieres carbonées diverses, con
du dioxygene el modifient alors 'équilit
gique des rivicres. Les technigues d'ope
biologique accélérent et concentrent les pr
biologiques naturels qui, il ¥ a quelgue
suffisalent & assurer la  profec
I'environnement de 'homme. L'épuration
réalisée dans un véritable « réacteur biologique
L’eau polluée est mise en présence de bacteries
et de dioxygene. Des boues, formées de déchet
biologiques qui se déposent au fond de | c
sont séparées de I'eau. Par la suite ces boucs
sont traitées afin d'étre éliminées

sn

¢. Les opérations de traitements dits tertiaires

L'¢puration biologique ne permet pas d'éliminer
les Mﬁﬂoﬁm polluants non biodégradables, qui le
sont, au oﬂ.ﬁwﬂo par des procédés d'épuration
gﬁéﬂc@. Des réactions chimiques, assez
oe._wn.mnxow« provoquent la formation de boues qui
‘ om-gza .8.&3—5@ non biodégradables.

des  L’eau est, enfin, filtrée sur du sable. Elle atteint
b alors un ~degré d’épuration.

et d’étain contenues dans ~auswg;ﬁ

e

r.mnrnua_eznawgo&gtl.nluq
masse m=u XV : o

soit m=80 g

En admettant qu'au cours de la formation de I'alliage.

il 0’y a pas de variation de volume, nous pouvons
ccrife ¢ -

V=V+V, ; (1)
ou V, el V; représentent les volumes respectifs de
cuivre et d étam ¢

Les masses my et my de cuivre et J'étain, contenues
dans 'alliage sont telles que ©

Vie— et Vy=—=
iy My

89 g-cm ! et py=lIgem”’

e La solubilite d'un soluté dans un solvant
solute que 'on peut dissoudre dans un litre
et une température données.
» Concentration e -
La concentration d'une solution, exprimée
la quantité de soluté dissoute dans un litre
Exemples : : <+ =
St deux litres d'eau salée renferment 50 g de
la concentration de cette solution est
- masse de soluté
volume de solution”
Si un litre d’eau a dissous 1
la solution en dioxygene e




.ia&sd de ﬁﬂn« ?5.—_ faire 3:&.« pour I° noaw.z.ma fes %5
o “un litre d'eau liquide? 0=f(1).

39 Ce litre d'eau liquide est chauffé et :.E;E_,Bm b 58 Lo subsame R A m%&w-om

intégralement en vapeur de masse volumique 0,6 g+ ! ! Conclure s e GHlorur ¢ terite

dans les conditions de. 'expérience. Quel est le volume de cristallisation) o6 g5 RGN

oceupé par la vapeur d’eau? ire:
< 14*

- 10* : Comparer les volumes occupés par | kg d'eau
Vous filtrez puis distillez du café sucré présentant un et | kg de mercure.
dépdt (marc). Précisez a quels moments s’effectue En dessous de quelle température un thermométre 4
1"élimination de la coloration, du sucre et du marc. : mercure ne peut-il plus étre utilisé? (voir E@E&. :

1 s :

ﬂ<
Le chlorure d’hydrogéne et I'ammoniac sont deux gaz Mvn: H_“ﬂ__%mﬁﬂ MM:umou”w:M_m_M:_w ___annow.wﬂe_ﬂn nwo d@nﬁ%

de densités respectives d,=125 et d,=0,59, trés est 300 g-1"'. On compléte a 100 cm® avec mﬂ Peau
solubles dans 1'eau. On peut les préparer simplement distillée. 0 g v g
au laboratoire, en faisant bouillir leurs solutions

commerciales concentrées. 1° Quelle sera la concentration massique de la ue?neﬂ
Faire les schémas des montages, en précisant si le tube obtenue? 3 :

a dégagement doit plonger dans la solution et si le gaz 2 2° Quelle masse de chlorure de sodium peut-on
est recueilli dans un flacon dont le col est tourné vers recueillir par évaporation compléte de ces —Sniumﬂ

le bas ou vers le haut. solution?

¥ 2%* x 16**

La solubilité dans 'eau du dioxyde de carbone est Etude des températures de fusion des mélanges ?a&ﬂ-
—0.891:1"" a4 20°C. Celle du dioxygéne vaut :@E -nickel en ?:.QS: de N\@.E. 853.9_.50:” Qwu
0,=3,0-10721-1"". GEEEW\.M sont des J:Ew&. appelés cupro-nickels; ils ont

B de nombreuses applications pratiques.
Déterminer les masses maximales de dioxygene et de . EE RIAUL I
dioxyde de carbone que I'on peut dissoudre mmvm.qm_:ni Le tableau ci-dessous donne les tempérafures de fusion
%n:ﬁﬂﬁ.u.n de sodium) dans 125 cm® d’eau sachant que la masse <o_:BE:o du des mélanges en fonction du pourcentage, en Bﬂua.

iyer de donner une dioxyde de carbone vaut w;=1.84- _o M\nB et que du cuivre contenu dans le Bo_mnwn‘
celle du n_Oxv\mnsn vaut p,=1,33-10"2 g/cm’, a 20 °C. {

mluE.nm:Swn de

13** _ cuivre dans le
Un flacon, sur I'étiquette duquel est inscrit «chlorure melange solide
de fer 111 », contient des cristaux jaunes. On ignore si . = ;
ce composé a fixé de I'eau en cristallisant. On chauffe, température de
dans un tube 4 essais, placé dans un bain-marie, “?m_oz (&)
quelgues grammes de ce corps et on qn_w<n sa
température ¢ toutes les minutes.

le

_ﬂ._,, -m rompre. Essayer pourcentage de

£ (min) cuivre dans le
mélange solide

6 (°C)
§ température de
fusion (°C)

t (min)

s:_ bout de 8 minutes, il ne reste plus de solide.
Oa laisse ensuite refroidir le liquide rouille obtenu et
3 note ;M.E-&n.vm_.ﬁza au cours du refroidissement.

TRANSFORMATIONS 365%3
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a pour but de dégager Ja notion
&—?Emao et de présenter les consti-
iere. L’introduction des formules
 de corps purs usuels nous permettra
aborder relativement tot les équations
°$ et leur bilan quantitatif (chapitre 3).
@mﬂu approfondie des atomes, ions,
- cristaux, ainsi que des modes de
Ique, sera faite dans les chapitres 4,

ger la limaille de fer et la poudre

en n'importe quelles proportions. Ie
e les propriétés de chacun de ses

Nous pouvons séparer le fer du
e magnétique.

u test chimique suivant :

ution d’acide chlorhydrique sur
ig. 1) et sur le soufre d'autre
froid et donne un dégagement

ygéne, qui détonne en présence
_e soufre ne réagit pas avec Ja
i

FIG. 1. Action de I'acide chlorhydrique sur le fer.

FIG. 2. Réaction du fer avec le
soufre sur une brique.

e Réaction chimique entre le fer et le soufre

Mélangeons 100 g de soufre et 175 g de fer
(proportions justifiées plus loin) et disposons
cette poudre grise sur une brique en un fin cordon
(fig. 2). Le chauffage en un point du mélange
amorce la réaction, qui se propage de proche en
proche et transforme la poudre en un solide
gris-noir. L’aimant ne permet plus de séparer le
fer du soufre.

Les caractéristiques spécifiques du soufre et du fer
ont disparu.

Introduisons un peti f;. e
dans un tube 3 essais ,% n:wu Mwm.u
la solution d’acide chlorhydrig,
incolore, nauséabond se g ge "
ble de confondre avec le dih
sulfure d’hydrogene (fig. 3).
Le solide obtenu ne se ¢
solution d’acide nEo_‘:Eo.Buona
ni comme le soufre. I]
pur, composé de soufre et go
sulfure de fer, dont | :
1193 °C et la masse v, i 8 _.w_.. ,<mm~
Ces caractéristiques i eal
celles du soufre.

Iy a eu réaction chimique entre |e fer et le

soufre, qui ne sont plus reconnaissables en tant
que tels dans le produit formé.

La synthése a combiné e fer et le soufre dans

des proportions bien définies, appelées proportions
stechiométriques.

composé de

Remarque : Si on réalise la réaction chimique
avec un mélange de soufre et de fer dans des
proportions différentes, on obtient encore du
sulfure de fer, mais il reste soit du soufre, soit
du fer qui n’a pas réagi.

FIG. 3. Action de I'acide chlorhydrique Y s
sur le sulfure de fer. Un papier imprégné réagissent toujours

de nitrate de plomb noircit au contact - es produits
du sulfure d’hydrogene.

gouttelettes
de mercure

K Des
FIG. 4. Analyse de | a\diﬁ de !«R.:R. 5
gouttelettes de mercure se déposent sur la paroi
froide du tube.



L P Jame, véngit & chaud avec
o U mOuVERU COrps pur ¢ e

’ for i a4 frod avec unc FIG. 5. Combustion d'un flacon de sulfure d’ hydrogéne
> chlorhwdnigue. La réaction pro- avec 'air @ formation d'un dépot de soufre
¢ désagréable @ le  sulfure

: d'enflammer e sulfure
J ‘siﬁdgmrnﬁagq
e S représente fa combustion d° un flacon

i Cette sene de réactions chimiques a
omme point de départ et comme point d'arrivée
corps pur soufre. Dans les €tapes inter

gires, le corps pur soufre n'apparait pas,
: tout au long de

A FIG. 7a. Réduction de loxyde di
cuivre par le carbone

FIG. 7b. Contenu du tube ap
réaction : la couleur rouge ¢

du cuivre (une partie du me
initial n'a pas réagi).
A 4

L'élément cuiyre
Réalisons trois séries de téactions

point de départ ef point o'
métallique.

1™ série

uwuing

» Oxydation du cuivre métal ’
de 'air Gaclan ' -
Chauffons une plaque de cuivre, bie

0 décapée,
dans la flamme d'un bec Bunsen (fig. 6). Le

métal rouge se recouvre d'une pellicule noire,
formée de grains d'oxyde de cuivre [].

* w&:ﬁ?: de I'oxyde de cuivre [1 par le carbone
Mélangeons de I'oxyde de cuivre I, noir, aveg
du charbon de bois pulvérulent (fig. 7a et by,
Le melange fortement chauffé se transforme peu
a peu. Un dépdt rouge o aspect  metallique
apparait sur les parois du tube : ¢'est le métal
cuivre.

b. 2° série

o Attaque du cuivre par I'acide nitrique

Dans un tube & essais, introduisons un morceau
ure de cuivre et versons sur le métal
e solution d'acide nitrique (fig. 8). La
1 devient bleue tandis que des vapeurs
isses  se dégagent. Au bout de quelques
>s, le morceau de cuivre a disparu. La
sleue obtenue est une solution de nitrate
vre II.

* du cui
¢ nitrique. v

cuivre 1

FIG. 1

s i e L

FIG. 9. Action du fer sur la solution de mitrate de

Pramyformation de ;1?:;5%‘.
axvvde de Ok I par vhakffage.

creuset en pyrex. L'h X
transforme en une E
cuivre II (fig. 11}, ,

d. Conclusion




monoxyde de carbone
dioxyde de carbone
sulfure d’hydrogene SetH

chlorure de sodium Na et Cl
nitrate de cuivre I N, O et Cu

" | carbonate de calcium G, O ¢t Ca
sulfate de cuivre S. O et Cu ;

Notons que le suffixe «ate» indique la présence
de I’élément oxygene.

c¢. Conservation des elements

chimiques”

Dans toute réaction chimique, chacun des
éléments chimiques présents dans les réac-
tifs se retrouve dans les produits formes.

hydrargyre

Par conséquent. la quantit¢ d’un ¢lément donne
est constante sur terre. Les réactions chimiques

naturelles ou réalisées par 'homme font passer
les éléments d'un corps a un autre, mais n'en

Bl modifient pas la quantité. Certains ¢léments so
- wolfram présents dans des régions trés localisées sur terre
(mines de métaux par exemple). Or I'"homme a

tendance a disperser ces ¢léments (déchets, r
a la mer...), qui deviennent ainsi plus dif
ment accessibles.

3/Les atomes

C—w corps pur simple est formé d'un élément
chimique unique. I est constitué¢ de particules
toutes identiques qui sont les atomes caractéri-
sant cet élement chimique.

1. Un modéle d’atome

Actuellement, les propriétés chimiques des corps
PUIS peuvent etre interprétées i partir d’un
modele unique d'atome, élaboré au début du

(1) Cette Ioi est due & Lavoisier (1743 imi

(1) Cetie loi est ¢ 743-1794), chimiste § is
A.E,Bg::&an la non fature des élé s nZBE:Q.,M”mN”
m&.vw S purs composés. Il créa en particalier les termes
‘d’oxygene, hydrogene et azote.

i
A

et d'électrons de charge négative nﬁg_wu .
autour du noyau.

e L’électron est caractérisé par sa masse iad
par une charge élémentaire négative g.=—e.

e Le noyau est formé de particules appelées
nucléons. Ces particules sont soit des protons,
possédant chacun une charge positive g,=+e,
soit des neutrons non chargeés.

La masse m, d'un proton est trés voisine de la
masse 7, d'un neutron.

| & 1,6:10°°C

me | 9,110 " kg
1.67265-10 kg

1,67496- 10" k ¥ R 1 -
— o Isotopes : les atome
chimique ne sont pas nés
Les noyaux de

leur nombre de

Pour un atome :
le nombre Z des protons s’appelle
numero atomique (ou nombre de charge).
le nombre A des nucléons s’appelle
nombre de masse.
Le symbole d'un noyau d’atome est
L ou X est le symbole de I'élément
chimique.

En général, chaque isotope est
nom de I'élément chimic
du nombre de

: : appelés
Si nous désignons par N le nombre de uranium Num%

neutrons, A =7+ N.
I.'atome, edifice  neutre,  comporte
7 ¢lectrons, ¢'est-a-dire autant d’électrons

que de protons.

isotopes :
— le chlore 35

— le chlore 37, de

Exemple : L'atome de sodium, dont le noyau est :
représenté par ;,;Na, est constitue :

11 protons

d’un novau qui comporte et
23— 11 = 12 neutrons

et de 11 électrons qui circulent autour du noyau.

(1) Rutherford (1871-1937) ; physicien anglais. Prix Nobel de
Chimie en 1908.
(2) Thomson J.-J. (1856-1940) = physicien anglais. Prix Nobel
de Physique en 1906,

(3) Perrin Jean (1870-1942) : physicien frangais.
Physique en 1926.
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=
1«
S

Chare

um Na perd facilement un
L’ion sodium formé possede
et Z—1=10 électrons. II
entaire positive de valeur

noyau
12 neutrons
11 protons

10 électrons
charge: 11e — 10e=e

e de .me:mmmca Mg peut perdre
s. L'ion magnésium, qui possede
ns et Z—2=10 électrons, porte la

*gatif provient d’un atome
un ou plusieurs électrons.

2

gagne facilement un
possede Z =17 protons

¢ lons

électrons chacun, donnent les ions
ne 02~ et sulfure SEa.
s et éléments chimiques
ue est caractérisé par le
s du noyau et non pas par

du nuage électronique.
:on Na' appartiennent au

Un élément chimiq
nombre Z de proton
le nombre d’électrons
Un atome Na nﬁa_._a ion

éme élément sodium.
ﬁ_o_BM:w__MM_ Cl et un ion Cl- appartiennent au
méme élément chlore. j

2. Les ions polyatomiques

nt d’une asso-

Un ion polyatomique provie
qui a globale-

ciation de plusieurs atomes,
ment gagné ou perdu des électrons.

a. Les ions polyatomiques positifs

L’ion hydronium H;O" est formé d’un assem-
blage de trois atomes d’hydrogéne et d'un atome
d’oxygene, I'ensemble ayant perdu un électron.
Citons aussi ’ion ammonium NH3.

b. Les ions polyatomiques négatifs

Nous retiendrons I'ion sulfate SO2-, I'ion nitrate
NO3, I'ion carbonate CO3™, I'ion hydrogénocar-
bonate HCO5 et I'ion hydroxyde OH

La structure de ces ions ne sera pas étudiée dans
ce cours.

5/ Molécules et solides
non moléculaires

r@,m atomes isolés sont trés rares dans la nature.
Trés souvent, ils s’associent pour former des
Bo:mo:mnm ou des ions qui eux-mémes peuvent
s’associer pour former des édifices cristallins, qui
seront décrits ultérieurement (chapitre 6).

1. Les molécules

C:nd:..o_%o:_o est un édifice, formé d’un petit*
nombre d’atomes et présentant une indivi ité
AR ne individualité

.. . -
E_ﬂ S:ma.,a des molécules formées de plusieurs dizaines de
iers d’atomes : les macromolécules. Nous n’e :
pas cette année. P

et celui de soufre, qul

e

A Uuo -(\I T e e SR I
constitués de molécules. En revanc
sont rarement moléculaires.

La formule chimique d’une molécule indi
nature et le nombre des atomes ass0Ciés.

o Formules de quelques corps purs simples molé-
culaires

Molécules monoatomiques : He, Ne, Ar, Kr, Xe
(gaz rares de Iair). Leur nom est identique a
celui de I'élément chimique correspondant :
hélium, néon, argon, krypton, xénon.
Molécules diatomiques : H,, /N, 055 By GLIBrS

I, (fig- 14). :
Leur nom s’obtient en placant devant le nom de

|'élément chimique le préfixe di-: dihydrogene,
diazote, dioxygene.
Molécule triatomique : Os trioxygene ou ozone.

Remarque : Le soufre, corps pur moléculaire de
structure complexe, sera note S3

o Formules de

“FIG. 14. A 20

quelques corps purs composés moléculaires

X ;

£
it : {

liquide, le di-iode solid
deux derniers a:.m.%«.ﬁm.,

2 4‘
" HF HCl HBr HI
fluorure chlorure bromure iodure
d’hydrogene d'hydrogene d’hydrogene d’hydrogene
H,O H,S CcO, NO,
eau sulfure dioxyde dioxyde
d’hydrogéne- de carbone d'azote
, NH, PH, AICI,
ammoniac phosphure . chlorure
d’hydrogene d’aluminium
HNO, H,SO, H,PO,
acide acide -/ Lacide
nitrique sulfurique phosphorique
| CH, C.H, C3H,
i méthane éthane propane i
m C.H,0 C;H0 CHp05
ﬂ éthanol propanone diéthyl oxyde
«alcool» «acétone» : «éther»

2. Quelques corps purs simples
solides :

Certains corps purs simples résultent d’un assem-
blage de tres nombreux atomes tous identiques.
Les cristaux formés ont une structure ordonnée.
Le nombre total des atomes qui les constituent
dépend de la taille de I’échantillon. On attribue
A de tels corps purs la formule la plus simple,
c'est-a-dire celle d’un seul atome.

TRANSFORMATIONS CHIMIQUES. ELEMENT CHIMIQUE

variétés (diamant,
est représenté par le

o Tous les méta




S surisee,
235U, On 'appelle

nt de 'uranium
compose gazeux de
worure d’uranium, a
de parois poreuses. Ces
. sont faites en oxyde
Elles comportent un trés
s, dont le diamétre moyen

n'ont pas toutes la méme
raison de la présence des deux
 plus Iegeres traversent plus vite les

erment de | ‘uranium par diffusion gazeuse ;

b

N Rt e e e -
s e U e

masse m est

s_nlwq. (k est une constante qui dépend de
Vm

la temperature).

1° L’indice 1 sera affecté aux molécules UF,,
renfermant I'isotope uranium 235 et I'indice 2 aux
molécules UF,, renfermant I'isotope uranium 238.

Exprimer le coefficient théorique de séparation
: v i
des deux isotopes a =— en fonction de m, et m,.
Us
Calculer sa valeur, sachant que :
m;=5.80-10"*2g; m,=5,85:-10"*2g.

Comparer cette valeur théorique a la valeur
a = 1,002, obtenue en pratique.

vue d'ensemble d'un diffuseur.

.?.s,um la vitesse ¢ de diffusion des molécules de

2° Le coefficient de séparation isot

voisin de 1, le gaz doit traverser un grand n

de barrieres, si I'on veut obtenir de I'uranium

enrichi a 3,1 %, il
L’hexafluorure d'uranium naturel est envoyé a

mi-hauteur d'une tour de diffusion, comportant

n étages, formant une «cascade». La partie
essentielle de chaque étage est constituée par un

diffuseur, séparé en deux, par une «barriére »

(fig. 15).

gaz sartant enrichi, envoye
vers ['étage supérieur

ment a [la
fonction y*). On utili
tour de diffusion de I'u
1400 étages. La

y est-elle réalisée?

Réponses :

1° nu,\@u.bﬁy
my

2° @""'=10,63; n=1183.

barriére cylindrique —
de diffusion

gaz sortant appauvri, e

envoyé vers |'étage inférieur

FIG. 15b. Deux schémas d'un étage d’enrichissement o ‘un diffuseur.

o AT =
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Lnﬂa Ja masse de
5«%:»8%3

it 98 % de la masse,
dans le tableau 1.

% en

loxygene : 49,1 %  masse

40 50 60 70
E?Ean des éléments dans
L air).

_‘mno_,nﬁ terrestre alors qu'’il

Eﬁ les plus abondants (présents -

: ceci vient de la valeur
le de la masse d’'un atome

o

a celle des autres

F&Egp pratiquement 2 % de

ma« par ordre d’abondance

Carbone,  Chlore,
zgmunwwn.

éments n’existent qu'a J'état de
haw%mw par ordre d’abondance
ﬁ&. @»..ves >~b84 Strontium,
, Nickel, Zinc,

80 90 100

] autres &léments : 5,6 %

] nickel : 2,4 %

[ magnésium : 12,7 %
[ Jsilicium : 15,2 %,
——— Joxyg#e:295%

= (fer:346%
0o 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100

TABLEAU 2. Abondance relative des éléments pour la
Terre prise dans son ensemble.

% en
masse

terrestre. Le fer est cette fois 1’élément le plus
abondant en masse ce qui vient du fait qu’il est

" le constituant essentiel du noyau de la Terre. Le

tableau 2 donne I’abondance relative des éléments
dans la Terre.

e Abondance relative dans la matiere vivante

Les trois éléments les plus abondants en masse
dans la matiére vivante sont I’oxygene (62 %), le
carbone (20 %), ’hydrogene (10 %). Ils consti-
tuent donc a eux seuls 92 % en masse de la ma-
tiere vivante, dite encore matiere organique
(tableau 3).

Parmi les éléments connus, 27 seraient esssentiels
a la vie. Certains, bien qu’en quantité infime dans
les organismes vivants, sont absolument nécessai-
res au bon fonctionnement de ces organismes :
ce sont les oligo-éléments. Le mot oligo vient du
grec «oligoi» qui veut dire peu nombreux. Parmi
les oligo-€léments on trouve : le cobalt, le cuivre,
le lithium, le manganeése, le bore, le fluor, etc.

Pourcentages

S,
nbole (en masse)

Elément

62 %
20 %
10 %
3%
2,5 %
1,1 %
0,2 %
0,1 %
0,1 %
0,1 %
0 07 %
0,01 %
0,01 %
0,8 %
. ]
w.anwwwpmaw.w%gnkn:aa relative des éléments dans la

Oxygeéne
Carbone
Hydrogeéne
Azote
Calcium
Phosphore
Chlore
Soufre
Potassium
Sodium
Magnésium
lode

Fer

Autres éléments

~SZRvn0mQzZzT00

=)
()

L

o=

EEQUA

e D

Peut-on obtenir du soufre par ¢
propane, 333 Ei n&:—!&
CyHy? 3

Une combustion dans I'air est une réactio

avec le dioxygeéne de I'air. Les réactifs sont donc

et 0,. Ils ne contiennent pas I'élément soufre S. 11 es!
donc impossible d’obtenir du soufre lors de la réaction.

»
2

1° La grande En_e..:n des molécules d’eau dans la nature
sont formées de deux atomes .__Ewd_.anw:o de noyau jH
et d’un atome d’oxygéne de noyau 150

a) Comparer les masses de I'atome d’ _.w.n..eNm:o et de
I’atome d’oxygene.

b) En déduire les pourcentages, en masse, d’hydrogene
et d’oxygene dans une telle molécule d’eau.

2° Répondre aux mémes questions pour une Ee-mo.__n
d’eau dont les atomes d’hydrogéne ont pour noyau {H
(cette eau est appelée eau lourde).

1° a) Nous négligeons la masse des électrons qui est
1840 fois plus petite que celle des protons du noyau

La masse my d'un atome d’hydrogéne de noyau _E
est pratiquement celle de son proton. La masse mg

"EXERCICES PROPOSES

1*
Les alchimistes cherchaient a transformer le mercure
en or. Est-ce possible & I'aide de réactions chimiques?

N?
Peut-on obtenir du dichlore par décomposition de
I'acide sulfurique?

w*
La quantit¢ d’élément fer varie-t-elle sur terre?
Pourquoi? L'élément fer est-il détruit par la rouille?

4*
Dol provient le carbone présent dans les tissus des

plantes vertes? dans la chair des animaux?

TRANSFORMATIONS CHIMIQUES. ELEMENT CHIMIQUE

uo,

espece amam na tr¢
peut dire que uﬂum
d’oxygeéne et de

COrps purs suivants :
Scaa ._. uminium Al

se fait avec dég:
Que peut-on en




=

cun de ces noyaux.
ément? Justifier.

e 'atome d’aluminium
2TA12

d’aluminium.

dans 1kg de métal

P ey it
@.p‘,,luﬂw et m, laﬂ E..m.

m'

e 20 En déduire I'expression du rapport = et le calculer

dans le cas de I'hydrogene H et de I'uranium 23U,

30 peut-on affirmer que la masse d'un atome est
pratiquement égale & celle de son noyau?

13*

Comparer les nombres d'électrons des atomes de
sodium (Z=11), magnésium (Z=12), aluminium
(Z=13) d'une part et ceux des ions Na’, Mg?>*, APP*
d’autre part. Que constatez-vous?

14*

1° Calculer le nombre des protons présents dans la
molécule d’acide sulfurique ENamO? I’ion hydrogénosul-
fate HSO; et I'ion sulfate SO3 .

2° Méme question pour les électrons. Que constatez-
O(Z =8).

vous?

H(Z=1); S(Z=16);

15*

L’ion phosphate est un ion polyatomique porteur de
3 charges négatives élémentaires. Il est constitué a
partic d’un atome de phosphore et de 4 atomes

d’oxygene. Donner la formule de cet ion.

£16**

Une molécule de dioxyde de carboneest formée d'un
atome de carbone de noyau '2C et de deux atomes
d’oxygene de noyau '§O.

1° Comparer les masses de I'atome de carbone et de
I’'atome d’oxygene.

2° En déduire les pourcentages, en masse, de carbone
et d’oxygéne dans une telle molécule de dioxyde de

carbone.

|
|
d
|
.
|
H.

;mm&.m matiere en ¢
I :

; @!

FEEiL

1/L’unité de
quantité de matiere
en chimie

1. La mole

a. De I'echelle atomique a I'échelle
macroscopique®

e Tout échantillon d’un corps pur étudié ou

transformé au laboratoire renferme un nombre

colossal de particules constitutives : atomes,

molécules ou ions.

Par exemple un échantillon de un microgramme

(I pg) de silicium (utilisé comme semi-

conducteur) contient  2,14-10'¢ atomes de

silicium, c’est-a-dire 21,4 millions de milliards

d’atomes.

e Au cours d’une réaction chimique, les réactifs

se combinent dans des proportions définies. Nous

pouvons reprendre l'exemple de la réaction
chimique, étudié au chapitre 2, entre le soufre et
le fer. Pour qu’il ne reste ni soufre ni fer en fin
de réaction, nous avions mélangé 100 g de poudre
de soufre avec 175 g de fine limaille de fer. Nous
aurions pu faire réagir de méme 200 g de soufre
avec 350 g de fer ou 5 g de soufre avec 8,75 g

de fer...

(1) Macroscopique : «qui se voit & U'ceil nu».

LA MOLE. EQUATION BILAN D'UNE REACTIO

,m.,wwmez chimique




s - des atomes,
des électrons...

2 du carbone comme
Equ»w une quantité de
ision qui dépasse parfois

récentes du nombre

3— a.n.o_l.u ~=~ sera

ique n.:: ¢lément est la

.aE.n _.so_o d'atomes dans

quun seul isotope de
r exemple :

~WAC

d'un i L 1sotope donné d'un
oﬁ tres voisine d'un entier.

La masse molaire atomique M d'un isotope
s'exprime, en grammes. par le nombre entier 4

— Prenons l'exemple des isotopes de _.:z(rﬂ.:ﬁ
M ('50)= 1599468 g-mol "= 16 g mol *
0,03 % pres.
M (';0)=1699884 g-mol ' =17 gemol
a 0,006 7% prés.
M ('30)= 1799772 g-mol ' = 18 g-mol
a 0.01 % pres
o Cas d'une mole d’un mélange mofopique naturel

— Exemple du chlore
Dans le chlore ¢t ses comyg
~Gr: :L::L 3l

sxIstent

Par
MIve simullancment g
isotopes 13 ' i
ment [2C1 et |
Les proportions massiqucs

compagnent Oo%  SOtopes £ ¥ —an
Qmﬁvﬂ:&g—a des componcs dans trouve
I'élément chlore

Une mole d’atomes de ¢
A’ atomes de
identiques @ les ;
35, les plus nombreus

"

chlore 3

La masse molaire est la masse o nne ' fomes
du melange isotopique naturel

M (Cly= 38,5 g-mol

On adoptera I'écriture simplifics
Cl: 335 gmol '

Le caleul de cette masse mola
dans I'exercice corngé numéro |

— Exe :Qvt du carbong

Les mﬂo_omxd naturels du lesn essenti
sont C (98,9 %) et € (1,1 %
La masse molaire atomique a: mélange isotopt-
que vaut

M (€C)=12.0 g-meol*
soit C: 12,0 g-mol ',

des isotopes naturels dans _8 L
téristiques de chaque élément agicn

donne les valeurs de ces masses
pour les eléments chimiques &-ﬂ&u ‘H.
ordre alphabétique. Ces valeurs comportent
trois ou quatre chiffres significatifs, ce qui
correspond i une précision de 0,2°/o0 8 5%/,
selon les cas.

b. Masse molaire d’un corps pur
o Cetfe masse molaire est la masse d'une mole
d'entités élémentaires de ¢e corps pur.

simples atomiques

o Cas des corps purs

Les entités élémentaires sont des atomes.

cas vient d'étre traité © la masse molaire est
rs la masse molaire atomique. Dans cette
worie se trouvent les métaux et les gaz rares

W (Zoy=6354 gemol ' Zn: 654 gemol
M AD =270 g>mol Al 27,0 g=mol !
M (N 0.2 g-mol * Ne:20.2 g-mol ',

o {as des corps purs moléculaires
clementaires sont les moléctiles.

dean comprend N molécules d'eaun

wsse qu'un ensemble
les d'hydrogene et une

st

M (H.O) = 2M (H)Y+ M (O)

M (HOYy=2xX1+1x1b
WOHLOb = 18 gemol "' ou H.O : 18 gemol .
M (Br,)=2M (Br)

M (Br,)=2x79.9
Br, : 159.8 g-mol '

miple du dibrome ;

le du saccharose :
que C;:H:0,,

)= 12M (Cy4+22M (H)+ 1IM(O)
12%12,0+22% 1,00+ 11 % 16,0

M (CsH::04,)= 342 TTBC_

e Les figures | et 2 présentent une mole de
différents corps purs.

LA MOLE. EQUATION BILAN D'UNE REACTION CHIMIQUE




_... to!

u gaz.

n gaz occupant

ie masse m de gaz:
lempérature constante.
- volume dans lequel la masse
fermée. la pression du gaz

pression,
les unes des

et de la

un gaz doit étre
ns de température et

ats obtenus
arquables entre les volumes deg
Jeurs réactions les uns sur leg autres,
hypothése s'accorde avec le fait que, potp
orps pur ou tout mélange de corps purs 3
P'état gazeux, les dimensions propres des molgey.
Jes sont tellement faibles devant les distances
intermoléculaires que le volume du gay aq
indépendant du  volume propre de ch A
molécule, cest-a-dire de la nature chimique gy,
gaz.
e Volume molaire des gaz
Une mole de molécules contient le méme nombpre
N de molécules quelle que soit la nature
chimique du gaz considéré.
L’hypothese d’Avogadro permet de conclure qu’'a
I’état gazeux. chaque mole d'un gaz quelconque
occupe le méme volume dans les mémes condi.
tions de temperature et de pression. Elle a pour
conséquence directe la loi d’Avogadro-Ampere,

Dans des conditions données de tempéra-
ture et de pression, le volume occupé par
une mole de molécules a I’état gazeux est
indépendant de la nature du gaz.

Des masses de 2 g de dihydrogene, de 32 g de
dioxygene, de 16 g de méthane (CH,), de 17 g
d’ammoniac (NH;)... occupent toutes le méme
volume, dans les mémes conditions de tempéra-
ture et de pression, éloignées de leurs conditions
de liquéfaction. ;
Ce volume occupé par une mole d'un gaz
quelconque s’appelle le volume molaire des gaz;
il s’exprime en litres par mole : I-mol "

Le volume molaire dépend évidemment de la
température et de la pression.

On appelle température «normale» Ia

température
0,=0°C
et pression «normale » la pression
P,=1,013-10° Pa®
S0it P,=1013 hPa.

Dans ces « conditions normales de tempéra-
ture et de pression », le yolume molaire des

S oa7 vaut -

- Vo=22,4 1-mol .

RIS
(1) Gay-Lussac (1778-1850) :
{2) Pa
Blaise Pascal, célebre
frangais (1623-1663 ).
La pression sur upe
de un newton s'c
perpendiculairement 4 celfe.ci,

physicien et chimiste frangais.
: symbole de V'unité Iégale, le pascal, en hommage &
philosophe, mathématicien et physicien

.a_iu.ne vaut un pascal quand une force
xerce uniformément sur une surface de 1 m?

mit w.,—..%o.n:o d'int T
par Gay-Lussac(! u«h.mmmﬁ i

Baz

i
ol
k

Tapression
atmosphérique est tou
volume molaire vaut:
— 86=20°C, V (20°C)=2
—a0=25°C VvV @25°€)=
Le ballon de 500 ml wvoawgu
sente le volume de .M.Mﬂobﬁ mol ou 2 )
(millimole) de n’importe quel gaz a 20 L]
la pression Py.

1“.%&%&?

FIG. 3

de dichlore

d
I’air ».

Clz:71g.mol -1 o ‘e
2 o Applications

A
QAQNV = mlw.bm

FIG. 4. Disposition du flacon pour recueillir du dichlore
sec par déplacement d’air.

R S

¢. Densité d’un gaz par rapport

a lair

e La définition de la densité d’un gaz a éte
donnée au chapitre [, p. 12. La densite d’un gaz
est définie par rapport a l'air :

LA MOLE. EQUATION BILAN D*UNE REACTION CHIMIQUE



été indiquées dans le chapitre 2 :
réaction chimique, les corps purs
¢ appelés réactifs, sont dans des

. expérimentales  telles qu'ils peuvent
les uns sur les autres pour donner de
x corps purs appelés produits de la

ors de toute transformation chimique n.:nar:
éléments chimiques présents dans les réactifs
retrouve dans les produits de la réaction.

& Nous traduirons la transformation chimique
~ des réactifs par <une équation» qui fait le bilan
o de la réaction :

1 _ dans le membre de gauche les réactifs (R);
__ dans le membre de droite les produits formés

(P);

— la transformation chimique elle-méme est
représentée par une fleche.

— Le signe + utilisé traduit le mélange des
réactifs ou le mélange des produits formés.

Par exemple :

e R,+R, —> P+ P, +P;.

‘ Onzn. mb:ﬁ.mo..d n’est qu'un bilan (avant-apres la
| réaction chimique) et ne prétend en aucun cas
représenter les mécanismes selon lesquels les
structures des réactifs se modifient et se réarran-
gent lors de la réaction chimique.

e Etablissement de Péquation bilan

et ﬁb_.mn:m. les réactifs étant connus, les produits
de la réaction sont tous identifiés, il est possible

onn.oaagnn_. a écrire 1'équation bilan.

m~ @:% alors immeédiatement «équilibrer» cette
€quation en traduisant la conservation du nombre
total des atomes de chaque élément chimique. Pour
ce mnn.n. il faut éventuellement utiliser des
coefficients numériques écrits devant la formule

- ms corps pur et sur la méme ligne qu'elle. Ces
i ocomaa.oaz indiquent dans quelles Eovc:_.osw
gmmos» —nm‘ncmszam de matiére, exprimées en
s, des womom_»m et dans quelles proportions
,Bemaw_ apparaissent les produits de Ia réaction.
> sont les proportions staechiométriques. .
<conservation a:.:o:..c_.u total des atomes de
e €lément chimique est équivalente 3 la
n de la masse lors d'une réaction

o Loi de Lavoisier

La somme des masses des réactifs dispary,
est égale a la somme des masses s
produits formes.

o Equation bilan

Une équation bilan correctement équilibr =
permet de calculer les quantités de matier,
des réactifs a faire intervenir pour obten;j,
une quantité déterminée d’un des produits
de réaction.

Plusieurs exemples vont illustrer ces généralités.

2. Exemples de réactions ou les
réactifs sont mélangés dans les
proportions steechiométriques

a. Réaction entre le zinc et le soufre

e Conditions expérimentales

Mélangeons soigneusement 32,7 ¢ de zinc en

poudre et 16 g de soufre en poudre. Ce mélange

disposé sur une brique est chauffé forteme .
P cn

un point. La réaction, amorcee, se développe trés
vivement dans le mélange avec projection de
nombreuses particules incandesce (fig. 5)
C’est un exemple de réaction tres exothermique,
mais qui ne se déclenche pas spont
A la fin de la réaction. il reste

gris-clair de sulfure de zinc de forn

o Equation bilan de la reaction

Zn + § —— ZnS
1 mol 1 mol I mol

La formule du produit fo
de 1'écrire pour que

équilibrée. Cette équation signif la
réaction, une mole de zinc réag |

de soufre pour donner une
zinc.

ey

Eate e S ST

.

PR e

S E LR L

FIG. 6. Aluminothermie.

o Remarque importante : Sauf concours de
circonstances, le nombre de moles des produits
s n'est pas égal a la somme des nombres

actifs: I'addition de ces nombres

des re

| la quantité de sulfure de zinc obtenu
10J¢ puis €n %ﬁ.—:::r./ ).
utilisée, exprimée en moles

(Zn: 654 g-mol ")

n(Zn)=-

sée, exprimee en mole

(S:32¢g-mol ')

m(S) winn 16
TSy n(S) £ =0,

0
=
2

ol

réalisé est dans les proportions
triques (méme nombre de moles de
inc et de soufre)

Zn + S . ——> ZnS.
I mol I mol 1 mol
0,5 mol 0.5mol 0,5 mol

11 s’est formé 0,5 mol de sulfure de zinc de masse
molaire : M (ZnS)=65,4+32=97,4 g-mol ™",

LA MOLE. EQUATION BILAN D’'UNE REACTION CHIMIQUE

FIG. 7. Soudure de rails.

soit une masse
m (ZnS)=0,5-97,4=48,7 g.
Les deux réactifs Zn et S ont totalement disparu.

b. Aluminothermie o h

L aluminothermie est la réaction entre Falus
minium (Al: 27,0g-mol™') et un oxyde
métallique. Nous avons réalisé I'expérience avee :
I'oxyde de fer III de formule Fe,Oj: FRR A s

(Fe;05: 159,6 g-mol—1). AT
o Conditions expérimentales ]
Nous mélangeons soigneusement 239 g d'oxyde
de fer 111 avec 81 g d’aluminium en poudre &n%u
un creuset de terre réfractaire. Un ruban de
magnésium, piqué dans le mélange est enflammé
pour amorcer la réaction. La réaction est alors
trés vive, elle s’accompagne d'une incan-
descence. C’est une réaction fortement exo-
thermique (fig. 6). Du fer liquide coule au fond
du creuset. Il se forme en méme temps de Poxyde

d’aluminium AlLO; (ou alumine). ! i
Cette réaction est utilisée pour fabriquer sur place
du fer liquide que I'on coule entre deux exirémi-
tés de rails pour les souder (fig. 7).

o Equation bilan de Ia réaction p
aAl + bFe,0, — ¢Fe +dALO;. i p
Pour que cette équation soit équilibrée il suffit
de prendre comme coefficients: 2 pour
I'aluminium et 2 pour le fer : 2 T e

3

2Al +Fe,0, —> 2Fe +.
2mol  1mol

£
e

2




Fut

n S_.,,uctna (Fe,0;).
om

de Veau

Ieau se fait 4 partir d’un mélange
et de dioxygene gazeux.

pli une €prouvette a gaz avec du
= mnuoaqicanv et du dihydrogene

i3

s retournons I’éprouvette sur un petit
X sse de platine monté sur un
se de platine devient incandes-
est le signe quune réaction
se produit dans I'éprouvette

. La chaleur produite porte
ence. Si on ne reléve pas
de Ja mousse de platine
, celle-ci devient tres

f.ﬂfw Pl Ll

En fin u.a réaction, le platine se retrouve inaltérg,

" 1l n'interviendra donc pas dans le bilan de |a

réaction; ceci est spécifique d'un catalyseur,

« Equation bilan de la réaction

Le catalyseur (Pt) n’intervient pas dans le bilan
de la réaction. On a donc comme €quation bilan
de la réaction chimique :

aH,+ b0, —> cH,0.

Pour que cette équation soit équilibrée, on peut
prendre comme coefficient 1 pour le dihydrogene

et 0.5 ou W pour le dioxygene :

1
H, +M 0, — H,0
1mol 0,5 mol 1 mol
v V)

2

e Calcul de la quantité d’eau produite

Le mélange des deux gaz a été réalisé dans des
conditions telles que :

v (Hy)=2v (0,).

Ces proportions sont les proportions st
triques de la réaction. En fin de rea
reste ni dioxygene ni dihydrogene.

L’éprouvette utilisée ayant un volume de 9

2
v :.Cumxoon% ml=0,06 1.

1
v Aouvuwx 90=30 ml=0.03 i.

Dans les conditions de I’expérience, le
molaire des gaz vaut V =24 1-mol .

On a donc
1
2
0,06
i:&u.ﬂ — n(H,)=2,5-10"> mol
N
I-mol !
et n(0,)=" Etn_,wm.aL mol.

2
Il s’est donc formé n (H,0)=n (H,)
soit  n (H,0)=2,5-10"2 mol = 2,5 mmol.
La masse de I'eau formée vaut
(H,0 : 18 g-mol ')

m(H,0)= 18 x2,5.10°
! |
g:mol ' mol
50it mH0)=45:10"* g =45 mg

Or la réaction se fail nma
plus de sulfure d’hydre
dioxyde de soufre.

3. Exemples de réactions ou l'un

des réactifs est en exces
Soit une masse

m’ (80,)=64
m' (SO,)=0.6
o Calcul des quantités nn
Réécrivons I'équation chimi

a. Réaction entre le sulfure
d’hydrogéne (H.S : 34 g-mol™) et le
dioxyde de soufre (SO, : 64 g-mol™")

o Conditions expérimentales

2mol 1 mol
0,5 025
it de retourner le flacon du gaz le plus MMB& INMIBE

¢ sur le flacon du gaz le moins dense. Les
densités des gaz sont respectivement :

4 64
d (H,S)==—=1,17 d (S80,)=—=2,21.

] L équation bilan nous in
$)=3n(S0,)
% 59 n(S) (SO,)

m,,«u_nca_.:ﬁm:niS&%o&:o:anmnmnoa
ir la figure 9.

C

C
st
e Observations

Il se forme du soufre sur les parois des flacons: 0
il se forme également de I'eau.

0 m._cu:o: bilan de la réaction d’ou

qui traduit seulement la nature des réactifs et m(S)=
celle des produits formés

aH,S + S0, —> ¢S+dH,0\ = sawuuwxmmmj
o Exprimons la conservation de la quantité de n©=10g -

matiére, exprimée en moles, de chaque elément
chimique.

Commengons par I'oxygeéne en prenant 2 moles
d’eau; ceci fait quil y a alors 4 moles
d’hydrogéne dans les produits formés; il faut
done prendre 2 moles de sulfure d'hydrogéne et
par conséquent il se forme 3 moles de soufre.

LA MOLE, EQUATION BILAN D'UNE REACTION CHIMIQUE




v La réaction est
d’oxyde de fer,
, incandescents,
e o. laisser un peu

un peu de sable dans

&3&% es %_& d’oxyde de
le fond).

mn:unoa se fait tres faci-
at par exemple comme
Ie fer et 2 pour le dioxygene.

sons .n..::n masse de fer :
E Guov! 3,0 g

n (Fe) = ww.» n (Fe) = 0,054 mol

Le flacon contient v=3500 ml de dioxygéne
(V=241-mol"' dans les conditions  de

|'expérience). SOit

n (0z)=

mno 021 mol

L’équation bilan montre que pour faire briler
complétement 0,054 mol de fer il faudrait :

2 3
iONvuwxPoma, soit n(0,)= 0,036 mol

Or. on ne dispose dans le flacon que de 0,021 mol
de dioxygene.

Dans les conditions de la réaction, le fer est en
exces. Au mieux, tout le dioxygene va réagir en
consommant

n(Fe)==xn(0,),

W ta| W

soit n(Fe)=5%0.021 mol
iﬂmvumbw_ S mol.
La quantité de fer en exces vaut donc :
0,054—0,0315, soit 0,0225 mol
La masse du fer n'ayant pas réagi v:
m=0,0225x56, soit

m=13¢g

T S B e

} 0 AT
SRR

o Calcul de Ia quantité d’oxyde de fer fo
Clestla aEEEn de dioxygene utilisée nﬁ. i

la nESEn d’oxyde de fer produit puisque le ww

est en exces au départ.
La quantité de dioxygene qui a réagi vaut

n(0,)=0,021 mol.
Réécrivons 1'équation bilan de la réaction :
3 Fe+20, —> Fe 04

3 mol 2 mol 1 mol
0,021

2

mol

0.021 mol

La quantité d’oxyde de fer formé vaut
n(Fe,0,)=0,0105 mol.
La masse de I'oxyde de fer formé vaut, avec
M(Fe,0,)=3%56+4% 16 =232 g-mol '
m(Fe;0,)=232%0,0105

3
g-mol~'  mol

m(Fe;0;)=2,4 g.

o En conclusion, en faisant briler 4 g de
fer dans un flacon de 500 ml de dioxygene,
on obtient 2,4 g d’oxyde de fer; il reste
1,3 g de fer; il ne reste plus de dioxygene.

Autres réactions de combustion

.s 11 et 12 montrent la combustion dans
cons contenant 500 ml de dioxygene de
| ¢ de soufre d'une nm: et de m(C)=3 g
de carbone d’autre part. Il s’agit, comme dans le
combustion du fer uu:m le a.oﬁﬁgp
7s qui sont exothermiques mais qui
tre amorcées par chauffage dans lair.

its de la réaction sont respectivement
e de soufre, essentiellement (il se forme
¢ quantité de trioxyde de soufre que 1'on
) et le dioxyde de carbone.

rmisonnement utilisé dans I'exemple du fer
s permet de constater que le soufre et le
one sont chacun en exces.

ation de I’équation bilan permet de calcu-
¢ la quantité et la masse des produits formeés,
la guantité et la masse des réactifs en exces.

4. Réactions de .
décomposition thermique

e Certains corps peuvent étre modifiés o:.:.:n:o-
ment par élévation de température, sans qu ‘un
autre réactif réagisse avec eux, Il s’agit des
réactions de décomposition thermique.
L’équation bilan ne comporte donc, dans le

membre de gauche qu'un seul réactif : celui qui

se décompose.

LA MOLE. EQUATION BILAN D'UNE REACTION CHIMIQUE

axno:-:nnanm. en
des réactifs et a la n:»mw du
fait, il arrive souvent qu
produits obtenus en fin d
res aux quantités

I’équation bilan. .
1l peut arriver aussi na E.m
possible dans les mémes
rimentales, vienne consommer
diminuer ainsi la quantité des

ment qui s’exprim
évidemment inférieu.

o Exemple

étudiée uamnmanasgn i
provoque la formation ¢
réagit avec le dioxygeéne
I'oxyde de zinc de ».o_.aa_
il ;

Zn =105 ==

LT

zinc qui intervient u
zinc vaut alors :

11 ne peut donc se for:
de zinc au lieu des




Es_%g “sont endo
la %ooavoaao:.

?.a ‘les réactions précédentes sont des
ugm totales : si les réactifs utilisés sont dang
ons steechiométriques et que [es
ooa&:ga expérimentales permettent datteindre
“un rendement sensiblement égal A 1, tous Jes
réactifs disparaissent.

Ce n'est pas le cas de toutes les réactions:
certaines réactions sont limitées : une réaction est
aussi possible entre les produits formés et on
aboutit a un état d’équilibre ou sont simultané-
ment présents les réactifs et les produits de

de fer, e rgaction. 'z
ivre ou de
sulfate de
cours de 2°.

De tels exemples ne sont pas étudiés dans le .

|
|

1
Calculer la masse molaire atomique du Rma T
que naturel de I’éiément chlore connaissant
tion centésimale massique de ce mélange :

BCL: 74 %;  1C1: 26 %. !
Nous allons calculer, en moles les quantités n, de qu
et n, de Y7Cl, contenues dans m=100g de mélange
isotopique

M(*3C1)=35 g-mol ' M7Cly=37 g-mol '

74 i _26
S 737
ny=2,114 mol n,=0.703 mol.

Dans 100 g de mélange isotopique, se trouvent (n;+ns)
moles d'atomes de chlore. La masse molaire atomique

du mélange isotopique vaut donc :

MGl ———
. (ny +n3) -
; o 100 .
ot M(CD = 4+ 0,703

M(Cl)=35,5 g-mol ™', soit Cl : 35,5 g-mol '

2

Calculer la masse d’une mole d’air, prise dans les
conditions normales de .n..:ﬁm-.i:..o et de pression,
t Ia c ition ique appro-
a_:... de 'air : O : Nu 5% N, :76,5 %.
2 composition centésimale massique signifie que dans
2 d’air on trouve 23,5 g de dioxygene et 76,5 g de
ste. (Dans ce calcul nous négligeons la part qui
revient aux gaz rares de I'air.)
Pour calculer la masse molaire’ de I'air, nous devons
chercher combien de moles de molécules n; de
ioxygene et n, de diazote se trouvent dans 100 g d’air.

M(N,)=28 g-mol '

I

M(0,)=32 g-mol !

2335 76,5
n 1 o e ny=
32 TL28
n, = 0,734 mol n,=2,73 mol

Dans m =100 g d’air se trouvent (n,+n,) moles de
molécules.

LA MOLE. EQUATION BILAN D'UNE REACTION CHIMIQL







e de pyrite. Calculer alors
d &ne nécessaire.

vaut, en réalité, 80 %.

de soufre effectivement

i de formule AlLS;.
r manque de I'un des réactifs.
du réactif qui reste et la
n formé.

% de la masse de soufre
brille dans I'air en donnant
de réagir avec I’aluminium.
d’aluminium effectivement

nw.—m le cours avec I'oxyde
. vec de I'oxyde de chrome IIT
‘du chrome. ,

bilan de Ia réaction.

i .wE et d’oxyde de chrome
Ppréparer 100 kg de chrome?

le étudiée est la méme que dans
gtmi.on. A..an-. 4 partir
kg d’aluminium et de 2 kg
‘Tendement de a réaction

anganése Mn0,
de d’aluminjum

1° Ecrire I'équation bilan de la réaction

Quelle masse de carbone se forme-t-j] alorey
87

38*
Si on place de la tournure de cuivre dans
de soufre, le cuivre devient incandescen

1° Ecrire I'équation bilan de Ia réaction.

2° Quelle masse de sulfure de cuiy

S N
a partir d’'une masse m =1 g de cuivre métalliquey

W@**
Un ruban de magnésium préalablemen
I’air continue a briler dans le dioxyd
Il se forme une poudre blanche, I’oxy
MgO et une poudre jaune, le soufre.

t enflamme dqpng
e de soufre S0,.
de de magnésiym

1° Ecrire I’équation bilan de Ia réaction.

2° On introduit m;=2 g de magnésium c

. C ommen 3
briler dans un flacon de dioxyde de soufre de <wﬂ—__.w.w
v=11 Quelles masses de soufre et d’oxyde de
magnésium obtient-on?

3° Calculer la masse restante du réactif mis en exces

» 40**
Au _w_uﬁ_,wnomno on prépare du lore en faisant réagir
de I'acide chlorhydrique HCi avec du dioxyde de
manganese; il se forme, en méme temps que le dichlore,
du chlorure de manganése Mnii, et de 'eau.

a) Ecrire ’équation bilan de la :éaction.

b) On a besoin de préparer pour une séance de travaux
pratiques 24 flacons de chlore «de 100 ml chacun.
Ow_o___nn. la masse minimum de dioxyde de manganese
nécessaire.

41*

L’aluminium réagit vivement avec la vapeur d’eau. Il
se forme de I’oxyde d’aluminium ALL,O; et un dégage-
ment de dihydrogene.

1° Ecrire I'équation bilan de la réaction.

2% %:o_ est le volume d’hydrogéne formé (mesuré a
N@ (@ sous la pression P,) lorsqu’une masse de 9g
d’aluminium a totalement réagi?

3° Calculer la masse d’oxyde d’aluminium obtenue.

424+

_Fm soude NaOH est souvent préparée par réaction entre
o_o.u_.co:ﬁn de sodium Na,CO; et I'hydroxyde de
Mw cium Ca(OH),. En méme temps que la soude, il s€
orme du carbonate de calcium CaCO;.

O W artrl s 3
1° Ecrire I'équation bilan de la réaction.

a .
N_.. o:.o__o masse de soude peut-on :&o:ﬁ_cnina
obtenir & partir d’une tonne de carbonate de sodium?

. 455 Vapeyy,
du sulfure de cuivre I, Cu,S, solide nojr il se forme

re I peut-on obtenir

2° Quel est le volume de dichlore ng 3
disparaitre complétement 5 g n.ommwmw.a pour fai
benthine? fCe de 2o

~m_.m¢ -

L

e e LRy __:
 un tube & essais, on introduit un m
de cuivre I (CuO) et de %&Wﬁw
chauffant ce tube, on constate qu'il se.
qui trouble I'eau de chaux et que du cuivre
dans le tube. s

1° Sachant que I'on avait introduit 1,00 g ¢
cuivre Il et 0,50 g de carbone, et sachant que, lorsqu
arréte l'expérience, 56 cm’ de gaz se sont ¢

indiquer le nom et la masse des substances contenues
le tube a essais a la fin de I'expérience. - ‘

20 Ecrire I'équation bilan de la réaction du gaz formé

avec l'eau de chaux Ca(OH),. Le précipité qui appa-
rait est du carbonate dé calcium. Calculer la masse du
précipité obtenu.

44***

On dispose d’un mélange d’oxyde de fer II (FeO) et
d’oxyde de fer III (Fe,05) de masse totale m =89,7 g.
On fait réagir ce mélange a haute température avec du
dihydrogene. Il se forme alors du fer et de I'eau.

1° Ecrire les équations bilan des deux réactions.

2° On obtient 29,2 g d’eau et les deux oxydes ont
disparu. Déterminer la composition initiale du mélange
c'est-a-dire les masses des deux oxydes de fer.

AGrrx

Le chlorure de fer III réagit avec le sulfure d’hydrogéne
H,S pour donner du chlorure de fer II, du soufre et
du chlorure d’hydrogéne

FeCls+ aH,S — bFeCl,+ ¢S +dHCL.

1° A quelles équations satisfont les coefficients a, b,

¢ et d? Déterminer leurs valeurs. Ecrire I'équation de

la réaction.

2° Utiliser cette méthode pour essayer d’équilibrer la

décomposition de la trinitroglycérine C3HsN3Os
C3H;N;0, — CO% +H,07 +N35.

In conclure que la réaction précédente est impossible.

autre corps, a votre avis, peut se former

simuttanément?

AGHE*
Dans un haut fourneau, on introduit de l'oxyde de
fer Il (Fe,05) comme minerai de fer.

» La premiére réaction qui se produit avec ce minerai
est sa transformation en un autre oxyde de fer Fe;O4
par le monoxyde de carbone présent dans le haut
fourneau; le monoxyde de carbone se transforme, lui,
en dioxyde de carbone.

o Ensuite, si la température n’est pas trop élevée, cet
oxyde Fe,0, réagit lui-méme avec le monoxyde de
carbone pour donner du fer et du dioxyde de carbone.
a) Ecrire, en supposant que ce sont les seules, les deux
réactions chimiques qui se produisent dans le haut
fourneau.

b) Quelle masse de fer produit-on au maximum par

_tonne d’oxyde Fe,0; introduite dans le haut fourneau?

¢) Calculer le volume de monoxyde de .nsnvo:.o
(ramené aux conditions 20 °C, Py) nécessaire a Ia
transformation d'une tonne de Fe;O, en fer.

-

obtenir 1 tonne d’oxy
3° Quel volume dc
méme temps?

r49*
La décomposition
FeSOy, donne du
soufre et de I'oxy: {
10 Mf i —.\gu ;., mmm‘

o

50*
Lorsqu’on chauffe du

2° Quelle masse de
décomposer pour obtenir

-




de 1'atome.

tronique . du
ique des &k

au chapitre 2 pour permettre
on d’élément chimique et
‘systeme des notations chimiques et
ilan». Mais il est actuellement
er les propriétés chimiques des
cture de leurs atomes et les
_ et 6 sont consacrés i une
itative du comportement de quel-
s au niveau atomique.
la connaissance de I’atome et -
tructure débuterent a la fin du
erents modeles de I'atome ont
nt €laborés par plusieurs savants
] Rutherford, Bohr("),
le, un peu plus perfectionné que
Tmettait de rendre compte des
Satic ouvelles acquises sur I’atome.
nensions .wﬂ:.m. ement petites de 1’atome
iser les lois de la mécanique
pour étudier le comportement d’un tel
résentation concréte de

h,mE.an de la structure de I'atome et des molécul
constitue un domaine de la physique appelée M

mécanique quantique ou mécanique ondulatoire fondé
par L. de Broglie en 1924. gaice

2. L’atome : le noyau
et les électrons

L’atome est un édifice électriqguement neutre. Ij
fut initialement considéré comme insécable
(atome signifie insécable en grec). Mais des
expériences réalisées 2 la fin du 19° siécle mirent
en évidence que les atomes pouvaient émettre
des particules négatives toutes identiques entre
elles qui furent appelées élecirons. (Effet
thermoélectrique, rayons cathodiques...). Il fallut
ensuite préciser la structure interne de I’atome.
Rutherford réalisa, en 1911, une expérience
célebre, décrite en document, qui le conduisit a
proposer le modele suivant pour I’atome : d’une
part un noyau, chargé positivement, de masse
Q\wﬁmﬂ d’autre part, des électrons chargés
negativement, de masse tres faible, circulant a
grande distance et a grande vitesse, autour du
noyau. Ce modele fut appelé «modele planétaire
de Patome »,

H.Lom €lectrons assurent la neutralité électrique de
Iatome. Ils constituent ce qu’on peut appeler «le
nuage électronique de P’atome ».

Plus tard, d’autres expériences montrérent que le
noyau est complexe et contient deux sortes de
corpuscules : les protons (chargés positivement)
et les neutrons (non chargés).

Ces particules ont des masses trés voisines
beaucoup plus grandes que celle de I’électron.

m,~m,~1840 m..

~ Unatome dont I

Toute la masse de 1:850.& .,ulm deme
concentrée dans son noyau, Z est le num
atomique de P’atome. e

Nous préciserons la signification de ce nom au

paragraphe 3.

3. Dimensions de I"atome
et du noyau

On peut obtenir expérimentalement des ordres de

grandeur de quelques dimensions.

a. Le «rayon» de l'atome

Par désir de simplification on propose un modeéle
sphérique pour I’atome et I’on appelle «rayon»
de I’atome, le rayon de la sphere centrée sur le
noyau a l'intérieur de laquelle on est pratique-
ment certain de trouver tous les électrons (par
exemple avec une probabilité de 95 %).

L’ordre de grandeur de ce rayon est

10" m=0,1 nm

pour tous les atomes.

Ceci permet de concevoir qu'un atome isolé est
indiscernable méme avec les microscopes les plus
puissants.

b. Le «rayon» du noyau

I.’expérience de Rutherford permit d’atteindre le
rayon du noyau considéré comme une sphere.
Cette fois, ce rayon est de l'ordre de grandeur
de 107 m=107° nm.

[.’électron a un rayon tres inférieur a celui du
noyau.

I.e volume propre du noyau et des €lectrons est
donc totalement négligeable devant le volume de
’atome. Les électrons sont trés €loignés les uns
des autres ce qui permet de dire qu’il y a
essentiellement du vide dans un atome : un atome
a une structure lacunaire.

STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES

seul électron.
e Dans une

grand nombre de phénomeénes
spectres lumineux émis p 1tC
Bohr envisageait un m
lequel I'électron décriv
noyau.

= - s <

de trajectoire d’un électr
de déterminer la dista E
laquelle I’électron se trou du

senter par un graph
trouver I'électron a un
Ce graphe (fig. 1) pas
une distance 7,.

Ce graphe permet de
de trouver ['électron
extrémement faible et
distance moyenne de I'éle

est parfois appelé le «ray
d’hydrogéne. On trouve r

Remargque : Le rayon d

paragraphe 1/3. a) est su
de présence de I'électron est
nulle en dega et au-dela et |
trouver I'électron, il faut
supérieur a rp.

du noyau, Fm,
I’électron conferent




mivean n =1 :
niveau n =2 est appelé couche ., ¢

x 2. Regle d’occupation des Niveayy

K ition des Z électrons sur Jes différ
. .&«!u s__.m ergic de 'atome obéit 4 des Rﬁ
a.-nﬂ_ nous nous contenterons d'énoncer en les

simplifiant,
a. Premiére regle

Le nombre maximal d’électrons pouvant se
trouver sur la couche de rang n est an’,
Lorsque ce niveau comporte 2n? électrons,
la couche est dite saturée.

a~ 1, couche K, nombre 1
n =2, couche I, nombre
n =3, couche M, nombre
n =4, couche N, nombre

b. Deuxiéme régle

Pour un atome dans son ¢tat fondamental
les Z électrons occupent les couches électro-
nigues  correspondant x plus faibles
valeurs de n.

* Remarque : Fn faif, I"¢nergie me doil
&we minimale et dans cert i précédente
o8l mise on défaut, car el : cn comple
une subdivision des niveaux en s ' ous en
verrons des exemples su paragraphe s

< Hectrons péripheriques

VGE«. un stome, la derniére couche occ pée
Sontient les électrons appelés électrons peripheri-
Gues de Vatome,

Cette re couche contient au plus  huit
g‘. &Eu...-mzrﬁ:.»vn:.&c?n: c...-:.u

't.fl...
Fg Slz«uzu.eanei:.,,.nala
j : L& dernicre couche est selon les cas saturée ou
@' Salurée avec ey huit électrons.
Un électron non intégré dans un doublet est

PPEIE Hectron célibutaire,

e im kN
e e 3 M

»

e e B it HE D L

e R

- -

atorne Na Z+n

I—— Y W
s Y
PRSP Ly SN+

i, & W
stome Ar 2508 ;




) B e T e e T T S ) {1

AR n=i h
atome Ca Z=20

et . ped

" AIOFIQIOJIIIQIQIIJI n =3+ Couche saturée a 18 électrons
(T T
b — n = 2 Couche saturée a 8 électrons

= : /1= 1+ Couche saturée a 2 électrons

n=4 Couche extérieure contenant
8 électrons répartis en 4 doublets

*—t-—e—0—0—2—/1=3

AR 5o 7 2 T ST |

Le tableau périodique le plus utilisé comprend
dix-huit colonnes (correspondant aux 18 électrons
que peut contenir la couche M),

b. Les périodes

e La premiere période correspond au remplissage
€ Ida Class de la couche K. Elle ne contient que deux
3 T = ¢léments, I’hydrogéne Z=1 et I’hélium Z =2.
ccédente de la structure électro- Al |
its permet de comprendre com-
S pris par ordre de numéro

e La deuxieme période correspond au remplis-
sage de la couche L. Elle contient donc huit

i e placer dans un  Eléments (3<Z<10) ;
B L M lithium Li, béryllium Be, bore B, carbone C,
usicurs lignes et plusieurs ;¢ N, oxygene O, fluor F, néon Ne.

e La troisitme période correspond au remplis-

sage partiel de la couche M jusqua huit ,
électrons. Elle ne contient donc que huit éléments
(11=sZ=<18):

sodium Na, magnésium Mg, alumium Al, silicium |
Si, phosphore P, Soufre S, chlore CI, argon Ar.

e La quatriéme période commence avec le |
premier éléments possédant un électron sur la i
couche N, c'est-a-dire le potassium K, Elle ‘
contient 18 éléments  occupant chacun  une
colonne et se termine par le brome Br et le
krypton Kr,

Nous n'étudierons pas davantage les autres

m s
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colonne II regroupe
tous deux électrons

cium Ca, etc.

colonne regroupe des élé-
ous sept €lectrons sur la couche

 le fluor F, le chlore CI, le brome

colonne regroupe les éléments
n He, le néon Ne, I'argon Ar,

"hélium qui a sa couche K compléte
ouble:

0

» en quatre doublets.
A -

assification periodique simplifiée
ir de simplification lorsque I'on n’étudie
rois premieres périodes, on peut utiliser
. cation ne contenant que huit colonnes
ig. 10). En effet, les atomes de ces éléments
iiennent au maximum huit électrons sur les
et M (la couche M n’étant alors pas
e numéro de la colonne correspond
ement au nombre des électrons péri-

: phériques de chaque atome. Ce tableay

et leur numéro atomique Z.

doit étre connu, c’est-a-dire I'ordre des M_E. i

3. Les valeurs indiquées
dans chaque case

a. Les isotopes

A une méme valeur de Z, c’est-a-dire 3 Z protong
contenus dans le noyau, peuvent correspondre
plusieurs isotopes différant par le nombre ge
neutrons de leurs noyaux et donc de nombres de
masse A distincts. Les atomes des différents
isotopes d’un méme €lément possedent le méme
nombre Z d’électrons et la méme répartition
électronique.

Tous ces isotopes se retrouvent dans la méme
case du tableau précédent ce qui explique
_.ow.mm:_o du mot «isotope» qui signifie en grec
«situé au méme endroit ».

b. Indications portées dans chaque
case

— une case est donc caractérisée par le numéro
atomique Z ;

— nous indiquons le nombre de masse A de
I’isotope le plus fréquent de cet élément:

— nous m.:&n:o:m la masse molaire atomique du
meélange isotopique naturel de cet élément (cf.
chapitre 3, p. 36).

1 A% Vv Vi Vil Vil
e
hélium
%om mn uz mo m—u “ozm

re carbone azote | oxygeéne fluor neon

Al Si
m__u.wmac 14* a_u dmw 30_ _m>—.
I m | silicium (phosphore| soufre chlore mﬁol

FIG. 10.

Extrait de la classification périodique des éléments.

m:.o:a

de quelques familles

1. Périodicité et analogies de
t-d—:.mm—mm physiques et n__m_,:ma.@nm

a. Périodicite

Lorsque l'on observe les éléments successifs

d’une méme période, on constate une évolution
réguliere de nombreuses propriétés et l'on
retrouve cette méme évolution a chaque période.
Par exemple, le volume atomique croit dans
chaque période de latome alcalin jusqu’a
I’halogéne et le «gaz rare» qui le suivent.

b. Analogies

Au contraire, lorsque I’on observe les éléments
d’une méme colonne, on constate que leurs
propriétés physiques et chimiques se ressemblent.
On dit que ces éléments constituent une famille.

<

o Les éléments de la premiere colonne (mis a
part I’hydrogéne) constituent la famille des
métaux alcalins.

o Les éléments de la deuxiéme colonne consti-
tuent la famille des métaux alcalino-terreux.

e Les éléments de la septieme colonne de la
classification simplifiée constituent la famille des
halogenes.

! s éléments de la derniere colonne constituent
«des gaz rares». (On les a
ips appelés «gaz inertes» car ils sem-
ient inertes chimiquement.)

2. Propriétés des métaux
icalins

L2 liste des métaux alcalins est donnée dans le
tableau suivant. Le sodium est le seul métal
alcalin que nous étudierons expérimentalement.
Dans les conditions ordinaires de température et
de pression, c’est un solide mou. Il se coupe
facilement au couteau; la section présente un
aspect brillant : 1’éclat métallique.

nom symbole VA i
lithium Li 3
sodium Na 11
potassium K 19
rubidium Rb 37
césium Cs 55

STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES

Coupons avec
morceau de sod:

lisoir d’une
projections.




n rose de la phénolphta-
nce d'ions OH™ dans la

- une flamme jaune et le flacon se remplit de fins
ZEW& blancs d’oxyde de sodium de formule
Magon bilan de la réaction :

e

B ﬁemna.:ao de la structure de I'oxyde montre qu’il
. m,wm_n d’'un composé formé d’ions Na* et des
BRSNS 0%

I Les m—nnn‘\osm perdus par les atomes de sodium
Na sont récupérés par des atomes d’oxygene qui
se transforment en ions 0% .

; 1
2Na +m 0, — Na,0

Moaw»_.aen" On conserve le sodium dans de
1 ?:._o. de naphte pour le protéger ‘contre I'action
de l'air et \an I'eau et sa manipulation exige de
grandes précautions (matériel parfaitement sec).

w. tﬁam»=.~_.om &m:.m:GgoE?i:m
.\\ .. oaaom
propriétés .Q:m:_a:mm semblables a celles du
sodium. L’action du potassium sur I’eau est

encore plus violente que celle du sodium.

gﬁuﬁ :

3. Propriétés des métaux alcaling.
terreux
La liste des métaux alcalino-terreux es

. H o
dans le tableau suivant : donnge
B
nom symbole Z
béryllium Be J
magnésium Mg 12
calcium Ca 20
strontium Sr 38
baryum Ba k

a. lons alcalino-terreux

Les atomes des métaux
possedent deux électrons
externe.

alcalino-terreyy
sur la couche

Ils perdent facilement ces deux
donner un ion métallique posséda
positives.

On note pour le magnésium :

électrons pour
nt deux charges

Mg — Mg?* +2¢-

ﬂrmn:o wmcmﬂ_m de Swu.eu:mmm:-: se transforme en un
H.: Emms.@m::: Mg** en libérant deux €électrons.
ne s‘agit pas d’une réaction chimique complete

e T
e L’ion métallique obtenu a la méme

) > ! configura-
tion €lectronique que I'atome du

4 : rare »
précedant I'atome alcalino-terreux a classi-
fication périodique; sa couche ...cﬂ:.cv:c
externe comporte huit électrons (s r I’ion
beryllium Be?*) répartis en quatre ets. Cet

ion est tres stable.

@.\ Formation d’ions alcalino-terreux :
reactions chimiques

e Action du métal magnésium sur I’eau
Le magnésium est un métal «blanc :

— Pour cette expérience, on utilise de la poudre
de magnésium. :

Un tube a essai plein d’eau est retourné sur un
entonnoir posé a plat au fond d’un cristallisoir
qui contient de I’eau additionnée de quelques
gouttes de phénolphtaléine (fig. 13).
F:Q_Emo:u, de la poudre de Smw:m/,_.c:._ sous
| entonnoir. Le tube a essai se remplit peu a peu
a.:: gaz incolore - facilement identifiable : le
dihydrogéne. 1.a phénolphtaléine rosit et un
trouble blanc apparait.

— L’équation bilan de la réaction est :

Mg+2H,0 —> Mg** +20H + H7
———
hydroxyde de magnésium

mxo\m an:\x €lectrons libérés par I'atome Mg ont
€t¢ captés par deux molécules d’eau.

L'hydroxyde de magnési .
Cibie di e M Mg(OH), est peu

— On peut aussi réaliser cette expérience avec
du ruban de magnésium, préalablement gratte,
introduit dans un tube a essai contenant de I’eau
additionnée de quelques gouttes de phé-
nolphtaléine.

De fines bulles gazeuses apparaissent sur le
magnésium mais on ne peut, avec ce dispositif
identifier le dihydrogéne; la phénolphtaléine rosit.

Action du magnésium sur I’oxygene

Un morceau de magnésium en ruban porté dans
amme du bec Bunsen commence a briler
C I'oxygene de I’air avec une flamme éblouis-
ante qu’il faut éviter de regarder (fig 14a).

on l'introduit dans un flacon d’oxygene, la
réaction est extrémement rapide et la flamme
encore plus vive (fig. 14b). Il se forme des
cristaux blancs d’oxyde de magnésium de formule
MgO. L’équation bilan de la réaction est

1
ZWJ 0, — MgO

’étude de la structure de I’oxyde montre qu'il
s’agit d’un composé ionique formé des ions Mg>*
et des ions O> . Les électrons perdus par les
atomes de magnésium sont récupérés par les
atomes d’oxygene qui se transforment en
ions 0%~

o Les autres éléments de la famille ont des
propriétés chimiques moEEwEm.m a nm:nm n.:
magnésium, en particulier le calcium, métal «gris
argent», utilisé en «rapures» pour les
expériences. Il est tres facile de réaliser I'action
du calcium sur ’eau en procédant comme nous

’avons décrit dans le cas du magnésium.

STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES

FIG. 14b

4. Propriétés des halogénes

a. lons halogénures

La liste des halogénes est donnée dans le Bc_naﬂ.r;
suivant : : e

o)

nom fluor chlore brome
symbole E Cl g& Br ¥
z 9 17 35

Les atomes de ces éléments p
sept électrons sur la couche

Chaque atome d’halogéne a tendance
électron pour prendre la configuration
huit électrons répartis en quatre doubl
couche externe et atteindre ainsi la
électronique du «gaz rare» qui le suit
classification. S

L’atome se transforme alors en un ion
une charge négative. e
On écrit pour le chlore :

chimique, ce n’est pas &ngﬁ
e Nom des ions corespondant
rm_omwnnw“ ‘

F- : ion fluorure.
Cl- : ion chlorure.







/, chimiste russe, €émit
s propriétés physiques et
purs simples dépendaient de

dans lequel il rangea les
le plus léger jusqu’au plus
‘e a placer dans une méme
S ayant des propriétés chimiques

_comportait des cases vides.
emple, aprés I'aluminium et apres le
ao trouvaient deux cases vides. Mende-

tence de corps purs non encore
€poque et qui devaient correspon-
es. Il alla méme jusqu’a leur donner
I, un «poids atomique» et a décrire
s-unes de leurs propriétés physiques et
ques. Ses travaux rendus publics en 1869
1llis avec beaucoup de scepticisme. La
€€ narriva qu'avec les découvertes suc-
€s trois corps prévus par Mendeleiev :

¢ .,Ea_.n par Lecoq de Boisbau-
0 occupant la case placée apres

le Men

deleiev

— le scandium découvert par Nilson ¢
1879

€n 887

— le germanium découvert par Wine]
occupant la case placée apres [e mm_mmmm”s
Les «poids» atomiques et Jes DPropriété
corps correspondaient trés bien 3 ce SSide
prevu par Mendeleiev. A cette é oa:. svan
rares n’étaient pas encore amoocéwﬁaw_w. tes
I'hélium le furent vers 1895 et Wm::,,. argo
le tableau périodique, prédit _.oxmﬂwm
rares de «poids » atomiques plus ora
EUEUS: et xénon. Ces gaz ::um:
découverts ultérieurement.

Ces
€té
gaz
n et
Y, utilisang
nce de gaz
nds ; néon,
L en effet

Po. B_u_,ow_.h périodique que nous connaiss

aujourd’hui ressemble beaucoup 3 no_p_hm.vosm
Zo:am_m.,_.nﬂ Certains éléments ont été vm_.:_EMo
de maniere a ce que la classification sojt mmmm
par numero atomique croissant et non lus ;
masse atomique croissante. P

Les éléments ayant des propriétés chimiques
semblables sont maintenant dans une méme
colonne au lieu d’étre dans une méme ligne.

Les .w.w premieres cases sont completes. Les
physiciens ont fabriqué des éléments artificiels
E\wSEmm occupant quelques cases suivantes. rm
amooﬁ._<o:o a Berkeley (USA) de 1I’élément 101 a
permis en 1955 d’honorer le i Mendeleiev
en donnant a cet élément le nom de mendelévium.

Le dernier m\_mSm:H artificiel atuellement fabriqué
& pour numeéro atomique 107.
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B Cosswie nepionm

Ernest Rutherford né en 1871 en Nouvelle-
Zélande vint faire ses études en Angleterre.
Il obtint le prix Nobel de chimie en 1908 pour
ses travaux sur «La nature chimique des particu-
les @ émises par les corps radioactifs. »
Il réussit en effet a montrer que les particules a
sont des noyaux 2He d’atomes d’hélium. 1I
utilisait la méthode des scintillations, c’est-a-dire
qu’il comptait les atomes d’hélium un par un (!)
en observant a travers un microscope an faible
grossissement les scintillations EomESw\ par
I'impact des particules @ sur un ecran
fluorescent.
L’expérience de Rutherford que nous allons
décrire lui permit d’élaborer un modele de ’atome
appelé modéle planétaire. Elle date de 1911.
Afin de mieux comprendre cette o.xvm:n:oa.
donnons une image tres simplifiée. Si on lance
des balles de petites tailles a travers un filet de
volley-ball, la plupart des g__om\:uswnwo_: le filet
sans «s'apercevoir» de sa presence, quelques-
unes sont déviées par les mailles. D’autres, tres
rares, peuvent méme étre renvoyees par le »"\Ew“..
Le «filet» de I'expérience de w&:&..no_d ,085
une feuille d'or de quelques micrometres
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d’épaisseur. Les balles é

charges positives.
L’expérience montra que
particules « traversaier
déviées. Environ une
_déviée. c

Rutherford en conclut qu

vide ».
La matiere est ocbmm&n
petits chargés positi
particules @ est due @
subissent si elles passen
noyau"). s

La neutralité
par la présence d’cle
de masse et de dim
vitant» autour du




Le spectre de l'atome d’hydrogene
Spectroscopie

e La spectroscopie :
moyen de connaissance
des niveaux d’énergie des atomes

— Tout atome est caractérisé par son spectre
d’émission. (Les éléments d’une méme famille
ont des spectres qui se ressemblent.) La m_ﬁw:_ncn
. i U introduit un élément
it » prise par une flamme ol on a

décharge
(hydrogene) h

lentille.  prisme

spectre
visible

FIG. 1

Spectre ultra-violet

écran ou
plaque photographique
sensible 3 I'ultra-violet

e Le spectre de I'hydrogene

Jakob Balmer (1825-1898) réalisa I’expérience
suivante : du gaz dihydrogene est enfermé sous
faible pression dans une ampoule de verre et
Soumis a upe décharge électrique se produisant
entre deux €lectrodes. 11 émet alors de Ia lumigre.
Balmer analysa cette lumiére avec up dispositif
approprié (prisme) (fig. 1). 11 observa quelques
«raies» c’est-a-dire que la lumiére globale obser-
vée sans prisme est, en fait, constituée par la
Superposition de quelques raies lumineuses dis-
continues (fig. 2)

e Interprétation du sp

} ectre de «raies »
par Niels Bohr (1913)

S niveaux d’énergie de
I’atome d’hydrogéne H; quand j est dans son
etat fondamental d’énergi

g€ minimale, I’électron
est sur le niveau p—1. |
La décharge électrique donne 3 l'atome H une
énergie supplémentaire. L’atome H est excité.
L’électron Passe sur un niveau p > 1.
Mais I’atome excité est

. instable et lorsqu’il
fevient a son état fondamental, j restitue
T’énergie supplémentaire qu’il aya; i

. E%s—._:m_n..u.u _xvnw-—.._.n&"
.bv.E, exemple, Ia raie rouge observée par Balmer,
,,.gﬂnmco.xm au passage d’un électron dy niveay La figure 3 représente les différentes

; =3 au niveau =2

«transitions » possibles observées par Balmer.

MES
STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATO

FIG.

chimique est due 2 la Superpos
son spectre. .
— Des éléments furent découv
spectre (le césium Cs et le galliu
— La  spectroscopie est tres
astrophysique. L’analyse des spectr
lumiere émise par le Soleil, les étc
autres objets de I’espace interstell g
renseigne sur la constitution de ~.=Esnw\?.
4

b




Ces deux éléments appartiennent A la ma

IIs possédent chacun six €lectrons sur I Meme Colonne
€t vont avoir des propriétés chimiques mo Ouche €Xterna
Le dioxygene Ow réagit avec le dih €mblabeg

de T'eau ydrogene pour formey

0,+2H, — 2H,0

1
ou 2 0,+H, — H,0.

Le soufre S réagit avec le d
sulfure d’hydrogene

. Son numéro thydrogene pour former gy,
cet €lément possede
“indique la figure 1. S+H, — H.,S.

n=4 N
n=3 M 3

=0 Un morceau de sodium de masse m =4 i

. un cristallisoir plein d’eay mn&:c.,.zmw Mm. Iacang
A=K gouttes de phénolphtaléine. LA
1° Qu’observe-t-on? Interpréter.

0
2° Calculer le volume de dihydrogéne formé

molaire des gaz V =24 1-mol-. Volume

o
. __. Le \M:Onnam: de manB se déplace 3 Ia surface d
nmw:. U contact du sodium avec [’eay on observe :o
_wommmnn..ni gazeux. Le sodium disparait EUEmBo 3
solution devient rose. i
ﬁ.m sodium réagit avec I’eau.
dihydrogene et d’j
responsables de |a
: - 1éine
ns  électroniques  de Patome \
e de soufre. Que peut-on en
chimique de ces deux €léments

. . SR
TIIEr niveau quittent
- transforme alors en jon

Il y.a formation de
ons hydroxyde: ces derniers sont
couleur rose prife par Jx phénolphta-

Na+H,0 — Na*+0OH +- 47

(.

On obtient ainsi u

NG ne solution d’hydroxye

o

e de sodium :

O -
dNu La masse molaire du sodium est M =23 g-mol !,
Ne masse m=4 g de sodium correspond donc a :

e m 4

:zmlmum mol de sodium.

n=3

‘ e e :

e L*équation de [a Iréaction montre que lorsqu’il disparait
8 J 1 mole de sodjum i :

g se forme — i c
..a.m.‘m_nonanm. Sa répartition 2 i a_:énomnzo.

On obtiendra donc

AN 2
(i

n=4 N .
- St mol de dihydrogéne

$0it un volume de

2
- U, =Ny, X V=—x24~
> = Ny, 23 24=211

Uy, ~2,1 1.

- - =
i - o ks L g

' /| ! D I
_ C I S ﬂmy, [ .m\,/

e R R RN
- R R T e e

'y S
k!
1= 4»71

3 AR ]

>
Donner les répartitions électroniques des éléments
suivants : N, S, Mg, P, Br. iy

2% :
& Comparer les répartitions électroniques du néon et de.
largon. A quelle famille appartiennent ces deux
éléments? Ou trouve-t-on des atomes de ces éléments? |

*

n atome est caractérisé par son numéro atomique Z
et son nombre de masse A; nous le notons (Z, A).
Considérons les atomes : (1, 1); (2, 3); (2, 4); (3, 7);
(4, 9); (6, 12); (6, 13); (7, 14); (8, 16).
1° Donner pour chacun le nom et le symbole de
I’élément auquel il correspond.

2° Indiquer les atomes isotopes du méme €lément. En
quoi différent-ils?

- 4*
Indiquer les formules et les noms d'un atome et de
deux ions ayant la répartition électronique suivante :

(K :2e 7 L:8e "M 8ex)t
A quel élément chimique correspondent-ils?

- 5
Comparer les répartitions électroniques de I'ion oxy-
gene O, de I'ion fluorure F~ et de I'ion sodium Na*.

2° Quel volume
Volume molaire des.

3° Quelle est la masse d

7 6 Volume mola
Il n’existe pas sur terre de gisement de sodium *.—ﬂ»#
méta e. Pourquoi? :
ok g

/
Pourquoi le dichlore doit-il étre manipulé avec beaucoup
g de précautions?

£ Q%
X8

Le dichlore réagit avec le dihydrogene pour donner du

chlorure d’hydrogéne, gaz de formule HCI.

et on amorce
1° Quelles mas

1° Ecrire 1’équation de la réaction.

2° Quel volume de chlorure d’hydrogene peut-on Qa wt*.
obtenir a partir d’'un mélange de 51 de dichlore et de
41 de dihydrogene? "

Volume molaire des gaz : V =24 1-mol .

9= :

Le silicium et le germanium ont des propriétés
électriques comparables : (ils sont utilisés tous deux
pour la fabrication de transistors par exemple). Wa..w-woa i
qualitativement justifier cette similitude de propriétés? v*

10* :
Magnésium et calcium réagissent avec le &m.x.wwano en
donnant respectivement de I'oxyde de magnesium MgO
et de l'oxyde de calcium (ou chaux vive). )
Quelle formule proposez-vous pour 'oxyde de calcium?
Pourquoi?
11* .
Le potassium réagit violemment avec I’eau. Donner
’équation de la réaction et indiquer les noms de tous
les produits. :

STRUCTURE ELECTRONIQUE DES ATOMES



 réaction.

maximale (en mol, puis en g)
réagir

chlorure d’aluminium formé
dans les conditions de

~de calcium de masse m=0,75¢
ontanément dans du difluor.
tion bilan de la réaction.

el est le volume de difluor nécessaire pour faire
r complétement le calcium (V=25 1-mol™").

poule de «flash» contient 1,5 cm?® de di &

e e e dioxygene
L tite mm magnésium (en mol, puis en g) faut-il

uwwww..wsno:_o MoE. que la réaction ait lieu

Pro ons stcechiométriques? 1

du produit formé? ) TR

N Nm#*#

Nw**
Le dibrome réagit violemment avec Ialuminium
1° Ecrire 1'équation bilan de la réaction, :

2° Calculer la quantité de dibrome nécessaire

réagir complétement 4 g d’aluminium., pour fajre

3° Calculer la quantité de produit formé,

NA&*#

On fait briler complétement 0,5 g de cuj

) ) Cuivr,
dichlore; 10 % de cette masse conduit i | omommsm du
de chlorure de cuivre I, le reste a la wOmeH.Sm:os
chlorure de cuivre II. Onzde

1° Calculer (en mol, puis en g) la quantité de

des chlorures formés. chacun

2° Calculer le volume total de dichlore né.

cette réaction (V =24 1-mol~"). Sessaicha

On verse un volume v =02 ¢cm?
=02 cm” de mercure d;
] a
flacon de dichlore. Il se forme, & froid. du n_:oq:ﬁo M:
mercure I, Hg;Cl, et du chlorure de mercure If Imo_m
o 2 25 ’ - . ’ 2
1° Ecrire les équations bilan des réactions chimiques
0 1t .
w Dans les conditions de 'expérience & % de la mass;
_n mercure conduit & Hg,Cl, le reste & HeCl,. Om_n:_aa
es quantités de chacun des chlorures formés !

3° Calculer le volume de di 3

° Ca ichlore nécessaire 3
réactions (u (Hg)=13,56 g-cm>: volume molair: Mnm
gaz : V=24 1-mol!). e

o Modéle moléculaire fin
senter la forme d’une molécule, on en
modéle a I'aide de boules ées si
atomes; un tel modéle est appele
A un élément chimique donné

couleur, purement conventionnel (!
des boules sont en général propor
«rayons» des atomes qu’elles
modéle moléculaire compact do
idée de I’encombrement de Ia.
I’espace (fig. 1a et b). :

1/ De I'atome
3 la molécule

1. Notion de liaison chimique

Ie modéle d’atome que nous avons décrit dans
je chapitre précédent représente I'atome isolé. Or
est rare que les atomes soient indépendants les
uns des autres. Des atomes isolés se trouvent
principalement dans les gaz «rares» de I'air (He,
Ne, Ar, Kr...) et dans les vapeurs métalliques
t (Na, Hg...).
Dans de nombreux corps, les atomes sont li€s
les uns aux autres et forment des arrangements
plus stables que les atomes pris séparément. Il
cxiste différents types de liaisons interatomiques,
que la mécanique quantique tente d’étudier. Nous
nous contenterons de décrire des modeles en
montrant que le role décisif dans une telle liaison
est toujours celui des électrons périphériques des
atomes concernés, encore appelés électrons de
valence.

Dans ce chapitre, *nous nous intéressons a la

linison de covalence qui est a la base de la
structure des molécules.

s =
FIG. 1 a. Modéle

moléculaire compact
du méthane.

2. La molécule

o Une molécule est un assemblage d’atomes,
identiques ou différents. Comme chaque atome
est électriquement neutre, la molécule I'est
également.

Une molécule est électriquement neutre.

Une molécule est un édifice stable, qui possede
une structure géométrique bien déterminée, défi-
nie par les positions relatives des atomes.

LA LIAISON DE COVALENCE



représenté a la figure 3b. Sur la figure 3¢, |o

de P’atome isol
pour numéro

de chlore a
artition €lectronique est donc la

que externe de |’
' électrons. Comme

el Gl
atomique

atome de
seuls les

‘de dihydrogéne

e Structure électronique de la molécule Cl,
Pour constituer une molécule de dichlore, deyy
tomes de chlore associent leurs électrons
élibataires, formant ainsi un doublet lian¢,

doublet liant est schématisé par un trait. [,
formule ainsi écrite est appelée formule dévelop.
pée du dichlore, alors que la formule brute n.ww
notée simplement Cl,.

!
o0 oo f
" cl® ECI u a. Deux atomes |
de chlore isolés
oo oo . :
e
X e 230 b. Une molécule |
2= cl E CINg de dichlore.
e 0 L
Cl—cClI ¢. Formule développée.
FIG. 3

e Stabilité

— Cet édifice est plus stable que I’ensemble des
deux atomes séparés. Pour détruire une molécule
m_n .a_o_.__o_.ﬁ c’est-a-dire rendre ses atomes
Sn—@vnmamam. il faut Jui fournir de I’énergie.
Cette énergie peut étre apportée par chauffage
ou par de la lumiére riche en rayonnement
ultra-violet. \

— Nous _constatons par ailleurs que chaque
atome qui participe a la molécule de dichlore est
entoure de huit électrons périphérigues.

b. Cas particulier de Ia molécuie ,

e Formule brute H,

e Structure électronique de P’atome isolé H

M\N.w.mo__w_n d’hydrogene posséde un seul électron

e Structure électronique de la molécule H,

Pour former une molécule de dihydrogéne, deux
atomes d’hydrogene (fig. 4a) mettent en com- |
mun un doublet d’électrons (fig. 4b). |

La figure 4¢ représente la fo 2 :
i ot rmule développée

€
He o H a. Deux atomes |
d’hydrogéne isolés. |
y

H E H b. Une molécule “_

de dihydrogene. .

H—H ¢. Formule développée.

FIG. 4 _

(

o Stabilité
__ pour détruire une molécule
il faut lui fournir de I'énergie. L
thermique des molécules de dihydry
commence qu’a partir de 2000 °C. Cette t
ture élevée montre que le dihydroge
particulierement stable. Le dihydrogéne
stable que le dichlore. T
__ Dans la molécule de dihydrogene, chaque
atome d’hydrogene n’est entouré que de deux
électrons, alors que, dans la molécule de dichlore,
chaque atome de chlore est entouré de huit

électrons périphériques.

2. Généralisation

2. Définition de la liaison
de covalence

Une liaison de covalence entre deux atomes
consiste en la mise en commun, par ces
deux atomes, d’un doublet (ou paire)
d’électrons périphériques.

Ce doublet d’électrons, appelé doublet liant, est
responsable de la stabilité de la liaison covalente.

b. Régle de l'octet

Cette régle, due & Lewis”’, permet de déterminer
le nombre de liaisons covalentes, c’est-a-dire le
nombre de doublets liants, qu’un atome d'un
élément chimique donné peut établir avec
d’autres atomes.

Au cours d’une réaction chimique, les
atomes tendent a compléter a huit le
nombre de leurs électrons périphériques, a
Pexception de I’atome d’hydrogene, qui
compléte a deux électrons son niveau
électronique. Chaque atome acquiert ainsi
la structure électronique du « gaz rare » qui
le suit dans la classification périodique.

-

Cette régle souffre trés peu d’exceptions. Dans
la molécule Cl,, chaque atome de chlore s’entoure
de § électrons périphériques. Sa structure électro-
nique devient comparable a celle de I'argon. Dans
la molécule H,, chaque atome a.rw&ow.mua
s'entoure de 2 électrons et acquiert ainsi la
structure électronique de I'hélium.

c. Interprétation de la liaison
de covalence

o La schématisation du doublet liant par deux
points (ou un trait), situés entre les deux noyaux,
_ne doit pas faire penser que ces électrons sont
Jimmobiles : il est impossible de déterminer avec
certitude la position d’un électron dans un atome
ou dans une molécule. La description de la
molécule, comme celle de l'atome, doit avo!

(1) Lewis (1875-1946) : physicien et chimiste améri
étudia, en particulier, la covalence,

LA LIAISON DE COVALENCE



: L’atome d’azote donne trois liaisons covalentes

o L'am

pour ressembler, du point de vue €lectronique, h,..R
au néon : il est trivalent (fig. 8a et b). |
La formule développée de la figure 8¢ pe
représente pas la forme géométrique de [
molécule d’'ammoniac, qui n’est pas une molécule
plane.

2 1l est monovalent.

xygene forme deux doublets liants,
L structure électronique du néon :

(fig. 7a et b).

e développée de la figure 7¢ est une

O tionnelle qui a pour but de
iaisons covalentes. Elle ne donne

ion sur la forme géométrique de Ia

Hoe e N »

L J
H E N @ H
H
H—N—H
| c. Formule développé,
2 ppée.
H « W

FIG. 8 {

a. Un atome d’hydrogene
et un atome d’azote.

b. Molécule d’ammoniac. .

o Le méthane CH, et I’éthane C,H,

Chaque atome de carbone tend 2 acquérir la
structure électronique du néon. Le carbone est
tétravalent.

Les figures 9 a et b représentent la configiration
électronique et la formule dével
méthane; les figures 9 ¢ et d, celles de

o * a. Un atome d’hydrogéne
2 s et un atome d’oxygéne,

b. Molécule d’eau.

¢ Formule développée.

a. Molécule de méthane. c..Molécule d’éthane.

H H H
| [
H—C—H H—C—C—H
| [
H H H |
b. Formule d. Formule A
développée. développée. !

FIG. 9

LA - & g
Al O A 2
. Vol . - : - 1

i - L..
p, Liaisons multiples i
. w, ) * o A ..,‘., -
ux atomes S :Emmgm 3. ttant en
Lo _,wa”w_ M_n:mmo_.:.m doublets, on dit qu'ils fo
Mmu_._.w&mcam multiples. T
Le dioxyde de carbone CO, =)
o

e d’oxygene se lie a l'atome de
: uwwﬁzo double liaison de covalence. On
e I'oxygene est divalent et le carbone
t (fig. 10a et b).

Chaqu
carbon€ P
yérifie qu
amﬁ.mkw_n:

“.o_M_o_M_ o.” 0=€c=0
ENAR

iguration électronique (a) et formule déve-

i
MMM«S@%N@E molécule de dioxyde de carbone.

b

a

o Le dizzote N,

Chaque atome d’azote est lié a l'autre par une
triple liaison de covalence. Les ﬁmmcx atomes ont
mis en commun trois doublets d’électrons.

liaisons par des
longueur proporti

X! )|

3

e |

!

% b

sration électronique (a) et formule deéve-
molécule de diazote.

FIG. 11. Cor
loppée (b) de

3/ Géométrie
des molécules

1. La liaison de covalence :

liaison dirigée

La formule développée ne prétend pas représen-
ter la forme géometrique de la molécule. X
Les chimistes peuvent déterminer par des .onwE%m
ques expérimentales les positions _.om_uammiﬂu 5
atomes a l'intérieur d’une Bc-woc_o. HnnE %n e
la forme géométrique des molécules s appetic.
stéréochimie.
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PPAr B i i~

i

Covalents s HES

: o ] U T 3 :
l'atome de carbone o5 Situé 4,
re régulier, alors que Jog no

~ des quatre a

- dos quatre atomes d'hydrogéne en ogéﬁ_ﬁmm; , 8
i ions polyatomiques
Géométrie A . x
gxemples d’ions polyatomiques
074 nm n ion polyatomique est un g—iﬁn
H = H .._,-waaa_ liés entre eux par des liaisons
covalentes, qui a globalement gagné ou perdu des
électrons.
=y Les électrons étant indiscernables, la charge
0,199 nm . .. ) électrique qui apparait est affectée a I'ion dans
Cl Cl son ensemble.
@ | La répartition des doublets de liaison & I'intérieur
de Iion polyatomique est en général assez
0,127 nm complexe.
H Cl ’ . Nous ne donnerons ni les formules développées,
W ni les formes géométriques spécifiques de chaque
jon polyatomique.
N Sl B N o Exemples d’ions positifs 2
— ion hydronium : H,O*
— jon ammeonium : NHZ.
‘ o Exemples d’ions négatifs
5 — jon hydroxyde : OH™
; Yo — ion nitrate : NO3
2 — ion sulfate : SOZ~

— ion carbonate : CO3~
— ion phosphate : PO3
— ion hydrogénocarbonate : HCO3.

0.116 nm 0,116 nm

o Etudions ’exemple simple de I’ion OH~

La molécule OH n’existe pas; cet édifice ne
satisferait pas a la régle de I'octet pour I'atome
d’oxygéne qui conserverait un électron
célibataire.

L’édifice OH, qui a acquis de I'extérieur un
électron supplémentaire, est cette fois stable

(fig. 13).
LR ) =
_ :o[n =
| ° e ﬁol:w
a. Configuration b. Formule
électronique. développée.

FIG. 13, L’ion hydroxyde.
LA LIAISON DE COVALENCE




nt appartient a la méme

seut établir deux liaisons
Il compléte ainsi sa

tronique. -
échanger qu’une liaison
Il compléte alors sa

2 électrons et ressemble a

-

~ Structure électronique
de la molécule H,S.

Formule développée.

.gm.w_n molécule de sulfure d’hydrogene, chaque atome

~ d’hydrogene est lié & I'atome de soufre par une liajsoy

de covalence.

~ Cette molécule ressemble a la molécule d’eay, La

molécule de sulfure d’hydrogene, comme la molécul.
d’eau, a la forme d’un triangle isoceéle. G

F

FIG. 2

Forme géométrique

de sulfure d’hydrogene,

2

Un éleve cite au hasard les formules brutes H,0, H,0,
Montrer que Pune de ces formules ne v@_“» m.uu
représenter une molécule stable.

Dans la molécule d’eau, chaque atome d’hydrogéne est
lié a l'atome d’oxygéne par une liaison covalente
L’oxygene établit deux liaisons covalentes, oonmo_.s..m..
ment a la regle de I’octet. La molécule de formule brute
H,0 est stable (fig. 3).

Mais I’atome d’oxygéne ne peut pas fixer un atome
d’hydrogene supplémentaire, car alors il serait entouré
de 9 électrons périphériques, ce qui est en contradiction
avec la regle de I'octet.

La formule H;0 a été inventée par I'éieve. Elle ne peut
pas représenter une molécule stable; seul I'ion H;0*
est stable.

Structure ¢lectronique
H de la molécule d’eau.

,—*

Rappeler 12 structure  électronique  des ,,u.mi..o.w, )

d’hydrogene, de fluor et de phosphore. .
Donner la structure électronique et la formule dévelop-
pée des molécules de formule brute : )

F,, HF et PH;.

a répartition électronique des atomes qui
les constituent, expliquer la formation des molécules
suivantes : CHy, CHCI; et CCly. Donner les formules
développées correspondantes et les formes géométri-

ques de ces molécules.
Les molécules CHCIy et CCl, ont-elles des formes

géométriques régulieres?

.N*
A I'aide de

Kk

Le cyanure d’hydrogene HCN et I’éthyne C,H,
possédent une liaison covalente triple. Donner Ila
structure électronique de ces molécules, en la justifiant.
Ecrire leurs formules développées.

A
La méthanamine a pour formule brute CHsN. Comment
les divers atomes sont-ils liés entre eux? Ecrire la
formule développée de cette molécule.

dissolvant le
formule dé

compose mol

5*
Un pro cur reléeve dans une copie d'éleve les
formules brutes suivantes : CHs, H,I, C,Fg, Brs. Ces 13**

or
formuics peuvent-elles représenter des molécules? Rec-

¥

tifier les erreurs de cet éleve.

6*

Le propane a pour formule brute CiHg. Donner la
structure électronique et la formule développée de cette
molécule. La molécule de propane est-elle plane?

7

1° Donner la structure électronique de I'atome de
silicium (Z = 14). En déduire sa place dans la classifica-
tion périodique. Citer un élément qui appartient a la
méme famille.

29 Décrire la molécule de silane SiHy, en établissant
une analogie avec une molécule étudiée dans le cours.

LA LIAISON DE COVALENCE



e Un corps pur a I'état solide est formé de
~ cristaux plus ou moins gros. Ils sont quelquefois
~ visibles & I'@il nu; quelquefois ils ne le sont pas :
on les appelle alors des microcristaux. La
St e cristalline n’est donc pas toujours
est le cas des poudres.
Un monoeristal'” est formé d'entités (atomes.,
‘molécules ou ions) réparties régulierement selon
~ un réseau tridimensionnel; chaque entité a sa
[ place dans le cristal. L'ensemble est ordonné
5 selon des motifs ou mailles élémentaires qui se
petent périodiquement.

: Soit un cristal de chlorure de sodium
e m=1pug=10 °g non visible i I'eil
aluons e nombre d'ions Na* et Cl~ qui y
régulierement disposés. La masse molaire
<hlorure de sodium étant 58.5 g-mol ', a
intité de chlorure de sodium vaut donc

P 14y 6

= ——— <10°F F:

n X 1,71-10" % mol de NaCl
ET1-50-% 2 € . i e
o3 MW(.XPS 10% =10.3- 10’ paires

Soit 10,3 milliards de
régulierement disposés ¢

de poudre,

e Les atomes,
I'intérieur d’un cr

s molécules ou les ions i
i nis trés
de leur
cristal

Si la température
(tempéerature de f

¢ ur #,
¢ ), I'agitation

est que L se
séparent ; le corps pur pa tat ordonné,
I"état solide, a un état désord ctat liquide.
Les molécules, les atoms ons qui le

0t i les autres.

constituaient

Chacun d'eux peut se dépl ] eur du

solide Tusion

ordre

fes  peuvent passer
; x : on
t d'état se
érature  de

Remarque : Certains  sol
directement de I'état solide
dit qu'ils se subliment. Ce ¢l
fait & une température ¢,
sublimation.

e La valeur de 4, ou de 6, renseigne sur les forces
qui assurent la cohésion du cristal. Plus 6, est
grand, plus la cohésion du cristal est importante-

.‘Uw:m ce chapitre, nous nous limiterons 2
I'étude des corps purs ionigues. Une annexe
5.:3 a la fin du livre (p. 131) a titre documen-
taire le cas des cristaux non ioniques {covalents,
métalligues, cristaux liquides ).

Les cristaux ioniques

ules statistiques

* .RMHQEEQW iques)
corps purs ioniques
corps pur ionique est :w.nnmw&_.maoa
it é d’au moins deux sortes d'ions : _a\ca
Ba_u.mm les autres négatifs puisqu’il est élec-
pae nt neutre. Par exemple, le chlorure de
En.znanaa formé d’ions sodium Na™ et d’ions
wom_nama Cl- en nombres égaux; d’ou la formule

MM.»_MMMEE de ce corps pur composé NaCl.

I a été convenu que dans la formule brute
d’un composé ionique on =.5&a=am pas
les charges des ions. La formule est écrite
avec les coefficients aaao_,.m, les plus _szu
permettant de traduire I’électro-neutralité.

e Autres exemples : ! .
Ltiodure de potassium formé d

: le KI.
[~ a pour formu ‘ | b,
Le fluorure de calcium (ou fluorine) formé d’ions

calcium Ca®~ et d'ions fluorure F~ a pour formule
(=
CakF,

o d” ¢ jonique :
¢ Mole d'un compose ion 3 g .
yrure de sodium contient 4 ions
Cl~. une mole: de fluorure de
Y ions Ca®* et 2§ ions CI
ires se calculent respective:

ions K* et d’ions

M (NaCly=M (Na)+M (Cl)
M (Ca)+2M (F).

T g

FIG. 1. Trémie (pyramide creuse) de Qla:?.m de um.&_._s.
constituée d’un grand nombre de petits cristaux
cubiques.

R g b A A R

LES CORPS PURS IONIQUES, LEURS SOLUTIONS AQUEUSES

tennis.

.

on se représente un iol
distance entre les centres d’t

sodium. {
a. Modéle éclaté : les boules rouges rep!
ions Na*, les boules grises les ions ]

e

ping-pong et les ions

entres les ions Na' re

Qu.. g,




un cube mesure ¢ =0,562 nm.

liaison ionique

‘Un ion sodium Na* a pour plus proches voisins
> méme oEE:o ion chlorure CI~ a pour plus
hes voisins six ions sodium Na*.
_ interactions électrostatiques subies par chaque
- lon se compensent, lui assurant une position

La cohésion d’un cristal ionique est due aux

?gﬂ électrostatiques entre les ions.

_ionique porté A une température

les ions se séparent,

~ Un cristal de chlorure de sodium e P
~ électrique car les jons qui le Sghh”_ﬂeri
.ﬁﬂwuzﬁ%v dans la structure 0-.—@9_——-—0 Son
chlorure de sodium fondu est condy aoE... _a :
jons Na* et C1~ sont libres. tleg

b. Electrolyse du chlorure de ¢o.q:
liquide sodium

o Expérience : Réalisons I'expérience

g S a 0
sée a la figure 3 a. chémagj.

Des cristaux de chlorure de sodium SONt porgg
a une température 6>800 °C grace 3 un cam
Mecker. L’€lectrode reliée au pole Positif Mn
genérateur, 'anode, est une barre de w_.mvg:
Le creuset d’acier relié au pole négatif %.
générateur constitue la cathode (fig. 3b), C=
amperemetre permet de vérifier le passage %__”
courant électrique dans le circuit.

On constate qu’'un gaz se dégage autour de
I'anode. Sur le bord du creuset, au niveau de la
surface libre du liquide, apparaissent de temps
en temps de petites étincelles jaunes.

e Conduction du courant

Le chlorure de sodium liquide est conducteur de
Iélectricité. Le générateur maintient entre
I'anode A et la cathode C une tension U,.>0.

Le courant électrique arrive a Panode de
Pélectrolyseur et en ressort 2 ia cathode.

Pendant I’€lectrolyse, les
vers la cathode et sont appe
Cl~ se déplacent vers I’anod:
anions (fig. 4).

se déplacent
tions, les ions
sont appelés

de est di aux
s contraires des

Le courant électrique dans le
déplacements simultanés et en
anions et des cations.

_ électrode de graphite
~  (anode)

“

Réactions aux électrodes .
o cathode cede des électrons aux cations

Na': Na', captant un électron se transforme
Un ion Na -
tome :
ity .2W++Ql —> Na
Ce processus est appelé réduction cathodique
3 S

L’anode recoit des électrons de la part des

anion m: OO__\. en cédant un électron se transforme
Un O e de chiore Cl.

en mB:n._Mmm:m est appelé oxydation anodique. Les
GM %_Mm de chlore se combinent pour donner du
ato

dichlore :

2cl- —> Cl,+2e~

i éplacement des
¢nérateur entretient le A\_mu
ey Iextérieur de Délectrolyseur, de

slectrons 4
_n._MMoan vers la cathode. Lorsque deux moles
d’électrons sont prises a la cathode, deux moles

d’électrons sont données a I’anode ce qui m_mumé_d
intensité constante dans le circuit. Donc

ne . ,
“_oaﬁ_:.: se forme deux moles de sodium a _w
cathode, il se forme une mole de dichlore a
I'anode. :
Bilan de I'électrolyse :

électrolyse

——>5 2Na + CL
sodium  dichlore

On nm&_—ma E—ﬁﬂw []
rure de sodium fon

S
d

2/Solutions aq euse
de nr_e::.m. de s

1. Dissolution du ch
de sodium ;

Les cristaux de chlorure de :
dans I'eau (jusqu’'a 360 g de c
par litre d’eau a 20 °C). Honm
les ions se dispersent dans
obtenue est constituée mm. C
en nombres égaux disp
molécules d’eau. La dissolut
aux interactions €lectrostatiques entre.
cules d’eau et les ions; mE C

quent la dislocation du cristal.
On représente cette dissolution
suivante :

La nature ionique de cette s
par le fait qu'elle est ¢
électrique. Nous allons &

est mg. Par exemple le chiorure de
a une température de 801 °C, cette

€e :.-wand que la cohésion du

, Cest-a-dire que Ja liaison

un édifice stable. On note

//
/
chlorure de sodium .- /

—creuset métallique
(8> 800 °C)

(cathode)

FIG. 3 b. Dispositif utilisé : creuset en acier «nau\“mm
tige de graphite (anode); bec Mecker: Upc=12V- o
formation du sodium exige un écran Q«.. n%.«.ﬁ%:m
I'observation peut se faire grdce a un miroir incli
FIG. 3.a. Schéma du montage d’électrolyse du chloruré au-dessus du dispositif.
de sodium liquide. ga Briess a5
g&. "

bec Mecker

FIG. 4. Déplacement
circuit d’électrolyse.

s
“En 1
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positif de la figure 5. L'électro-
i en U muni d'une tubulure
sont en graphite.

Dbservations

ent gazeux apparait sur chaque

de : le gaz qui se forme barbote dans
_colorée en bleu par de I'indigo. Pendant
é lyse, I'indigo est décoloré, ce qui caracté-
se e dichlore Cl,.
la cathode, si un tube effilé traverse le
bouchon, nous pouvons recueillir, par déplace-
at d'air, un gaz incolore, facile A caractériser :
_ le dihydrogéne H,. De plus, si nous mettons, au
art, un peu de phénolphtaléine dans la
solution, celle-ci devient rose au voisinage de la
le : il s’est formé des ions OH—.

le dégagement de dichlore
la réaction électrochimique

201" —> CIf +2¢

e A la cathode : le dihydrogene et les ions OH—

formés ne peuvent provenir que de I’eau.

A

lyse d'une solution de chlorure de sodium

L’équation électrochimique est la Suivang
e

2H,0 +2¢~ —» H7 +20H-

3. Comparaison avec I'électro]

du chlorure de sodium _E:Emﬁa
(ou fondu)

Cette €lectrolyse a été étudide récé

Les produits de I’électrolyse m.ﬁmmmnsﬁnowﬂwmﬂsnzr
— a l'anode : du dichlore :

— a la cathode : du sodium.

e A P'anode, la réaction est Ia méme dang |
deux cas. 2

e A la cathode, les ions Na*
a pouvoir capter des électro
chlorure de sodium liquide,
aqueuse, en compétitio,
d’eau.

ﬁ.mmvm:m:no montre que ce sont alors les
Bo_.mn:_om d’eau qui captent les €lectrons. Le
wcaEB.:m peut pas se former en présence d’eau
vEmn.c,__ réagit violemment avec elle (voir
chapitre 4).

, qui sont leg seuls
ns dans le cag du
sont, en solution
avec les molécules

Dans P’électrolyse d’une sol
le solvant, Peau, peut participer aux réac-
tions m.mnc.onEBE:mm qui se produisent aux
électrodes.
Cependant, la conduction du courant est
assurée, dans les deux cas. par les ions

sodium Na* et les ions chlorure Cl-.

Usc=12 V= 169,8 mA.

o

1

&

3/Les solutions aqueuses
joniques

1. pissolution dans I'eau

De nombreux COIps purs sont w_cm ou moins
7 bles dans I’eau. Parmi les solutions obtenues,
solub) es sont conductrices du courant (ex. :
nn:uwsn de chlorure de sodium), d’autres ne le
”M_:__M_Mmm (ex. : solution de saccharose ou «sucre

i » ).
oa_swuﬂﬂrw:m conductrices contiennent des ions,
M\%mm porteurs de charge susceptibles %mwmma_. en
solution (il est exclu de trouver des éElectrons
libres dans une solution). Les solutions non
conductrices ne contiennent que des particules
neutres (molécules).

e La dissolution d’un composé ionique donne
une solution ionique (NaCl; mmgww NZO?...V.

La dissolution de certains cCOmposes non loniques
peut conduire a une solution ionique (HCI; FeCls;

AlCl;...).

o Convention d’écriture. :

Si par dissolution d’un corps pur, on obtient une
solution ionique, nous traduirons, comme nOUS
lavons fait pour le chlorure de sodium, la

dissolution par une équation.

ution ionique, évidemment électrique-

est un mélange en proportions
*jons positifs et d’ions négatifs et d’un
nombre gquelconque généralement trés m—.E5>%
molécules d’eau. Il est possible de faire apparaitre
séparément les propriétés des anions et des cations
de la solution.

e Une so

e Exemples : :

La dissolution d’une mole de sulfate de cuivre II,
CuS0,, donne une mole d’ions Cu®* et une mole
d’ions sulfate SO3 :

dissolution

CuSO, —> Cuv**+S0i~

Le sulfate de cuivre II en solution se note :

Cu**+S03~

e La dissolution d’une mole ao.oEo_.En de

fer III, FeCl,, donne une Bomw d’ions Fe** et
trois moles d’ions chlorure CI™ :

dissolution

FeCl, —> Fe>*+3CI-

Le chlorure de fer III en solution se note :

Fe** +3Cl™

LES CORPS PURS IONIQUES, LEURS SOLUTIONS AQUEUSES

Le sulfate de sodium

a. Cas des ions Cu**

o Observations
Le sulfate de cuivre, de

sous forme d’une poudre blanc]
la nature, on trouve de beaux
(fig. 6 b). Lo

FIG. 6. Cristaux de sulfate de cuivre H
a. A gauche : cristaux hydratés bleus.
A droite : cristaux anhydres !manu.‘.

FIG, 6 b. Cristaux E&w&&,
canthite yarapai, Clifton (A iz

T T



de sulfate de
a température de

nt que la dissolution des

“eau se fait sans modification

onduit a une solution bleue

cristaux bleus contiennent des ions
atés [ Cu(H,0), P+.

atation des ions anhydres Cu* en
ydratés est exothermique.

on bleue d’un cristal ou d’une solution
e sulfate de cuivre I est due a la
hydratés.

ions changent de couleur quand il
atent. ﬂ:& les ions nickel II, mmsm 2m~+m
] .. s sont anhydres, deviennent <m:m,

s M@E hydratés. Les ions cobalt II, Co?*
tat anhydre deviennent roses lorsqu’ils

,wonowwﬁ. tout rwu présent dans une
use nmw entouré d’un nombre varia-
es d’eau : il est hydraté.

d’un jon est une réaction

urs exothermique.

n,.gmnmmmmo: n’inter-
an des réactions chimi-
0, c’est pourquoi il
ture des formules des

U simplement Cy2+
taq OU Simplement S0z-

FIG. 8. Cristaux de chlorure de -ohelr II anhydres

= o

w.‘ E_w:._—_m::ma:m
d’une dissolution

a. Ftude expérimentale

e Prélevons une méme ité
quantité, 0,1 mole par
Mﬂ%ﬁw_w. des corps suivants, tous solides et
hydroxyde de sodiu o4l ]
odium : NaOH soit 4g i
nﬁo_.ﬁn‘am sodium : NaCl soit 5.9 g {
nitrate d’ammonium - NH,NO, soit 8g

o DISS? 1, au (100 ml par exemple) A Ia te

..solvons-les rapidement

volume °C) Las teinpena
. cale de 16 °C. Les temperatures ob
qure IHtiAle (. lution sont  indiquées

{ableat suivant :

\\,_\&\\4 Hoavm_dgn, :

Solu! finale (°C) SB :
B

NaOH 24
i

NaCl 16

NH,NO; 6
[ueall

o Conclusion : Selon les cristaux utilisés, on
observe une dissolution qui peut etre :

__ exothermique (cas de I’hydroxyde de sodium),
__ athermique (cas du chlorure de sodium),
__ endothermique (cas du nitrate d’ammonium).

b. Interpréfation

o Lorsque les cristaux sont au contact de I’eau,
les molécules d’eau pénétrent dans le réseau
cristallin, leur présence affaiblit les interactions
électrostatiques entre les ions : le réseau se
dislogue. Ce phénomeéne est endothermique.

e Les icus libérés dans le solvant s’hydratent :
© e est exothermique.
du chlorure de sodium les effets
ue et exothermique se compensent
ivement : il n’y a pas de variation de
ohservable (dans nos conditions
les).

ins le cas de I'hydroxyde de sodium, I'effet
X ( ique est le plus important: il y a
élévation de la température. y

e Dans le cas du nitrate d’ammonium Ieffet mole d’ions
endothermique est le plus important: il y a .

abaissement de la température.

4 / Concentration.
Solubilité

1. Concentration d’une solution
a. Définition

o La concentration ¢ d’une solution, ..uxu_.:uma en
g-1-' ouenl-1-!, représente la quantité de soluté et

LES CORPS PURS IONIQUES, LEURS SOLUTIONS AQUEUSES




ée. Solubilité

Dans des conditi 2
onditions déterminé
om de pression, la solubilité awmm de tempg,
e I’eau est caractéristi un corps py, - ure :
B esoai E et ristique de ce corps pur (g, !
ns ..Mwwwuoomaoag~ chacun 10 ml m.mSmﬁw% mﬁ mﬂm {empcraturesde _uﬂ_.. oos.“__m e
N ctiveme: ir le chapitre Chanp, Nom .17t
» 48 de chiorure de mcﬂcﬂﬂﬂwﬁmﬁm - e Bemen e
es deux tu ons. ¢ Influence ; P e S
lisparait; dans _wawow.om gauche, tout le solide e de la température "~ OLIDES
o tube, il reste des En général, Ia solubilité des solides AR
; o et it satwe. \atemperature (la solubilité du «squo0te ave st Zds 6,0
ey grande dans I’eau chaude que am:ﬂ:w&x est E:m d'argent f
€ € de chlorure de sodi eau fro; B
: L sodium , En revanche e Toide :
soudre dans un litre d’eau que I'on peut L5 o tempé , la solubilité des gaz dimin ). pitrate NH,NO, | 1920 108
: = pure est limitée. pérature augmente (on peut pré Ue quapg d’ammonium
: ,xnmn_o_.-o.o précédente montre A au _mgaﬁow@ en chauffant une Preparer un gy, S
: mow_ n:ﬁ%:ma entre 300 g et 400 mn%m nom_mo _5.”_5 contient; voir I'exercice 5 du Smwm_hﬂ_w: qui | hydroxyde 920 143
ar li y rure ) i ]
?&nzm:w wmw_n:w d’eau (les tables de oo:mgiom e Remarque : Sauf dans le cas de sol .v E\\l
: : g par litre d’eau i 20 °C) concentrées, il est souvent possibl mm utions treg e
- : volume de la : ible d’assimj chlorure 360 5,41
o : . solution au volume du so] iler Je sodium
. &.. UM@:%&%Q: SOlvant, e e
e d. demm: des solubilités de nﬁ__,_o_“%:ﬂ 360 16 iz
Z4 @ln!E! mww_w__o solubilité dans I’eau la quantité quelques corps purs dans I'eau s ey
sy &meo--nn que Pon peut dissoudre, Les solubilités sont données en gram sulfate de 195 132 chlorure
ian température donnée, dans un litre de solvant pour les solides et les Ii mes par litre sodium dhydtoge
; litre par litre de solvant pour les mhw_:_mmm, et en - -
TS . . ydroxyde Arre
La solubilité s’exprime en g-1~! F\om concentrations molaires des soluti de calcium Ca(OH); L 23-10 de carbone
et les liquides eten 11! hn“u_m_._ bosmﬂww solides rées sont données en moles Um..,_mmrﬂm _“_m_uo:m_ satu- e
> es gaz. Elle dé : solution, :
de la température et de Ia woo% end  Les valeurs du tableau correspondent a . hydroxyde | cy(OH), | 6,0-107 6-10~° dichlore
(essentiellement pour les gaz) pression  tions expérimentales suivantes : 20 °C ux condi: deRcvs
; normale. s i 2U°C, pression e
‘ e doge s
A B——— = PRSI
ot 1,6-10~ 13+10° dihydrogene
argent
e ke ke e .\\L
1,0-10° 13-107°
Lorsque les concentrations Ca(OH), est couramment
2 chaux» (fig 10)- Une solution

Commentaires :
molaires des solutions sa

turées sont inférieures a

ont dits insolubles. I’eau est couramment a

pelée «eau

FIG. 10

by

Nt ek

eaude
chavx

FlG: 1l

1073 mol-1~", les solides s
Une solution aqueuse d’hy:

— —~nnc DRSS IONIO

UES, LEURS SOLUTIO!

droxyde de calcium :

(fig. 11)-

NS AQUEUSES




oy ueiganml:oag-v_womuv:»

mailles y a-t-il dans un cristal de chlorure
,‘a.ﬂu.ﬂ.uuu

‘occupant un sommet d'une maille,
¢ occupant le centre d’une face d’une

e L

\,ﬁ sodium occupant le milieu d'une aréte d’une

. ions Na‘t et d’ions CI™
A une maille cubique? peut-on attribuer

mbien de moles de chlorure de sodium y a-t-
Slorsre ¢ podim? y a-t-il dans

la masse volumique du chlorure de
arer la valeur trouvée avec la valeur
-mu_uzﬂ. m=2,17 grem ™) Données :
Y; Na : 23 g-mol™'; ClI : 35,5 g-mol ",

une maille cubique vaut a'; d
.,au. cristal il y a donc e
i 1

avﬂw mailles cubiques.

‘ 1
Qvogiuoﬁmwnoocvo.
Chacun des 6 ions Cl~ E_voma aux centres deg ¢
d’un cube appartient o

partien vo.ﬂwwnoncco.C:n:vono

donc en propre I'équivalent de

facey
Ntieny

mx_ 1
m+axMua jons C1—,
o Chacun des 12 jons Na' placés aux milieyx 4
12 arétes du cube 1 - %
appartient pour m A ce cube.

L’ion Na* placé au ¢
entre du ¢y .
ce cube. ibe n'a
Un cube contient donc en propre I'équivalent d
e
I

12X7+41=4 ions Na*,

ppartient qy+y

o . 4
4° Les n mailles cubiques contenues dans

. k)
chlorure de sodium contiennent donc 4n r:“, ﬂa. %
: ) ™ a et
4n ions CI™, soit ¥ mole de Na(l
N _4n_ 4x563-10"
¥ 602100 40107 mal.
5° La masse de ces N moles vaut
me=N-M=374-10 (354 2.19- 10 g
La masse v chiorue .
= olumique du chlorure fiom est donnée
par g o=—:
v
m=219-107g et ¢ 7 em?
2 * >
donc T Al L
10’
La valeur trouvée est pr
pratiguc ) :
s s veur donnée
%2
Le sodium métallique est fabrique par clectrolyse du

hlorure de sodium fondu.
Calculer la masse de chlorure de sod ¢
de sod
| 1 . ; Lum pecessaire

2° Quel volume de dichlore obti 3
obtient-on méme temps?
Volume molaire du gaz : V=24 Tae.wu

1° L'équation bilan de I'¢

% le 1'¢ 'S =

Sodinn fondw S"Ccrit lectrolyse du chiorure de
Slectrolyse 1

NaCl L
Na+=ClI7.

1 mol mol

(ST

1 mol

8 sommers gy,

. o
composés ionigues dont les

» (NaCl)=43.5 mol de NaCl -
. une masse 4 A. .
soit = 43,55 M (NaCl) PLa8
m'=43.5%58,5=2540g
m'=2,54 kg.

son obtient 1 mole de sodium, on obtient en
0.5 mole de dichlore.
de dichlore obtenue est donc

Ni 43
Ll mvnnwluu?.\ac_

2° —..O—.mn_.-
méme emps
La a:w::-n

n An_uvn >
soit un yvolume
p=217xV
p=21,7%x24=5211
r=5211.
3
On met m = 30,0 g de chlorure de baryum dans un bécher

de 150 ml et on compléte avec de I’eau pure de maniére
i avoir une soiution de volume V = 150 ml. On agite. La
température de la solution est de 20 °C.

1* Montrer gue la solution n'est pas saturée.
concentrations molaires des ions présents

2* Calculer les

dans la solution
Les données nécessaires & la résolution de cet exercice
sont dans i bieau du cours.

¢ “CICES PROPOSES

.. formules des composés ioniques dont les
les sutvants @

- potassium; chlorure de magnésium; fluorure
cium: oxyde de magnésium; oxyde de calcium;
de cuivre II; sulfate de fer 1II; carbonate

neutralité électrique du

Justifier ces formules par la g
s des jons présents.

composé en donnant les formule:

Donner les noms des
formules statistiques sont
FeO; BaO; CsBr; AgCl;  Agl
ZnS; Mg(OH); ZnSOy; Pb(NO3).
Justifier ces formules par la =a=ﬁ»5m,.m—on§:n du
composé en donnant les formules des ions présents.

LEURS SOLUTIONS AQUEUSES

les suivantes :

LES CORPS PURS IONIQUES,




vont e Joms présents dans 1 solutiey

el lt une solution de chlorur,

de cor Cy=0,1 mol«) ! .“ann
=10 ml et une solution de sulfate o
de concentration C,=0.2 mol-l" et g
vy = 150 i,
1* Quels sont les fons présents dans le mélange
2* Calovler Jeurs concentrations molaires.
1
On dissout m,; =2 g de chiorure de cuivre 1] &1 s

de chiorure d'aluminium dans de 'eay. |
1a solution est v = %00 ml

.. :
1° Quels sont Jes jons présents dans Ja solution?
2° Calculer leurs concentrations molaires

R15*+

Une eau dont le degré de d
st 3 contien
de carbonate de calcium  pa :.n...’:, ¥ _Mr_wwqih
.035&-56.,53 molaire de cette eau en jons Ca*
ons COL

16*
A partir des indications
bouteille d'eau de Voly

1“ les formules des jons

2° la concentration molaire

17**
Sur | Etiquette d'une bouleille d'cau minérale (Contrex)
on peut lire

Cations g/l
Ca**
Mg**

K*

Na*

1* Indiquer Jes noms des lons que vous connaisyeZ.
¥ Caleuler leurs concentrations molaires.
¥ Quelle est, d'aprés vous, la signification de

WO, 0000 g1t

FIG. 2
{* Rectifies [umité de la minéralisation.
3> Rectifiez les formules des -&iﬂ&ii*

...iawr._?. ..
.w”-..»“-n—’ad(ﬁ-ﬁ de silichum S10y ow «sifive = v&!‘

won. ) .
3 K e ey
s Calculez les concentrations moluires des différents

wons

1
vérifice

tion de sulfate de fer I1 de
1 mobl ', Quelle masse de
¢ FeSO,. TH,0 faut-il dissoudre

n litre de solution?

de fer 111 hydraté de formule
dissoudre dans 500 ml d’enw
on de concentration molaire
f la concentration molaire des.

nitrate dans ce slution.

ler. en moles, la quantité d'cau présente dans

234 g de chlorure de sodium: dans
me de la solution est v = | | Calculer,
1és d'lons chlorure et d'ions sodium

Ia solution. Compater ces quantités &

L

®
our soulager certains mauy d'estomac on distout une
c nwﬁﬁﬁ-v&:gi*il
(hydrogénocarbonate de  sodium) NaHCO, duns un
verre d'ean (12 cl) .
1* Calculer s concentration molaire de I solution.
» La solubilité de ¢6 composé vaut 63 gob & Gﬂ
de cuillérées faut-il en verser dans U warre d o
saturer & solution®

pour donner de I bydroxyde de
figintel, composd ORIUS.
1 Berire |équation de ks nasties:

K
s

*x . ., | ¥
caleium Cal) (chaus vive) niigit aves
L %gk

=

- -
-
8

a neutralité électrique de la solution est-elle

£

rx










ution aqueuse;
_caractériser

mol-1""!

1=10"2 mol-1""'

.Eob envisagée précédemment, pH =2.

est due au chimiste danois S. Sé¢rensen
H vient de «potentiel hydrogéne». Les lettres
sont donc écrites respectivement en minuscule et

on 10°* est une fonction ¢
 concentration molaire en jons H,0+ ety
olus petite que pH est grand.

e Validité de la relation de défi
La relation de définition du pH que no

ng:,mo n’est valable que pour des nosno_..m..?mozm
molaires en ions H;0* inférieures 3 0~ Eom_:._ﬁu
Le pH des solutions étudié ok
S e ees est alors toujoypy

nition du piy

2. Mesures du pH

a. Le pH-meétre

e L’appareil qui sert 3 mesurer le 2

un Em-.:w?n. Il comprend deux mﬂmﬂ_.ﬂmmw%o
une .n_nnn.ono double, qui plongent dan £
solution no_: on veut mesurer le pH (voir Mo &
de Nr<w_n=n_ «amplificateurs ovmqw:ozuo_wwnm
nnw electrodes, tres fragiles, doivent étre manj ;
_wom avec précaution. Il apparait entre __.M
¢lectrodes une tension électrique, fonction n_m_
pH. —u,mvvw_.om de mesure, qui est en fait un
<cm:=o:n électronique, est gradué directement en
unité de pH (fig. 7).

e Plongeons les électrodes dans une solution
diluée d’acide chlorhydrique. Nous lisons
pH=2.,8 et nous en déduisons que cette solution
contient 10~2® mole d’ions H,O" par litre, soit
[H;0*]=10"7*% mol-1-".

L utilisation d’une calculatrice permet d’écrire
cette valeur sous forme d’un nombre décimal, en
utilisant la touche 10* ou y~™.

Ici, nous trouvons 10728=1,6-107> mol-17".
La concentration molaire de la solution d’acide
chlorhydrique étudiée est

C=1,6-10"> mol-1"".

=)

ﬁ._ﬁ. lus Um est grand, —v-cm ~clvm.-n~.°maaubno

St dautan

FIG. 9

b. Papiers == .
-7 est un papier imprégné d'un
..« d’indicateurs colorés. Le fabri-
ue couleur une valeur du pH.

e Un papier
mélange jud
cant associe a 2
o Prenons 1'exzmple des papiers «a l'unite>.
Pour déterminer le pH d’une solution, on dépose,
3 Daide d’un agitateur, une goutte de solution sur

- ot on compare la teinte obtenue

le bord du pa I O
avec les teintes témoins fournies vmnw_ﬂ unﬂEaE..
soluti tilisée a la figure 8, 13
Pour la solution u N

prise par le papier correspond a
associée a la valeur 2 du pH' par 1
D’ou pH=2.

o Pour des mesures plus précises, on
des bandelettes (fig. 9). ) . :
Une bandelette doit étre trempee nonwﬂmﬁww.ww
dans la solution; elle permet de connal

a 0,2 unité pres.

e fabricant.

peut utiliser

3. Influence de la concentration

sur le pH
chlorhy-

« Diluons 10 fois la solution d’acide initiale

drique de concentration molaire
Co=1,6-10"2 mol-1"".
= et TR

difficile enir e
Effectuée dans des |
mesure donne :

Ceci nous co:




), O ..HT r
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A concentration




un.kiﬁsﬁi_fu}tﬂ.:_i
,ﬂ?ﬁiﬁll.llgxt&.: .

On fait agir une solution d'acide chlorhydrique
11.2 g de fer. Aprés réaction, tout le fer métalli

sur
a

i

1 r v i Lryyete
1° Quels sont la nature et le volume du gaz qui 3est 4 A% 7 s §_Ca g
dégagt” pses de soude
2° Quelle est 1a nature du solide obtenn apreés évapora. y
tion de la wolution? Calculer sa masse.

3* Cette expérience a-t-elle pu étre réalisée avec 20 cm’
d'une solution d'acide chlorhydrigue dont la concentra-
tion molaire vaut 1 mol-] 7

~20**
Le chlorare d'hydrogéne est préparé industriellement
par combustion du dihydrogéne dans le dichlore

1° Donner I"équation-bilan de la réaction

2° Quel wvolume de chlorure d'hydrogéne peut-on
obtenir : .l‘l.

-
a) a partir de 100 m® de dihydrogéne et de 100 m® de .— \ :V\Q—.QXV\A&G A&m m°&—=3
dichlore;
b) & partir de 100 m* d'un mélange comprenant 25 % ou mc—hﬁ_m

de dihydrogene et 75 % de dichlore (% en volumes)?
Volume molaire des gaz : 24 l-mol '

#,=200 mi de solution dacide s sristi rps pur

=2, Calcler Je volume v de 21 ) . y 1. Caractéristiques du corps p
Wécossaire (volume molaire On dissout 2 1 de chlorure d’hydrogeéne dans 200 cm us

A d'eau. o Etat physique

: > : de

.’ Lons Taundl 3jout N oeE 1 Quel est le volume de la solu t L'hydroxyde de ,J‘:&.f._&:. n_.u_“nc_noﬁau_uﬂ<m_unowwgﬂ ®
solull Ti?&g—- valeur 2° Calculer les concentrations m des ions dans “MMM. _M_“” p:r A,...:uq w%_an qu..w les conditions Le

Bl : . ) la .é_:_.w:, : ordinaires de température et de pression. 1l nmu“
§ concenmtrations molaires des ions pré- 3° On ajoute 1 g de zinc dans cette taux & structure ionique form i

b *D obtenue. du zinc? Quel sera le voly Na' et d’ions hydroxyde OH

m?:.:...,__ constitué de

d’ions sod
(fig. 1).

[~ e S

v

FIG. 1 Microcristauy d'hydroxyde de
en lumicre polarisée. e

HYDROXYDE DE SODIUM © N SOLE

i



lyse de la soude liquide : anode et
en fer.

de I’hydroxyle de sodium.
bl9'=32 °C,

- E,.uw: de TI'anode un dégagement
dioxygéne et de vapeur d’eau.

o Réactions électrochimiques aux électrodes
Les observations précédentes

: 3 Srad Bazeux,
¢ montrerait qu'il s’agit d’up Sm_u..mnmm“

s’interpra
ainsi : i
Les ions sodium Na* prennent deg électr

0
la cathode =ww

2Na*+2¢~ —» 2Na

Les ions hydroxyde OH~ donn.

ent des électr,
(v
a I’anode 03

1
20H — M OM. +AmNO\.+NNI.

3. Solubilité dans I'eau

e Nous avons vu au chapitre 6 que |
de sodium est trés soluble da
solubilité a 20 °C vaut 920 g-1=!.

La dissolution est exothermique (fig. 4 ¢ et 4b)
On trouve dans le commerce des solutions :mm.

concentrées (C =10 mol-1-1) appelées lessives de
soude.

"hydroxyde
ns l'eau: [

e L’hydroxyde de sodium absorbe Spontanément
I’humidité de I’air : on dit que la soude est
déliquescente™ (fig. 5).

Si la soude venait au contact de la peau elle
fixerait I’eau des cellules, II y aurait risque de
brilures : on dit que la soude est caustique. C’est
un produit dangereux qui doit &tre manipulé avec
les plus grandes précautions (fic. 6).

ey

Q

0%

(1) L’hydroxyde de sodium doi
soigneusement bouchés. Il pe
g4z qui ne réagissent pas avec I

> dans des flacons
our dessécher des
I’ammoniac).

FIG. 5. Dans la soucoupe de gauche, les pastilles de
soude sont restées au contact de lair : elles ont fixé
de I’eau et collent a la soucoupe.

tient de 12
oﬂ_ﬁ caustique.

anhydre-
ovoque de graves bralures,

e
i _ww:\..q.\m_. et conserver horsde [a
. portée des enfants.
¢ Ne pas transvaser.

50U

i J duit ménager dangereux parce A
. Exemple d’un pro #
MWMN me::.mi de la soude. o

9/ Solutions aqueuses
de soude

d’électrons
d’eau.

La solution agususe contient les mou.m wo&\Eu et
hydroxyde dispersés, en concentrations .mmm_nm.
Dans une sclution de concentration molaire C :

(Na*]=[OH ]= C.

. y N

FIG. 7. Electrolyse d'une solution de soude:
a. Ensemble du’dispositif.
b. Tubes contenant les gaz.




« O olwerve que |
lgig_.gg

s solution de soude: Frume: dans
w Je Bleu de bromothymol vers ;
.&i!.dgr{iw!%:x&wi Fea

Ly.r%am.i%aaua:,aue 3
vose dams la solution de soude deviem
Ces changements de coulewr ne se produsise
dans une solulion de chlorure de Sa:ka,ﬂ,u!
sont donc pas dus aux wns Na® o

Les changements de covleur du bley de
bromothymel et de la phénolphtaléine sout
dus aux bons hydroxyde OH -,

L'béhanthine ne . pa déceler a
présence d'ions OH on aquense,

b. Action sur des solutions contenant
des ions métalliques

» Préparons deux séries d nq tubes contenant
respectivement

Tube |
Tube 2
Tube 3
Tube 4
Tube 5

Ces

.\\Mlﬂt!u de cuivre 11
A.‘r{w- !

| ou mitrate de cuivre |

g CuiNOL i

sulfate de zinc

ZaS0, 7o' " incolore
ou chlorure de zine
y A 0™

—

n._:s.a,\r,?q: mnnu.ta .
FeSO, ] %

Fe'* rouille

PG %a

HYOROXYOR OF SODIUAM + NaE#, §




des ions H;0".
[H,07],=10"7"=

G

=10! mol-1"*
=102 mol-1"".

dans S, elle vaut

: pH adapté‘"’ déterminons le
Nous trouvons :
3 (fig. 11); pour S, : pH,=12

_.\8 deux solutions de soude
1,- 10=*2 mol-1-1.
, ¢ [H. ‘Ju.,.h.,_alu:»u 102 mol-1-".

i concentrations en ions H,0*
a la méme valeur pour les deux

et

1| (OH] | (H,0°)-[0H ]
mol-1-! mol?-1-2
10t 10-14

105

4/ Autres so
basiques

1. Hydroxyde de potassium

o L’hydroxyde de potassium également
potasse est un solide blanc ionique trés soluble
dans 'eau. La solution contient les ions potas-
sium K* et les ions hydroxyde OH ™ en nombres
égaux. Elle conduit donc le courant électrique.

o Une solution de potasse provoque les mémes
changements de teintes des indicateurs colorés
qu’une solution de soude. Elle donne les mémes
précipités avec les ions métalliques.

e Exemple : Une solution de potasse de concen-
tration molaire C=10"* mol-1"' a un pH égal a

10.
[H;0"]=10"°""=10""° mol-I"*
: - Donc 10-14
R e[ T8
& et [OH"] [H.0'] 0~ * mol-1

on trouve [OH ]= C ce qui signifie que pratique-
ment tous les ions OH~ proviennent de la
potasse. Les ions OH~ provenant de I'eau sont

FIG. 11 tout 2 fait négligeables.

ST,

, 2. Hydroxyde de-calcium : Ca(OH),

Le pH d’une solution de scude est toujours >
supérieur a 7 : on dit qu’une s n de soude :
est basique.

[ ’hydroxyde de calcium également appelé
havx éteinte (') est trés peu soluble dans I’eau
/. chapitre 6). Ses solutions sont toujours tres
uées. Elles contiennent les ions calcium Ca**
Une solution dont le pi{ esi supérieur a 7 « el les ions hydroxyde OH .-

a 25 °C est dite basigue. _ [Ca%] = €

3. Cas des solutions frés diiuées.
Eau pure

O.E:a on dilue une solution de soude, [OH ]
diminue :

donc [H,0*]=

T0E
[OH ]
donc le vl de la solution diminue.

c_._n. solution de soude infiniment diluée est
pratiquement assimilable 4 de I’eau pure. Son pH

N

vaut 7 a 25 °C. ,

augmente;

r.n»_m u:..oao-.:m:g%mme.ﬁ:uo,,a~0=|
en tres faible quantité. A 25 °C : ‘

[H;0*]=[OH~]1=10"" mol 1"
pH=17,

Ces concentrations tres petites expliquent la trés
faible conductivité €lectrique de I'eau pure.

HYDROXYDE DE SODIUM : NaOH. SOLUTIONS aﬁ




< ,d:w:mnm négligeable.
@,ﬁ ]a solution proviennent
¢ soude libére une mole

dissoudre dans

0,21

Olu

e volume V'

500 cm® et de

| s'agit d’une réaction entre les ions cuivre Il Cy2+

par dissolution du sulfate de cuivre II ef Jeg

ns hydroxyde OH™ de la solution de soude. II fay¢
calculer leurs quantités dans Ia solution.

o Le sulfate de cuivre I anhydre a pour formule
CuSO;. Sa masse molaire vaut
M =63,5+32+64=159,5 gemol .
m 20

La quantité dissoute est n u@: ul;aw.m =0,125 mol,

La quantité d’ions Cu®* libérés vaut donc :
ney+ = 0,125 mol

o La solution de soude de pH=13 est telle que
[H;0%]=10"" mol-I"" donc [OH™]=10"" mo]-]-!,
Elle contient

nog-=[0OH ]-V = 10-1+0,5=5-10"2 mol

e Les réactifs Cu?’* et OH sont donc dans les
proportions de 0,125 mol de Cu®* pour 0,05 mol de
OH"™. (X

L’équation de la réaction s’écrit

Cu?*t +20H™ — Cu(OH),,
oo 7
1 mole de Cu?* s’unit & 2 moles de OH~ pour donner

1 mole de Cu(OH),.
Dans la solution n¢y2+ >2noy- les ions Cu®* sont donc

en exces.
0,05 mole de OH ™~ réagit avec 0,025 mole de Cu®* pour
donner n’=0,025 mole de Cu(OH), et il restera

0,125 — 0,025 = 0,1 mol de Cu?+ en solution.

e L’hydroxyde de cuivre Cu(OH), formé précipite car
il est trés peu soluble (voir chapitre 6).

Les ions de ce corps pur composé ionique sont
hydratés.

Admettons qu’apres filtration et séchage, nous obtenons
I’hydroxyde de cuivre II déshydraté :
sa masse molaire est

M'=63,5+(2x 17)=97,5 g-mol "
La masse d’hydroxyde de cuivre II recueillie est donc
m'=n'M'=0,025%x97,5=2,44 g
m=244¢g

R

‘On dispose d’une pipette de 10 ml, de deux fioles
jaugées de 50 ml et 100 ml et d’une solution de soude
de concentration molaire C=10"" mol-1"'. Comment,
pratiquement, feriez-vous pour préparer une solution
de soude de pH=12,3? une solution de soude de
pH=12? une solution de soude de pH=11?

On donne : 10%*~2.

2%
Ecrire les équations des réactions d’une solution de
soude avec une solution :

— de sulfate de fer II;

— de sulfate d’aluminium;
— de chlorure de fer III;
— de nitrate de zinc.

On donnera les équations mettant en jeu tous les ions
présents dans la solution puis les équations simplifiées.

WI‘

Deux solutions de soude et de potasse de méme
concentration molaire ont-elles méme pH?

Deux solutions de soude et d’hydroxyde de calcium de
méme concentration molaire ont-elles méme pH?

4*
On fait réagir une solution diluée d’acide chlorhydrique
sur de la limaille de fer. 1l se forme des ions fer II.
Leur quantité est faible et leur teinte vert-pale n’est
pratiquement pas décelable. Comment peut-on mettre
nettement en évidence la formation de ces ions?
Ecrire les équations des réactions mises en jeu.

mt

On dissout m =8 g de soude dans un volume V=21
d’eau. Quels sont les ions présents dans la solution?
Calculer leurs concentrations molaires et le pH de la
solution.

X@*

On dissout m =0,74 g d’hydroxyde de calcium dans un

volume V=21 d’eau. Calculer les no._no_-n..nmﬁ.ﬁ.
molaires des ions présents dans la solution et le pH de
celle-ci. -

HYDROXYDE DE SODIUM : NaOH. SOLUTIONS i

Noo__o_‘ onSm
solution précés
pH=112







_ 3 m==_m _._:s::a:?m., dela
réaction acido-basique :
dosage

1. Etude quantitative

Nous allons étudier la réaction se produisang
entre une solution a.:w&omwao de sodium et e
solution d'acide chlorhydrique de méme concep.
tration molaire.

e Préparons trois bechers contenant chacun up

volume V,=10ml d'une solution d’acide
chlorhydrique de concentration molaire
C,=0,1 mol-1"",

Le volume V, est mesuré a I'aide d'une pipette!"
jaugée (fig. 2).
Chaque becher contient
ot =CaVy4
4 ! N

mol mol-]~! |

SOit N+ =0,1x10x107*= 10" mol.

s trés concentrées (10 mol+1~", par exemple) :
1’élévation de température est trés importante (de

"4 55 °C pour I'expérience de la figure 1)
_le chlorure de sodium, formé en quan-
~ tité importante, précipite immédiatement. Cette
~ deuxieme expérience n'est pas réalisable par les
i es..

(1) Description § 4 /.

ISR e o=

Une réaction chimique exothermique s’est |
oduite entre les deux solutions. :

La solution obtenue est une solution de

- chlorure de sodium (Na* +CI~). Les ions sodium
a' et chlorure ClI- n'ont donc pas réagi: ce

sont des ions spectateurs.

“e L’équation-bilan de la réaction s’écrit :

7 A S = 5

.m.mf... .ﬁ,nb +CI" +Na'+OHS — Na'+Cl” +2H,0.

= q_ . acide hydroxyde chlorure

~ chlorhydrique de sodium de sodium

n supprimant de I'équation bilan les ions
ectateurs, on remarque que la seule réaction
que qui s’est effectivement produite est la
tion entre les ions H,O* de la solution acide
OH" de la solution basique. De I’eau =
ée selon I'équation chimique : B ]

'H,0"+0H" — 2H,0. L |

réaction qui se produit chaque fois 'l
solution acide et une solution basi- :

gissent I'une sur autre est appelée
on acido-basique. Son équation

bt

ﬂn. 2. On verse dans un becher 10 ml d’acide chlorhy-
drique avec une Dipette jaugée a 2 traits.

!ﬂl‘

Dans le deuxiéme becher v
de bleu de bromothymol : |
jaune.

Dans le dernier becher versons deux gouttes de
phénolphtaléine : la solution reste incolore
(fig. 3).

R R e T R P YA P
FIG. 3. Chaque becher contient 10 ml d’une solution
d’acide chlorhydrique 0,1 mol-1=" et un indicateur
colore.

o Dans les trois ¢
coloré se produi

2. Application
a. Principe

1l s’agit de déterminer la
C, inconnue d'une solutio
drique; il suffit en fait, pour ¢
concentration molaire [H,

c

I’expérience précéd

b. Mesures

o La solution acide :
inconnue C,.

e
La solution de mosm%w{ e,
; o

connue Cp E@,
o Dans le be:
d’acide conte

FIG. 4. Changement de teinte de chaque indicateur
coloré aprés addition de 10 ml de soude 0,1 mol-1~".
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El

ide » vient du mot «aigre», c’est
de la plupart des fruits et des légumes
lutions aqueuses acides, comme le

valeurs de leurs pH. rassemblées

de solutions d'intérét
ique ou biologique

o Enfin selon sa composition notre alimentation
nous apporte soit un excédent d'acides soit up
excédent de bases('). Une alimentation riche ep
viandes est acidifiante, une alimentation riche ep
végétaux est alcalinisante (*).

2. Liquides physiologiques
pH
Gt 23 a) Valeurs des pH
= e L’homme et les animaux supérieurs sont
‘pamplemousse 3,0 caractérisés par une grande stabilité de leur milieu
oty i intérieur en dépit de variations importantes du
raisin 3.4 milieu extérieur. Ceci se traduit par une tempéra-
, ture constante de notre corps mais aussi par des
orange 3.5 valeurs trés stables des pH des liquides physiologi-
el : ques.
% E3 péche 3.6 :
Gy Les valeurs de ces pH sont toutes irés voisines
|- tomate 40 de 7, pH de I'eau pure (tableau ci-dessous).
. ./ _‘u A T — -
N banane 4.6 liquides W H
ST hysiologiques [
carotte 552 b £l |
sang humain 7 7,42
pomme de terre 5.6 . ! -
sang du chien I 73 7.42
'« Nos boissons sont toutes plus ou moins acides 4 AT
% 2 i = & 2 A
meme si cette acidité est souvent masquée par e dipchat :
leur saveur sucrée. - i S ‘ P
nﬁm e meanwon (Le coca-cola est plus acide liquide céphalo- : 7%
e 7 EZ,ENA_ i 2 rachidien (homme) s fig
Nz eau donne les pH de quelques boissons i
~ usuelles. 5
larmes (homme) 120 acl.6
I 2] T H‘ N . . . .
pH liquide amniotique 79 376
(homme) 2Ep S
255
lait (vache) 6,5 a6,8
2.8
lait maternel 7 a6
3 it
42
6,5
. ,. mvﬂ_...:.mn. 53] A.: Au cours de l'assimilation des aliments, le soufre donne de
Badoit 6,3 l'acide sulfurique, le phosphore de I’acide phosphorique alors
L Volvic 6,5 que I'azote conduit 4 un composé basique - Fammoniac.
(2) Alcalin = basique.

® Au contraire, d’autres liquides physiologiques
de notre corps ont des pH qui peuvent varier
dans des proportions importantes ‘.N

liquides I wﬂ q i
physiologiques e
urine 4528 :
sueur 4 a8
suc gastrique 1483
salive 8 a9

3. Cette forte acid
présence d'acide ¢
b) Le sang : milieu tamponné I'acidité du suc
o Le pH du sang humain est normalement  d'hydroxyde de sod
compris entre 7,36 et 7,42. 1l est 1égérement plus on trouve sa conce

<

faible dans les veines que dans les arteres. a celle d’une soluti a

o Cette tres grande stabilité du pH sanguin concentrabignidc s

nécessite de puissants mécanismes régulateurs.
Ils sont de trois sortes :

— I’existence dans le sang de systéemes tampons :
il s’agit de systemes chimiques qui ont la
propriété de réagir a une addition de bases ou
d’acides en maintenant le pH du sang a une

valenn fixe; Les valeurs spécifiques du p

— I’élimination par les poumons du gaz carboni- tes parties de notre corps
que (dioxyde de carbone CO,). En effet, hydraté  bon fonctionnement, expli
le dioxyde de carbone donne des ions hydrogéno- fixer le pH des médicam

carbonate HCO; et des ions H'; perturbations locales (fig. 1 oL

FIG. 1

REACTIONS ACIDO-BASIQUES



e est surtout esthétique dans le
nsias. il montre combien les plantes
au pH du sol sur lequel elles

mesurer directement le pH d’un
donc de definir le pH du sol
«de la suspension obtenue en agitant
dans de 1'cau (environ 3 volumes d’cau
ume de terre). Les valeurs obtenues
35395,
j ant des besoins des différentes espéces
alors possible d’amender'®’ les sols pour les
er aux exigences des cultures et améliorer

b) Dans Pindustrie

Le pH étant une donnée _..ivo:mzs de toutes leg y
réactions chimiques en milieux aqueux, |y g::.,w
reproduction des réactions nécessite une

survejl.
lance permanente de ce paramétre et ce dans Jeg
domaines les plus divers. ;
Ainsi ;
— la corrosion des tuyauteries d’une chaudiere
dépend du pH de I'eau qui y circule:
— la bonne conservation d'un aliment dans upe
boite métallique est impossible si |e jus est trop

acide ou trop basique;

— une petite quantité de lait trop acide risque
de faire «tourner» toute une collecte de lait;

— la couleur d’une teinture pour tissus

Solde i o ;i T ne sera
pas suivie si le pH des bains varie.

(1) Sile sol est trop acide on répand de la chaux, si le sol est
trop basique on ajoute du terreau.

EXERCICES CORRI

{]

Reprenons espérience décrite dans fe cours :

On verse 10 mi d’une solution d'acide chlorhydrique de
concentration molaire €, =3 mof+] ' puis 10 ml d'une
solution d’hydroxyde de sodium de concentration molaire
Ca =3 mol-1"", dans un becher,

1° La solution obtenue est une solution de chiorure de
sodium : quelle est sa concentration molaire €2

2° Si on évapore lentement cette solution,

: quelle masse
de cristaux recueille-t-on?

1° e Initialement le volume Vi=10 ml de la solution
acide contient

Mot =nep = CyV,=3-10-10 7 mol
ner =3+1072 mol

De méme, le volume Vj; =10 ml de la solution basique
contient
Now- =Ny = CpV=3-10-10 mol

a

Ry =310 % mol

e Aprés la réaction, il y a dans le becher un volume
V=20ml d'une solution de chlorure de sodium
contenant

Mgt =R =3+-1072 mol
Les ions hydronium H30" et les ions hydroxyde OH
ont réagi pour donner de I'eau

H;0" +OH™ — 2H,0

La concentration molaire €' de la solution en chlorure
de sodium vaut

3-10?

C=[Cl"]=[Na* T%H 1,5 mol+1~!

2° Par évaporation, les ions sodium et chlorure
s’ordonnent pour donner
n=nyn, =ne- =3+1072 mol de chlorure de sodium.
La masse molaire du chlorure de sodium est

M =58,5 gmol ',
donc la masse de chlorure de sodium recueillie est

m=nM=3-10?%585=1,76 g

REACTIONS ACIDO-BASIQUES

est telle que [H,0" |=C: un
contient donc |
Mo =CV = 1640
La soude de masse molaire M
m =24 g apporte : =
"o TN W

® Nou >Auo- : Une partie seulement

apportés par la soude va réagir avec les ic

la solution d'acide chlorhydrique. |

réaction est )
H:0" +OH —
I mol imeol

Il restera L

P on-= Row — Mg =6-1075—
La solution est donc basique.

2° En admettant que la dissolution
dans V=400 ml de solution ne :
pas le volume V' =400 ml. la concent

a I'eau). Leur concentration est
wH :
=7
[OH"] <,
107 mol+1~' <[H,0" 1< 10" mo
done

[H,0"}=



- = 10717 mol?-172,

de I'eau an a

orhydrique de concentration molaire
~! pour obtenir une solution chimique-

~ pour obtenir une solution
olume molaire V =24 |-mol~

e_n,wo ml d'une solution S, d'acide
=2 et d’une solution §; de soude

L concentration molaire [HyO']; dans §,
ration molaire [OH" ], dans S,.

moles, la quantité d’ions hydronium
ion de la réaction qui se produit
S,

hn faut-il ajouter & S, pour

,.w»ﬁme ml de solution de soude
molaire

ce mélar
3% Quel 4&—.8« de solution de soude de concentration
C,=1mol* .1~! faut-il ajouter au mélange précédent
pour obtenir une mo_ccoa neutre?

ﬂ&.»
On dissout m =4 g de soude dans un volume v; = 500 m]
de solution dacide chlorhydrique de concentration

molaire C;=10"" mol-1"".

1° Déterminer, en moles, la quantité d'ions hydroxyde
apportés par la soude et la quantit¢ d'ions hydronium
présents dans la solution d’acide chlorhvdrique avant
le mélange.

2° Le mélange est-il acide ou basique?

3% Calculer. en moles. les quantites d’ions presents
dans le mélange.

4° Par évaporation du mélange, on obtient un solide
blanc. Ce solide est-il un corps pur?

8*

On mélange une solution de potasse de concentration
molaire C, = 1072 mol-1"" et de¢ v / ;
une solution d'acide chlorhydric
molaire C, =35-10"" mol-1" ' et de
on évapore le melange.

Quelles sont la nature ¢t la masse du corps obtenu?

o

on
naue et
I"arde
1 de soude
de

On introduit dans un bec
d’acide chlorhydrique de conc
quelques gouttes de bleu de
d'une burette on ajoute lente
de concentration molaire 10

bromothymol change de coule ju'on a versé
12,4 ml de solution de soude. On ferme wlois le robinet
de la burette.

1° Préciser le changement de coule e

2° Calculer la concentration molaire de la solution
d’acide chlorhydrique.

3° Calculer les concentrations mo 18 pré-
sents au_.._m le mélange et la masse du so i serait
obtenu si I'on évaporait le mélange

,_Q«T»

On mélange V,=25ml d'une solution de soude de
concentration  molaire  C,=4-10 > mol-1"' et

V2=75 ml d’une solution de potasse de concentration
molaire C; =107 mol-1"",

1° Calculer, en moles, la quantité d'ions hydroxyde
présents dans ce mélange.

2° Quel volume de solution d’acide chlo
C : rhydrique de
concentration molaire Cs=5-10"2 mol-]1"! mw:Tm ajou-

wam,n w:u .w..n.wnmn precédent pour obtenir une solution de

a alors versé V,=12 ml de
1° Préciser le changement de 3&«5 ogmf L
2° Calculer la valeur de C.

par évaporation du contenu du con_.ona
Calculer sa masse,

4° Quelle était, A 0,5 unité prés, la valeur du pH u@f
solution initiale d’acide sulfurique?

12**

On ajoute m=1,12 g d’hydroxyde de potassium a une
solution d’acide sulfurique de volume V=11 et de
concentration molaire C=10"2 mol-I1~".

1 Fcrire I'équation de la réaction qui se produit.

29 Calculer, en moles, les quantités d'ions présents
dans le mélange.

3° Quel est le pH du mélange?

4° Quels sont le nom, la formule et la masse du solide
obtenu par évaporation du mélange?

13**
On mélange V,=25 ml d’une solution d'acide nitri-
que de concentration molaire C;=2-10"% mol-1~" et
V.=75ml d'une solution d'acide chlorhydrique de
concentration molaire Cy=10"2 mol<1"".

1° Calculer, en moles, la quantité d'ions hydronium
présents dans le mélange.

2° Encadrer la valeur du pH du mélange entre deux
valeurs entiéres consécutives.

3° Quelle masse de soude faut-il dissoudre dans le
mélange pour qu'il devienne neutre?

d“lt’
Dans un litre d'eau on dissout 11 de chlorure
d’hydrogéne et 5 g de soude.

1° Ecrire les équations des réactions qui se produisent.
2° La solution est-elle neutre?

3* Encadrer la valeur du pH de la solution entre deux
valeurs entiéres consécutives.

4° On ajoute quelques gouttes d’hélianthine & cette
solution. Quelle couleur observe-t-on?
(Volume molaire des gaz : V =24 l-mol™".)

15%**

Pour doser une solution d’acide chlorhydrique de
concentration molaire €, inconnue, on en vnmm.<n
V,=20 ml dans un becher et on ajoute len a
I’aide d’une burette une mo_ucon de soude de concel
tion molaire C>=10"" mol-1"". Un pH-métre ir A
la valeur du pH du mélange, homogénéisé E%&oﬂ
pour quelques valeurs du volume V5 de soude aﬁ»numx

REACTIONS ACIDO-BASIQUES




ou analyse chimique qualitative,
e complexe qui nécessite une
ssance des propriétes des diffé-
COMPOSES.

> quantitative de la solution
déterminer les concentrations
nts ions. Nous n'en parlerons

ngm avec formation d’un précipité;
ictions avec dissolution d’un précipité;

£l

manicres
quelques

a. Couleur

Nous avons mis en évidence au chapitre 6 la
coloration bleue des ions Cu®* hydratés.

Une solution incolore ne pourra donc pas, a
priori, contenir d’ions Cu®>", ou alors elle en
contiendra des traces.

b. Couleur des flammes

Nous avons vu au chapitre 4 comment la pré-
sence d’ions Na' dans une flamme donnait a
celle-ci une couleur jaune caractéristique.
Si un test a la flamme de la solution nalyser
ne montre pas de coloration jaune, la solution ne
contient pas d’ions Na'.

c. Précipitation de corps insolubles

Nous avons vu au chapitre 7 que le chlorure
d’argent AgCl est insoluble et qu’il noircit a la
lumiere.

La formation d’un tel précipité lors de J'addition
d’une solution de nitrate d’argent & la solution 4
analyser indiquera la présence d’ions chlorure Cl-
dans cette solution.

d. Redissolution de précipités

o.Cwsm le chapitre 8 nous avons observé que
I’hydroxyde A.EE:::E: Al(OH), et I’hy-
droxyde am zinc Zn(OH), étaient tous deux
blancs et gélatineux.

La moE.E.:o: d’un précipité blanc et gélatineux
par EEEME de quelques gouttes d’une solution
de soude a la solution # analyser ne permet pas
de conclure. 11 faut un autre: test.

— l'autre une solution

Zn?* 4505

solution). ik 5
Ajoutons quelques gouttes d’u
soude de concentration molai
pour faire apparaitre les précipités d
d’aluminium AI(OH); et d’hydroxy

exces de solution de soude. Dans I‘autre.
ajoutons un exces de solution d’ammoniac
concentration C=1 mol-] .
Nous constatons que : .

— les deux précipités disparaissent dans I’exces
de solution de soude; i
— seul le précipité d’hydroxyde de zinc disparait
dans ’exces de solution d’ammoniac (fig. 1).

e L’ensemble de ces réactions permet de distin-

guer les ions zinc des ions aluminium‘'’.

e. Dégagement gazeux

Préparons une solution de chlorure d’ammo-
nium NHJ +Cl- de concentration molaire
C=1mol-1"".

Ajoutons quelques gouttes d’une solution concen-
trée de soude et chauffons Iégeérement. Il se
dégage un gaz a odeur caractéristique,
I’ammoniac (qui a, en plus, la propriété de brunir
un papier imbibé de réactif de Nessler). Ce
dégagement d’ammoniac caractérise la présence
des ions NH dans la solution.

(1) Sila solution contient trés peu d'ions, les précipités peuvent
ne pas apparaitre car la solution de soude et la solution
d’ammoniac sont dés le début en exces.

FIG. 1. Tube de gauche :
le précipité Zn(OH), réagit
avee NH, et disparait.

Tube de droite : le préci-
pité ANOH); ne réagit pas.




téristiq| précipitation d’hy-
uivre II bleu avec une solution

 dans une solution aqueuse
ution prend une couleur bleue

e cuivre II réagit avec I'ammoniac NH, pour
e cuivre II bleus qui se dispersent dans
4NH, — [Cu(NH,),P* +20H",

 avec les ions hydroxydes OH~
._o,.m idons zincate incolores qui se
— [Zn(OH),}.

Zn03™ +2H:0.

avee 'ammoniac NH, pour
> bleus qui se dispersent dans

5)e P+ +20H".

o Coloration de la flamme : non caractéristique,

o Réaction caractéristique : précipitation d’hy.
droxyde de zinc blanc gélatineux avec upe
solution aqueuse de soude : :
Zn2* +20H- — Zn(OH),.
P
Ce précipité disparait dans un exces de solution

de soude®®. . ) i
Ce précipité disparait dans un exces de solution

d’ammoniac®®’.
o Chapitre 8.

NHY ion ammonium.

Couleur : incolore.
Réaction caractéristique : dégagement gazeux,
chaud, de gaz ammoniac NH; en présence
d’une solution de soude

NH; +OH  — NH7 +H,0.
L’ammoniac est facilement reconnaissable a son

odeur. Il brunit également un papier imbibé de
réactif de Nessler.

pP’e o

e Remarque : Les solides ioniques ayant comme
cation l’ion ammonium sont utilisés comme
engrais.

e Chapitre 8.

H,0" ion hydreni:

e Couleur : incolore.

e Reéaction caractéristique : dégager gazeux
de dihydrogene H, en présence de zinc {ou de fer)
2H,0* +Zn —> ‘H5 +2H,0+ Zn>".

Le &r«%omm:n est caractérisé par une légere

détonation en présence d’une flamme.
e La présence d’ions hydronium H,O" peut

également étre mise en évidence a [aide

d’indicateurs colorés :

— I’hélianthine rougit si [H;0*]> 10> mol-1"';

— le bleu de bromothymol jaunit si
[H;0%1>10"° mol-1-".

o La mesure du pH de la solution permet de
déterminer la concentration des ions hydronium.

o Chapitres 7, 8 et 9.

e Couleur : incolore,

e Réaction caractéristique : Em&E.Fmo: de
chlorure d’argent blanc avec une solution de
nitrate d’argent I

Ag* +ClI- — AgClI.
e
Le chlorure d’argent noircit a la lumiére naturelle
ou artificielle.
Il disparait dans un excés de solution
d’ammoniac” (fig. 3).

o Remarque : cette réaction peut également
servir a identifier les ions argent Ag* a I'aide
d’une solution de chlorure de sodium par

exemple.
e Chapitres 4, 6 et 7.

o Couleur : F&_d.mow_

e Réaction carac
sulfate de
(masse molaire M -
tion de chlorure de

NO3 ion nitrate.

e Couleur : incolore.

e Réaction caractéristique : dégagement gazeux
de monoxyde d’azote en présence de cuivre en
milieu acide

2NO3 +3Cu+8H*" —> 2NO~ +3Cu?* +4H,0.

(1) Le chlorure d’argent réagit avec I'ammoniac pour donner exemple (fi.
des mosm. diammine argent H>Rzmur”_4 qui se dispersent dans 5 'P ..A g Y J
la solution. o Chapitres 2, 7.

S

FIG. 3. «Redissolution » du chlorure
d’argent dans une solution d’ammoniac.

FIG. 4. Formation de NO, au-dessus de la
solution.

FIG. 5. Précipité de sulfate de baryum.
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[ [OH 1>10 *mol-1 *;

?.eﬁs de bromothymol bleuit si ar ik
[OH ]>10 °mol-1"". Métaux mous, légers, trés fusibles. Réa isse

o La mesure du pH de la solution permet de spontanément avec I'eau avec laquelle

déterminer la concentration des ions hydroxyde. une .mo_i_o.a ,cmm_n:a (autrefois appelée i
D 4. 5. 7.8 et O alkaline : d’ou leur nom). e 5
SESapItR Sy 25 2 N'existent pas en tant que corps purs simples

dans la nature. : ;

Li: lithium (de lithos, pierre). Découvert Qw
1817. ety
Le plus léger de tous les solides.
Utilisé dans certains alliages et pour Ia
fabrication de la bombe H.

Na : sodium (de soude). Découvert en 1807.
Utilisé liquide comme fluide caloporteurs
dans certaines centrales nucléaires.

| .nm&bmﬁmou d’hy-
cations métalliques.

K : potassium (de potasse). Découvert en 1807.
Son isotope naturel * K est radioactif.

Rb : rubidium (de rubidus, rouge qui est sa
couleur de flamme). Découvert en 1861. :
Radioactif. Utilisé pour localiser les F:
tumeurs cérébrales.

saturée filtrée d’hydroxyde de
‘de dioxyde de carbone se

— CaCO,+H,0. ) 2 : X
i Cs : ceésium (de cesius, bleu ciel qui est sa
. § FIG. 6. Dégagement de dioxyde de carbone dans de couleur de flamme). Découvert en 1860.
> cristaux de carbonate de calcium l'eau de chaux : il se forme du carbonate de calcium, Le plus mou de tous les métaux. Cl:

agisser N<MM%|GM _m__mnnw.wwwnaw”“m blanc trés peu soluble.

nocarbonate 3 < L= = 2 .
[ e A X | Fr : francium. Découvert par une Frangaise

M™e Pérey en 1939.

. Radioactif. Le plus rare des éléments naturels.

Les meétaux
alcalino-terreux

Ce double nom vient des propriétés des premiers
oxydes connus. Réfractaires et sans eclat
meétallique, ils ressemblent a des «terres». Leur
caractere basique les rapproche par ailleurs des
alcalins.

Be : beryllium, de beryl, nom du minerai dans
lequel il a été découvert en 1798.
Utilisé pour fabriquer des alliages tres
élastiques (ressorts...).

magnésium (de Magnesia, ancienne ville
d’Asie Mineure). Découvert en 1775.

3 Utilisé dans des flash, les feux dartifice et
la fabrication d'alliages ultralégers. Néces-
saire au corps humain,

Mg




Utilisé
flash

Découvert en 1900.
gaz émis par le radium
[ui-méme radioactif. Utilisé pour
nt du cancer.

A

z0¢ : vie). Découvert en

mﬁ.ﬁwémmmnn.
air. Ses composés sont tres
xplosifs (TNT), engrais

acides aminés, protéines.
phoros, porteur de

t en 1669.

phosphates sont utilisés

et pour la fabrication de

n role important dans les

vants (tissus nerveux et

acide et gemén,
" le croyait présent dans

ert en 1774. Lavoi-
1775.
ondant sur terre;

Fe

Co

Cu

Zn

Ag

Hg

B

.

(de alumen ou alun). Découvert

Le v_cm.,.wg.ng»:» des éléments métalliques.
Utilisé pour sa légereté.

chrome (de chroma, couleur). Découvert
en 1797. -~ 7l . :
Métal brillant. Utilisé pour certains alliages
et comme revétement protecteur.

Certains de ses cOmpOSses (sels de chrome)
sont utilisés comme colorants : ils ont des
teintes trés vives (vert, jaune, rouge...).

manganése (de magnes, aimant). Découvert

en 1774. :
Joue un role dans la croissance des os.

fer (en latin ferrum). Utilisé par I'homme
préhistorique.

Le plus utilisé de tous les métaux (fontes,
aciers ...); constituant de I’hémoglobine, il
joue un role important dans le transport de
Ioxygene par le sang.

cobalt (de kobold, esprit malin). Découvert
en 1735.

Sels bleus utilisés pour colorer porcelaines
et émaux. Sert a fabriquer certains alliages.
Isotope radioactif utilisé pour le traitement
de certains cancers.

nickel (de 'allemand kupfernickel ou faux
cuivre). Découvert en 1751.

Trés dur. Utilisé pour la protection d’autres
métaux et dans la fabrication d alliages
(inox).

cuivre (de cyprium, «métal de [’ile de
Chypre »). Connu dés la préhistoire
Sert a fabriquer des alliages (av
dans le bronze, avec le zinc dans e
Meilleur conducteur de la chale
’électricité apres I’argent.

i’étain

zinc (de zinn mot allemand).
Utilisé en galvanoplastie.

argent (du latin argentum, blanc). Connu
de la préhistoire.

Le meilleur conducteur de la chaleur et de
Pélectricité . « Sels » utilisés sur les pelli-
cules photographiques

mercure (ou «vif argent», du dieu Mercu-
rius qui a donné son nom a la planéte puis
»:.-.:mﬁ_v. Connu des Anciens Grecs.
ﬂ::mm pour I’extraction de I’or, la fabrica-
tion des thermométres et barometres et
dans certaines lampes (état gazeux).

S\m;qnx_m.;:_,‘,z,m.._._

Cette annexe a pour objectif de présenter
structures cristallines autres que les stru
des cristaux ioniques étudiées au chapitre
cours. ’ )
Les constituants d’un corps pur cristallisé peu-
vent étre, en dehors des ions, des atomes ou des
molécules.

Les cristaux atomiques
covalents

Les constituants du cristal sont des atomes liés
entre eux par des liaisons de covalence. Nous
allons étudier ’exemple du diamant.

1. Les liaisons

Un cristal de diamant est formé d’atomes de
carbone. Dans le diamant, chaque atome de
carbone possede quatre électrons périphériques
célibataires. Il peut donc se lier a quatre autres
atomes de carbone a I’aide de quatre liaisons de
covalence simple. A I'intérieur d’un cristal cha-
que atome C est lié a quatre atomes C.
Un cristal de diamant est donc une macromolécule

a trois dimensions.
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2. La structure

Ies quatre liaisons de covalence d’un atome
carbone font entre elles des angles d’environ
109° comme dans la molécule de méthane (fig. 1).
Si on représente chaque atome comme une
sphere, chacune est en contact avec quatre autres
sphéres identiques. La distance qui sépare les
noyaux de deux atomes liés vaut d=0,154 nm;
cela nous permet d’attribuer a I’atome de carbone

un rayon ﬁumnpoﬁ nm.

puisque tou:
atomes de car
de covalence.

G
&

FIG. 1. Un atome de carbone dans un diamant est lié
a quatre autres atomes.



commercialise  I'etat
bouteilles d’acier.
air libre le robinet d'une
‘de carbone, apres lavoir
ue diminution de pression
j idissement important
sone passe & l'état solide.
de la neige, d’ou le nom de
won lui donne quelquefois.
¢ t & Pair libre : le dioxyde
‘passe A I'état gazeux. La neige
‘est formée de umwcozmﬁcx dans
Jes molécules CO. sont ordonnees
que la figure 3.
nentaire est cubique.

e mw est un solide de couleur « gris acier » qui

) . facilement ¢ un chauffage modéré suffit,
w%omw%w%haamm?m de petits cristaux dans lesquels
les molécules de di-iode sont ordonnées (fig. 4),

o L'cau & I'état solide (glace, neige) (fig. Sa et
b) est formée de cristaux dans lesquels les
molécules H-O sont ordonnées comme I'indique

la figure 6.

FIG. 5 b. Microphoto-
graphie d’un cristal
de neige.

vides entre les molécules ce qui
la fusion d’un morceau de glace le v¢
par les molécules diminue. La masse »
de la glace est donc inférieure 2
liquide.

O// \\ ‘
@.\x,\ :
\

<

FIG. 6 b. Une molécule d’eau oriente ses voisins et est

orientée par elles.

cle éclate

13

3. Propriétés des cristaux
moléculaires ‘

o Les interactions entre les Bo_ma&n,»a.:?. ristal
sont faibles : les molécules sont peu liées les unes

= l‘ -~

aux autres. Par conséquent, un cristal moléculaire

est fragile. Il se casse facilement et fond ou se
sublime & des températures relativement basses,
L’eau solide fond a 0 °C, le dioxyde de carbone
se sublime a =79 °C...

o Un cristal moléculaire est un isolant électrique
puisqu'il ne contient pas de charges mobiles.
Lorsqu'il fond, le liquide obtenu est également
isolant puisque les molécules sont neutres,

Les cristaux métalliques

Tous les métaux purs (sauf le mercure) sont
solides dans les conditions habituelles de tempé-
rature et de pression. IIs sont formés de
microcristaux «collés» les uns aux autres de
maniere désordonnée ce qui fait que I’ceil n’a pas
I"impression d’une structure cristalline. Dans
chaque microcristal les atomes sont ordonnés
(fig. 7).

FIG. 7. Microphotographie de la surface polie d'une
plague de cuivre montrant les limites des cristaux.

1. Exemple : microcristal de cuivre
e Un atome de cuivre a la configuration électro-
nique représentée a la figure 8.

r.m_om‘:os célibataire de la dernieére couche est
peu lié au noyau.

FIG. 9. Modele ¢
de cuivre.

La plupart des atomes ont
périphérique et sont . al
Cu*. Les électrons
maniére désordonnée 2
les appelle électrons
avec I'ensemble des
sion du cristal :
délocalisée.

2. Propriétés
meétalliques
e Les métaux

sont conducteurs an ‘
électrique dans un fil



. Modéle éclaté de la structure feuilletée d'un

Un monocristal Mn graphite est formé de
feuillets d’atomes de carbone paralleles les uns
X aux autres et équidistants de d=0,335 nm. Dans
 chaque feuillet les noyaux des atomes sont aux
sommets d’hexagones réguliers (fig. 10).

i feuillet 1

0,335nm
”. 3 L EIOE AR feuillet 2
o,uum,:,m:
(15l 1 euillet 3

structure du graphite

"FIG. 10b. Structure du graphite. Les feuillets 1 et 3 se
.«.@3%9:%:.. par une translation verticale; le feuillet
|- 2 est décalé.

atomes des
® feuillets 1, 3, 5...

@ atomes des
feuillets 2, 4, 6...

un atome de carbone est li€ a
ois liaisons de covalence simple.
électron célibataire. Les
&lectrons célibataires des atomes d’un feuillet
forment un nuage négatif de part et d’autre de
ce feuillet. On peut donc dire qu'un cristal de
graphite a une structure 58569»:% entre la
structure covalente et la structure EaS:E:.o. Il
n'y a aucune liaison covalente entre deux feuillets

voisins.

o Cette structure feuilletée explique que Ile
graphique est facilement clivable selon des plans
paralleles aux feuillets; deux feuillets glissent
facilement I'un par rapport a l'autre car les
interactions entre eux sont faibles.

La présence d’électrons peu liés rend le graphite
conducteur de ’électricité. Les électrodes de
nombreuses piles et certaines électrodes utilisées

Jors d’électrolyses sont en graphite.

e De méme le silicium et le germanium peuvent
cristalliser sous forme de feuillets. Les cristaux
conduisent le courant et servent a la fabrication
des diodes des transistors et des circuits intégrés

(voir cours de physique).

Dans un feuillet,
trois autres par tr
1l lui reste donc un

Conclusion

__ Les cristaux ioniques sont formés d’ions unis
par des interactions €lectriques fortes, en geénéral,
ils sont durs et fondent a des te -atures
élevées. Ce sont des isolants élecirig

— Les cristaux atomiques, ou cc
formés d’atomes liés par des liai
lence directives et fortes : en
durs, fondent & haute tempér
isolants électriques.

— Les cristaux moléculaires
molécules faiblement liées les unes at
en général ils sont peu durs, fon
Ce sont des isolants électrigues.

— Les cristaux métalliques sont fo d’ions
positifs et d’électrons libres. Ils sont conducteurs
électriques.

— Certains solides ne sont pas cristallisés : ce
ne sont pas des corps purs. Par exemple les
verres sont formés d’enchainements désordonnés
d’atomes. Les plastiques sont constitués de
BwnSBo_moEmm de tailles différentes encheve-
trées les unes dans les autres. Le bois est un
Bm_wnmo de cellules mortes elles-mémes consti-
tuées d'un grand nombre de molécules
différentes.

Les cristaux liquides

1. Définition

o Vous avez appris qu’'un corps pur peut exister
sous trois états : solide, liquide et gazeux. Le
passage de ’état solide a I’état liquide se fait par
apport de chaleur et durant toute la fusion la
température du corps pur reste fixe. Certains
corps purs organiques formés de molécules trés
allongées ont un comportement un peu plus
compliqué. Nous allons prendre un exemple : le
p- méthoxybenzilidéene p-butylaniline plus cou-
ramment appelé le MBBA (fig. 1).

o En dessous de 20 °C, le MBBA est solide. Ses
Jongues molécules sont ordonnées au sein de

cristaux; elles sont paralleles a une méme
direction (fig. 2 a).

Crital moaam de position
ordre d’orientation.

o A 20°C l'ordre de position est détruit mais
'ordre d’orientation subsiste. Les molécules
peuvent se déplacer dans tous les sens comme
dans un liquide ordinaire, mais elles conservent
une orientation privilégiée. Physiquement le
MBBA est alors trés fluide. Il est dans un état

Cristaux liquides observés entre polariseurs croisés.

o En résumé, le u,»w.mwno w«nwwwm.,r
liquide se fait en deux étapes po

%
o

FIG. 2 a. Cristal.

%%M




Exemple : si on applique une tension électrique
entre les électrodes des segments 3, 2, 1, 7 et 6
le chiffre 5 apparait sombre. Les autres segments
ne sont pas vus par I'observateur.

Un circuit intégré permet d’appliquer la tension
entre les bonnes électrodes : en appuyant sur la
touche 5 de la calculatrice le chiffre 5 apparait.

les Bo_aoc_om prennent
ele aux électrodes.

modifiée lors de sa
. Elle ne peut plus

e Autres utilisations

Les cristaux liquides sont actuellement utilisés
pour fabriquer des thermometres qui affichent la

n'est pas réfléchie  température, pour déceler de faibles® variations
uﬁam-m.n- voit le dispositif  de températures (détections de tumeurs en
. médecine), pour transformer des images infrarou-
ges en images colorées...

On espere réaliser dans un avenir trés proche des
téléviseurs muraux extraplats a cristaux liquides.

mm e a l'observateur. F1G. 3 c. a parait sombre a Uobservateur.

. Ag: argent
1178 9.
1297

Al : aluminium
Al : 13.27. 29. 37. 41. 50. .
97.

ALTIT : 28. 29. 63. 85. 89. 108, 109.
113. 126. 127.

Ar : argon

Ar: 13. 29. 55. 58.

Au : or
Au; Au III : 13. 26. 65. 69.

B : bore
B : 29. 55.

Ba : baryum
Ba II : 85. 89. 91.

Be : béryllium

Be : 55. 58.

Br : brome

Br: 56. 58. 61.

Biots 12985/ 480°

HBr; Br : 29. 91. 102.

C : carbone

C: 13, 26. 27. 29. 36. 37. 45. 49.
St S5

Carbures d’hydrogéne : 29. 49. 74.
76. 79.

Autres molécules carbonées : 10.
13. 14. 15. 29. 37. 47. 49. 50. SI.
79. 89. 101.

CO,: 13.20. 29 753 765489381303
GO 29851

Carbonate : 28. 45. 49. 51. 77. 92.
93. 130.

Ca : calcium

Ca : 56. 58. 69. :

Ca : 45. 81. 89.92. 93. 111. 113.
114. 130.

CI : chlore

Cl: 26. 27, 36. 475555588617
Cly% 13..29. 3911626327297 6 W12
89. 90.

Cl- : 28. 61. 81 a 84. 85. 87. 92.
93. 95. 97. 108. 109. 113. 114. 126.
127. 129.

HCI : 20. 29. 69. 74. 76. 85. 89. 94.
103. 124. 125.

chlorhydrique (acide) : 22, 23, 95
wwww. 102, 103. 115. 116. 123. 124.

Co : cobalt
Co; Co II : 26. 86.

Cr : chrome

Cr et composés : 26. 33. 50.
Cs : césium

Cs: 50. 59. 91.

Cu : cuivre

A_uwp.c“ 13. 25, 26. 29. 50. 63. 66. 97.

mnm C23. .ﬁ.. 2
He : hélium
He : 13. 27. 29. 55
Hg : mercure
Hg: 13. 21. 26.
mmo £ 23¢
I:iode

1 HN . mw 61. 63,
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