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AVANT-PROPOS

« La boussole » est un manuel d? 'C_lou1fs e_t d’exercices corrigés conform
qu nouveau programme. 11 u‘eurte I.ou% le programme de SCiencez
2% alques des classes de Terminales Sciences. Vous y trouverez, une,
proposition de synthéses gencrales des cours magistraux, puis deg

exercices et problemes de remédiation et de renforcement, tous corrigés.

Ce manuel vous permettra, sans‘nul cloyte’, de renforcer vos capacités en'

sciences physiques €t de vous préparer a I’.epreuve du Baccalauréat. |

Pour utiliser cet ouvrage, nous vous conseillons :

. de réviser le cours,

. d’essayer de résoudre les sujets proposés sans regarder le corrigé. L5

lecture de la solution doit vous permettre, par la suite, de confronter

vos résultats et vos raisonnements a ceux que nous vous proposons.

Prenez l’habitude de continuer a travailler les chapitres déja faits

cela vous aidera dans vos révisions de fin d’année. '

. En classe proposez-vous pour aller au tableau, vous permettra de
vous mettre en confiance, de découvrir vos insuffisances et de les
corriger au besoin.

. Ne venez jamais en classe sans avoir appris la lecon du jour, et soyez
assidus dans le traitement des exercices.

Nous espérons que ce document vous aidera a étre & méme de progresser
régulierement dans l’étude des sciences physiques, d’affronter et de
surmonter les difficultés du programme.

Tout en espérant que cel ouvrage vous sSera utile, nous acceptons
volontiers les critiques et suggestions constructives de tous les
utilisateurs.

Achetez et apportez vos observations sur ce document, c’est permettre
I’élaboration d’autres ouvrages plus complets et plus adaptes.

Merci d’avance pour votre compréhension ct pour VOS suggestions et
contributions

Les auteurs

Bréhiina SANOGO : Contact 76 36 41 42

Moussa DAO : contact : 76 17 43 1.
Professeurs Principaux de Physique-Chimis
au Lycée Notre Dame du ngef‘_
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STEREOCHIMIE

SYNTHESE GENERALE :
Activité 1 : Rappels.
1-1- Définitions :

— On appelle isoméres des molécules différentes ayant la méme formule
brute.

- Des isomeres plans sont des molécules qui ont la méme formule brute
mais des formules semj développées différentes.
1-2- Types d’isoméres plans :
1-2-1- Isoméres de fonction : On appelle isoméres de fonction des
isomeres qui difféerent Par la nature du groupement fonctionnel.

_ CH; — CO = CH,
Exemple : C 3HeO {CH3 — CH, — CHO

1-2-2- Isoméres de position : On appelle isoméres de position des

isomeéres qui différent par la position du méme groupement
fonctionnel sur une méme chaine carbonée.
. CH3; —CH, — CHOH — CH

Exemple : CaH100 {CH3 —CH, — CH, — cnzofi

1-2-3- Isomeéres de chaine: On appelle isoméres de chaine, des
isomeéres qui différent par la forme de leur chaine carbonée.

Exemple : Trouve deux isoméres de chaine pour la formule brute C4Ho.
CH3-CH2-CH,-CHj; et CH;3-CH(CH3)-CHs.

1-3- Isomeéres géométriques Z/E :

1-3-1- Carbone tétraédrique : Un carbone tétraédrique est un atome de
carbone possédant 4 liaisons covalentes simples.

= C=—=
—_—C— —_ -~
I T M —c=
Cabone téragonal  Carbone trigonai. Carbone digonal.

ou tétraédrique. o ) T
1-3-2- Isoméres géométrigues : On appelle isomeéres géométriques des
isoméres qui différent par la position d’un méme substituant sur

deux carbones liés par la double liaison.

Ry
N C/Rl vee | RI%=Ry et R3=R,
= ave =

R,
Deux isomeéres sont alors possibles : l'isomére Z (Zusamen (en
allemand) = ensemble) si les substituants identiques portés par les
carbones doublement liés sont du meéme co6té, et lisomeére E

(Entgegen = opposé) si les substituants identiques sont de part et
d’autre de la double liaison.

R, R
™, /RI 1\\. —~R3
/C:C et CI=C,
R SRj R SR
B . 27 1
1somere Z “1someére E



Exemple : but-2éne
= X ., CH;3
‘\(.‘ — C‘ (| C = (..

z =

Activité 2 : La stéréo-isomérie,

2-1- Définitions : |

- La stéreochimic est l'étude de la structure des molécules dang
I'espace.

- On appelle stéréo-isomeres, des molécules ayant la méme
constitution mais qui difféerent par la disposition de ses atomeg
dans l'espace.

2-2- Représentation perspective ou convention de Cram : elle permet
de représenter conventionnellement les 4 liaisons d'un carbone
tétraédrique.

——— = haison dans le plan de la figure
ln ol —==] ou -==_] = kaison en avant du plan de ficure
/- =27} ou —-— — =laison en arriére du plan de la ficure

— Représentations perspective des molécules de :
H H 5
B
meéthane | ethane : b
(crry R i e
4 H - %—H H H
H H
2-3- Projection de Newman :
Convention de Newman :
On regarde la molécule dans l’axe de deux carbones téetraédriques
consécutifs (C - () ;
On projette I'ensemble sur un plan perpendiculaire a I'axe (€ — C) ;
Le deuxiéme carbone est représenté par un cercle et le premier pa
un point au centre du cercle.
Les autres liaisons sont représentées en respectant leur positior

relative.
Exemple :
H
H\ H H ocJ
/\C i C/ __________ "6‘;, / = H
H‘;@ N H i - | ~H

H H
conformation quelconque |
2-4- Convention de Fischer : Les liaisons sont représentées par det
traits horizontaux et verticaux. |

=, Un tra'it vertical correspond 4 une liaison dans le plan de figure 0H
en arriére de ce plan :

AT
1 USRI

2



- Un trait horizontal correspond a une liaison dirigée en avant.
NB : La chaine principale est toujours disposée verticalement.
Exemple: C3Hg, CH3-CH(NH2)-COOH

CHy COOH

H—-%——+* H————J[——-NH2
CHs CH,

2.5- Les divers types de stéréoisomeéres :

Il existe deux groupes de stéréoisomeéres :
2-5-1- Isoméres de conformation :
2.5-1-1-Définitions :

- On appelle conformations d’une molécule les différentes formes
résultant de la rotation autour d’une liaison simple C-C.

- Des isoméres de conformation sont des molécules qui différent par
une rotation autour d’une liaison simple C-C.

2-5-1-2-Exemples :
- Cas d’'une chaine ouverte : conformations de la molécule d’éthane

(CQH()) 5

La liaison covalente simple C-C permet la libre rotation des groupes

méthyle CHs- autour de la droite C-C. D’un instant a l'autre, une

molécule peut prendre des formes variées. On peut concevoir ainsi
une infinité de conformations dont deux principales :

e La conformation décalée ou étoilée correspond a l’éloignement
maximal des atomes d’hydrogénes des deux atomes de carbone C;
et C.. Les interactions électrostatiques répulsives entre les atomes
d’hydrogénes sont minimales. Elle correspond a la conformation
la plus stable.

* La conformation éclipsée ou les atomes d’hydrogéne du second
carbone sont entiérement cachés par ceux du premier carbone.

- Principales conformation de I’éthane :

H
H
H H
H
H
H H
conformaton décalée (ou étoilée) conformation éclipsée

Cas d’une chaine cyclique : Cas du cyclohexane (CeHi2) :
Dans ce cas, les libres rotations entravées par la chaine carbonée
cyclique conduisent également a une infinité de conformations dont

deux principales : la conformation chaise qui est la conformation la
Plus stable et la conformation bateau.



Ve H
/
H Conformation chaise

Conformation bateau

2-5-2- Isoméres de configuration :
2-5-2-1- Définitions :

—~ On appelle configurations dune molécule les différentes formeg !

résultant de la rupture de liaisons.
—~ Carbone asymeétrique : )
Un carbone asymétrique est un atome de carbone tétraédrique
portant 4 substituants différents. o
Dans une molécule, le carbone asymétrique est désigné par un
astérisque (*).
CHq
. |
Exemple: CoHs-C'HOH-  H—C-OH CHs:
CoHs
— Chiralité :
La chiralité est la propriété d'un objet de ne pas étre superposable
4 son image dans un miroir plan.
Une molécule chirale est une molécule qui n’est pas superposable
a son image dans un miroir plan.
La principale cause de la chiralité est la présence dun carbone
asymétrique dans une molécule.

2.5-2-2- Différents types d’isoméres de configuration :

On distingue deux types d’isomeéres de configuration :

v Les diastéréoisomeéres :
On appelle diastéréoisoméres, un couple d’isomeres de configuration
dont les molécules ne sont pas images 1'une de 'autre dans un miroir
plan.
Les principales causes de la diastéréoisomeérie sont : la présence
d’une double liaison C=C ou de plusieurs carbones asymétriques
dans une molécule.
Exemples : Les isoméres géométriques Z/E.
La présence d'une double liaison C=C dans une molécule bloque
toute possibilité de de libre rotation. Cette rigidité de la double liaison
C=C est a l'origine de lisomérie Z/E.

—~ Acide buténe dioique : COOH-CH=CH-COOH

H
N H Hig COOH
/C — C\ et C=C /
COOH o2 e
FOOER coon H
Z-buténe dioique E-buténe dioique

- pent-2-éne : CH3-CH=CH-CH>-CH3
4




{ +H
“\C' i H\ _,_C-,}‘IS

= et =< -
. C=C
Gy CaMs CH H
H3 ) 3
Z-pent-2-ene E-pent-2-éne

Les énantiomeéres :

-

L'énantiomérie est la relation existant entre deux isomeéres de
configuration, image I'un de I'autre dans un miroir et non
superposables.

Les enm1Upmeres sont deux molécules images l'une de l'autre
dans un miroir plan mais non superposables.

C,Hgs
2, C2H5

g~ e
HT Ry Hy g

Propriétés des énantiomeéres :

Les énantiomeres sont doués de propriétés rotatoire opposées : ce
sont des i1someéres optiques.

L'une des molécules fait tourner le plan de polarisation de la
lumiére vers la droite : c’est le dextrogyre noté (+) ;

L’autre le fait tourner vers la gauche : c’est le Levogyre noté (-).
Deux énantiomeéres ont des pouvoirs rotatoires égaux et opposés :
ce sont des inverses optiques.

Un mélange racémique est un mélange équimolaire des
énantioméres d'une méme molécule. 1l est optiquement inactif.
Pouvoir rotatoire specifique d’une substance en solution :
L’angle a de rotatuon du plan de vibration de la lumiére polarisée
dépend du nombre el de la nature des molécules de la substance
transparente traversc¢e par la lumiére polarisée. On définit le
pouvoir rotatoire spécifique ao d'une substance par la loi de Biot :
a = ao.l.C ou a est 'angle de rotation (en degré) ; 1 est la longueur
du chemin parcouru par la lumiére dans la solution (en dm) ; C est
la concentration de la substance en solution (en g/cmS3).
Différences entre conformeres et isomeres de configuration :
Pour passer d’une configuration a une autre, il faut rompre au
moins une liaison, pendant que le passage d’'une conformation a
une autre se fait par simple rotation autour d’une liaison simple
C-C.

Deux conforméres sont des isoméres non séparables et
représentent la méme molécule, tandis que deux isomeéres de
configuration sont séparables et constituent deux molécules
différentes, elles ont des propriétés différentes.




EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

Exercice 1:

Parmi les composés suivants, précise
ceux qui sont iSomeres de structure,

et ceux qui sont stéréo-isomeres.
Pour les isomeres de
indique la catégorie a laquelle 1ils
appartiennent (isomeres de chaine,

structure,

de fonction, de position). Dormejle 7) CHj-CH=CH3
|

nom de chacun de ces CcOmMPpOSES.
Pour les stéréo-isoméres, Precise le

type.

Solution 1 :

l) CH]-CH:-CHZ-CH} 2) CH3~¢ K
7h=C
B
H o j
3) CH3=CH,-CH,Cl ) /'C=C/
| cl a
5) CH3=CH,- CH,0H 6) CHs-Ch=CH;
|
5 CH :
) CH3-CH;-C’
OH o
H. /C1
0 I 10) CH3-CH-CH;
‘ |
a H a

Natures et catégories de l'isomérie |

4
s
l
1
|
I
!
f
F
!

| Composés | Noms

1) et 6) 1) : Butane _ Nature : isoméres de structure, j;l

6) : Méthyl propane. - catégorie : isoméres de chaine. i

2) et 8) 2) : propanone. - Nature : isoméres de structure, "

8) : propanal. _ catégorie : isoméres de fonction. |

3) et 10) 3) : 1-chlorcpropane. - Nature : isoméres de structure, |
10) : 2-chloropropane. | - catégorie : isoméres de position.

5)et7) 5) : propan-1i-ol. - Nature : isoméres de structure, :

7) : propan-2-ol. - catégorie : isoméres de position. %

4) et 9) 4) : 7-1,2- | - Nature : stéréo-isomeres, ;

dichloroéthéne. - catégorie : isoméres Z/E (ou|

9) : E-1,2- | géométriques) '

dicloroéthene. ‘

Exercice 2 :
1) Ecris les formules semi-développées des composés suivants :

A) 3-methyl butan-2-one;
B) 2-méthyl butan-2-ol;

C) 3-méthyl butanal.
2) En rappelant la lettre de ré

et le nom de chacun des composés suivants :

2 o By GHs . F)
| ot S
H 1 K 4 ~H
S COOH CH3

CH3
HO .
- CH3
7 e
H’ e
H H

férence, donne la formule semi développée



Pour chacun des composés A, B, C, D, E, F précise la fonction
chimique qui le caractérise et indique par un astérisque le (ou les)
atome(s) de carbone asymétrique(s) éventuellement présent(s)

b. Précise le type d’isomérie liant les composés A et C.

Donne une représentation de Newman de C en considérant la
liaison entre les atomes de carbone C-Cs.

Fais la représentation de Newman de la molécule F.

d. Donne une représentation en perspective accompagnée de son
image dans un miroir pour les composés possédant un atome de
carbone asymeétrique.

4) Pour ces composés, réponds aux questions suivantes :

a. Le composé est-il superposable a son image dans un miroir ?

b. Le composé et son image sont-ils des corps purs différents ?

c. Comment nomme-t-on de tels composés ?

5) Trouve pour le composé B :

a. un isomeére de position ;

b. un isomére de chaine ;

c. un isomére de fonction.

Solution 2 :
1) Formules semi-développées des composés :

A) : 3-méthyl butan-2-one : CH3— CH—CO — CH3
é.‘H3
B) : 2-méthyl butan-2-o0l: C€H3 -CH>—~COH—CH3
CH3
C) : 3-méthyl butanal : cH3— cH—CcH>—-CHO
EZH;; -

2) Formule semi-développé et nom :
D: CH3 -CH>,-CH—-COOH : acide 2-méthyl] butanoique
- 1

CHs3
E: CH3-CH»,~CH—CHO : 2-méthyl butanal
E:H_';
F: CHOH—CH-CH3 - 2-méthyl propan-1-ol
(':H3

3)
a. Fonction chimique et carbone asymétrique
A : fonction cétone ; B : fonction alcool ; C : fonction aldéhyde ;
»
D: CH3 -CH>-CH—COOH foncton acide carboxvhque
1

CHj3

E: CH3-CH,—CH—CHO fonction aldéhyvde
= [ ]

CHs3
7



fonction car ils ont la méme f, .

b. A et C sont des isoméres d¢ k

4 _ ture du groupement {fonctiam.
brute CsH o0 et different par 1acnzuivarlt C%szI') Actionne
c. Représentation de Newman de
H |
CHBQL o
N v
H ﬁ\‘)\l"CHO
H
4) Enantiomeéres de :
- ﬁH !
D- \ 1 E: | | |
. & Car
/C”\gﬂ HO TG " N CHO CHOJJ’C\H-
CIH 5 COOH C,He CH3 CI:I_O,

5) Réponses aux questions : ‘ |
a. Non, le composé n'est pas superposable a son image.

b. Oui, le compos¢ €t son image sont de:s corps purs différents.
c. De tels composés sont des €nantiomeres.
6)
a. Un isomeére de position de B :
CHj3 ~CH,~CH~CH,OH

CHjs
b. Un isomeére de chaine de B :
CHj;- CH,- CH,-CHOH- CH3
c. Un isomeére de fonction de B :
CHj -CHQ-(E-H‘- O-CHj3
CHj3
Exercice 3 ;

1) Les 2 schémas ci-dessous représentent — ils la méme molécule ou
CH3 OH bien 2 molécules différentes? Donne la

H\(tiﬂ H\ﬁ\/CHS (ou les) formule(s) semi développée(s)
. [ N

([ le(s) nomy(s).
CHy CHg ~#  Sagit-il de conformeéres ?

2) Donne les for:rm;les semi développées les noms et repere les
carbones aﬁymetnques pour chaque Com;;osé représenté ci-dessous: |

CH ’

| i ’,_.:3 C \/crg ] C'I-b,. _OH |

o Yo v TN () |

CoHs CoHs HO H ¢ H F

3) b) o CHs |



Solution 3 : Al -
1) Les deux schémas ont la méme formule semi-développée . CHa-

CHOH-CH,-CHs;. )
Ils représentent donc la méme molécule. . o
Ce sont des isoméres de conformation car ils différent par une

rotation autour d’une liaison simple C-C. :
2) Formule semi-développées, noms et carbone asymeétriques :
a. CH3-CHOH-CH,-CHj; : butan-2-ol.
b. CH3 -CH2-CH(CH3)-CH(CH3)-CHO : 2,3-diméthyl pentanal.
c. CH; -CH»-COH(CHz3)-CHj : 2-méthyl butanal.
N.B : les carbones asymétriques sont marqués par des

astérisques.

Exercice 4 :
a. Donne la conformation de 1-chloropropane CHj3;-CH>-CH2Cl pour

laquelle les groupes Cl et CHz sont éclipsés, en représentation
conventionnelle et en représentation de Newman.

b. Que peut-on dire de la stabilité de cette conformation ?

c. Représente la conformation la plus stable selon les deux modes de

représentation ?

Solution 4 :
a. Conformation du 1-chloropropane pour laquelle les groupes Cl et CH3z

sont en position éclipsée :

— €en représentation conventionnelle: -en représentation de
Newman :
CHj3 cl CH3
i e Cl
— C.. s !
" “~n {
= H

b. Cette conformation éclipsée est la plus instable.
¢. Représentation de la conformation la plus stable :

= en representation conventionnelle: - en représentation de
Newman :
CH3 H CHj3
N\ o1 H
H H
Cl

Exercice 5 :
1) On dissous 0,6g d’'un composé organique A dans du chloroforme de

fagon a obtenir une solution dont le volume total est de 10cma3. Le
Pouvoir rotatoire de cette solution, mesuré au polarimeétre a l’aide
d’une cuve de 20cm de long, est de +15,04° pour la raie D du sodium
aas e,
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fie le signe + du pouvoir rotatoire ?

lle-t-on de tels composeés ?

tatoire spécifique du composé

lution a 0,12mol/L de (+) acide lactiqgy
€ oy

a. Que signi
b. Comment appeé
c. Calcule le pouvoir ro
2) Dans un litre d'une SO
acide 2-hydroxy—propanoiqu
La solution obtenue€ est-elle 1évogyre, dextrogyre ou sans actiy;

optique ? Justifie.

Solution S ¢

1)
a. le signe + signifie que la molécule fait dévier le plan de polarisatigy,

de la lumiére dans le sens des aiguilles d’'une montre (A droite)

b. Le nom donné a de tels compoOSES :

Cest des composés dextrogyres.
c. Calcul du pouvoir rotatoire spécifique du composé€ :

o = 15°: Pouvoir rotatoire
a,: Pouvoir rotatoire spécifiquea
avec : . i g
C: Concentration de la solution (en /mL)
nant la solution (en dm)

a
Ay = —

0™ ci
— 2dm: Longueur de la cuve conte

AN:C=
D’ou : ag = 125°.mL. g tdin 1.
{Concentrationdel'énantiomére

I
m _ 06 _ -2 -1.
o= 0--6.10 g.mL™;

dextrogyre:C(+) =0, 12molLl™};

Massedel'énantiomérelévogyrem(—-) = 3,64;
Déterminons la nature de la solution obtenue :
Calculons la concentration molaire de I’énantiomeére 1évogyre (-) :

m) ,vec M(CH3-CHOH-COOH) = 90g/mol et V=1L

c="2

c(-) = 4.10"2mol.L™".
Puisque C(-) < C(+) alors la solution est dextrogyre.

Exercice 6 :
Parmi les molécules suivantes, précise celles qui sont identiques et celles

qui correspondent a deux énantiomeéres.

2) H
a)
Brijn'',
CH3
4) H
a)
HOIw!' 'Y
CH,0H

GHs  CyHg CH,OH

10
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Solution 6 :

Précisons les molécules qui sont identiques et celles qui correspondent a
deux énantiomeres :

1) Les molécules a et b ont la méme constitution (méme formule brute)

2)

et elles n'ont pas de carbone asymeétrique : Il n’existe donc quune
seule configuration, d’ou les molécules a et b sont identiques.
Les molécules a et b ont la méme constitution et présentent un
carbone asymeétrique :
La molécule peut donc exister sous deux configurations. Nous allons
vérifier s1 a et b correspondent & la méme configuration ou pas :
Observons la molécule a suivant 'axe de I'une des quatre liaisons (La
liaison CH; — C par exemple) : Selon sens trigonométrique, on voit les
trois autres groupes dans l'ordre suivant :

C';)_HS — H — Br(l)

Schéma :

CzHs
=  (Observons la molécule b suivant l'axe de la méme liaison
CH3 = C:

Selon le sens trigonométrique, on voit les trois autres groupes

dans le méme ordre :
C,Hs = H = B.(2).

Schéma :
CZH\
e \
i \
Y & /
H Br

Les molécules a et b correspondent donc a la méme configuration :
elles sont identiques.

3) Les molécules a et b ont la méme constitution et présentent un

carbone asymétrique :
La molécule peut donc exister sous deux configurations. Nous allons
vérifier si a et b correspondent a la méme configuration ou pas :

11



4)

®

Observons la molécule a suiv iaisomS
- ant I’axe de |’ atre 18ISYH
(La hau‘son H-C par exemple) : Selon seneslt;nz:j;gfﬁque, on voit
les trois autres groupes dans ’'ordre suivantg. CH.— OH cl(1)-
Observons la molécule b suivant 'axe de 14 rﬁémg liaison CHs-C:

Selon le sens trigonométrique, on voit les trois autres groupes
dans le méme ordre :
CH; » OH — Cl(2).

b correspondent donc a la meme

Les molécules a et
configuration : elles sont identiques.

Les molécules a et b ont la méme constitution et présentent un

carbone asymeétrique :
La molécule peut donc exister sous deux configurations. Nous allons
vérifier si a et b correspondent a la méme configuration ou pas :

*

Observons la molécule a suivant 'axe de 'une des quatre liaisons
(La liaison CpHs-C par exemple) : Selon sens trigonomeétrique, on

voit les trois autres groupes dans 'ordre suivant :
H— CH,OH — OH (1).

Schéma :

HOH ,C OH

*

Schéma :

axe de la méme liaison

Observons la molécule b suivant I’

Csz - C:
Selon le sens trigonomeétrique, on voit les trois autres groupes

dans un ordre différent:
H - OH - CH,0H (2).

H
-

HO CH,OH

Les molécules a et b correspondent donc & des configuratio®®

différentes : elles sont énantiomeres.




ALCOOLS

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Définition - Classes - Nomenclature - Structure.

1-1- Définition : Un alcool est un composé organique comportant un
groupe hydroxyle ~OH li¢ a un atome de carbone tétraédrique.

Leur formule générale est R-OH ou R- est un radical alkyle.

Les alcools saturés derivent des alcanes par remplacement d'un atome
d'hydrogene par le groupe hydroxyle OH. Leur formule brute est donc de
la forme : CyH2,.1OH ou encore C,Hy,:00 avec n € IN.

Pour un alcool saturé on a alors : R = C,Hon. 1-.

Exemple : pourn = 1, on a : CH;0H :

Pour n = 2, on a : C2HsOH ; pour n = 3, on a : C3H;OH.

L'atome de carbone portant le groupement fonctionnel OH est appelé
carbone fonctionnel.

1-2- Les différentes classes d’alcools :
On distingue trois classes d’alcools :
-~ Les alcools primaires : Le carbone fonctionnel porte au moins
deux atomes d’hydrogéne. Leur formule générale est R-CH,OH.
Exemples : CH3-CH;0H ; CH3-CH(CH3) -CH»-CH>OH.

- Les alcools secondaires : Le carbone fonctionnel porte un seul
atome d’hydrogéne. Leur formule générale est : R-CHOH-R".
Exemple B CHa-CHOH-CHj; "

- Les alcools tertiaires : L¢ carbone {onctionnel ne porte aucun

atome d’hydrogéne. Leur formule génerale est :
Exemple : i CHis
R'?'R" CH3=C - CHj
OH Ol

1-3- Nomenclature :
Le nom des alcools s’obtient en remplacant la terminaison «e» de

l'alcane correspondant par «ol», précédé du numéro du carbone
fonctionnel si nécessaire. Ce numcro doit ¢tre le plus bas possible.
Exemple :

CH30H : méthanol ; CH3-CHOH-CH3j : propan-2-ol
CH3-CH2-CH(CH3) -CH2-CH20H : 3-méthyl penthan-1-ol.

@'— CH,OH Phényl méthanol

1-4- Structure :

1
)
\ i
1055y
N

©  Le carbone fonctionnel est tétraédrique.

13
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Activité 2 : Oxydation des Alcools.

2-1- Oxydation brutale (ou combustion compléte)-
Définition : gy
Une oxydation brutale est une oxydation qui detruit 1653;6-
de la molécule. Il se forme de I’eau et du dioxyde de €&t
L’¢quation bilan général de cette combustion est *

ChH2,120 + %‘-‘-02 — nCO0, + (n+1)H,0.

Exemple : C;H,O + 30, — 2C€0, + 3H,0
N.B : Toutes les classes d’alcools subissent

lette carboné

Joxydation brutale.

2-2- Oxydation ménagée :
2-2-1- Définition : - difie pas la chaipe
Une oxydation ménagée est une oxydation qui ol 4 e }

carbonée de la molécule. ; - ttent en générg
Ce sont les réactions d’oxydation ménagee gl’lallcis;?e = g

1sti ilement les différentes classes ¢ e

gﬁ;ﬁ%ﬁyﬁiﬁ? ménagée dans lle d?;wajg;:lse' de:laix s

- i : e des alcools : N
I(l)xs};d;trl-?éleﬁin:lggghyde 101'sq1:lepI’OXYd"anjc est en défaut et un acige -
carboxylique lorsque 'oxydant est en €xces. |

4 !

E—CHQOH + %2 O2 — R-CHO + H20
ou Pt
Exemple:CHg—CHQOH + Y% Oy - CH3-CHO + H»0 |
L’'aldéhyde peut soxyder & son tour pour donner un acide
carboxylique. |
R-CHO + % Og = R-COOH
Exemple : CH;-CHO + %02, —  CHi;-COOH + H)0 |
N.B : Si l'oxygéne est en exces, l'alcool primaire peut s’oxyder'i
directement en acide carboxylique. |
R-CH,0OH + O — R-COOH + H»O
Exemple :CH3-CH,OH + 0O, — CH3;-COOH + H)0

- Oxydation ménagée des alcools secondaires : |
Les alcools secondaires donnent une cétone par oxydation ménaget
selon I’équation bilan :

R-CHOH-R’ + %0, — R-CO-R’ + H,0
Exemple : CH;-CHOH-CH3 + % O,  —  CHg-CO-CHs + H0

Les alcools tertiaires ne subissent pas d’oxydation ménagée

14 | o



2.2-3-Oxydation ménagée €n solutions

Lt‘b‘.\ t,_\ydant.sd‘;_??uramment, u‘tjlisés sont le dichromate de potassium
(K2Cr207) aciqiic par de I'acide sulfurique concentré et 3 froid, et le
permanganate de potassium (KMnO,).

Au cours de loxydation menageée, lion dichromate Cr2072- (coloration

oraﬂi‘%'e’ e tre.meO_l"me €n ion Cr3+ (coloration verte) et I'ion permanganate
M, 05 (coloration Violette) se transforme en ion manganése M2*(incolore).
- Oxydation menageée des 3]

' cools primaires :
Elle se fait en deux €tapes :

Jere étape : Si l'oxydant est en défaut les alcools primaires s’oxydent
en aldéhyde selon leg deux demi-équations redox suivantes :
Cr2072- + 14H+ + be- — 2Cr3* + 7H,0
(R-CH:OH — R.CHO + oy + 2e)x3
bilan : 3R-CH,OH + Cr.072- + 8H 3R-CHO + 2Cr3* + 7H,0

Exemple : 3CH3‘CHQOH + Cr20722 + 8H* — 3CH3-CHO +
2Cr3+ + 7H,0

aqueuses :

Application : Principe de I'alcootest.

Ce test permet de déterminer 13 présence d’alcool dans ’haleine humaine
et d'en apprécier la teneur. L’alcootest devient vert en présence d’éthanol.
2eme étape : Si l'oxydant est en exces, l'aldéhyde est oxydé a son tour en
acide carboxylique.
3R-CHO + Cr,072- + 8H+ — 3R-COOH + 2Cr3* + 4H,0

Exemple: 3CH3-CHO + Cr,0,2- + 8SH+ — 3CH3-COOH + 2Cr3+ + 4H,0

- Oxydation ménagée des alcools secondaires :
L'oxydation ménagée des alcools secondaires donne des cétones.
Une cétone n’étant pas oxydable, donc que 'oxydant soit en défaut
Ou en exces, on obtient toujours une cétone.
3R-CHOH-R’ + Cr,072 + 8H* — 3R-CO-R’ + 2Cr3+ + 7H,0
Exemple:
3CH3-CHOH-CHj; + Cry042- + 8H* — 3CH3-CO- CHj; + 2Cr3++ 7H,0

= Les alcools tertiaires ne subissent pas I'oxydation ménagée.
Remarque : Oxydation ménagée par le permanganate de
potassium :

= Oxydation en aldehyde:
(MnO4+ + 8H* + 5= — Mn?* + 4H,0)x2
(R-CH,OH — R-CHO + 2H+ + 2e’)x5
bilan: OR-CH,OH + 2MnO4 + 6H* — SR-CHO + 2Mn2+ +
8H,0 .

Oxydation en acide carboxylique:
(MnO,- + 8H* + 5 — Mn?2* + 4H,0)x4

15



(R-CH,OH + H,O — R-COOH + 4H' + 4e]x5 A
bilan : SR-CH,OH + 4MnO.- + 12H — 5R-COOH + 4Mn?* + 41,4

2-2-4- Caractérisation des produits d’oxydation : .
Les produits formés par oxydation meénagée sont identifiés par deg |
reactifs : .
- La 2,4- dinitrophénylhydrazine (D.N.P.H) donne un précipité jaune
en présence d'un aldéhyde ou d'une cétone ; . ‘ |
- La Liqueur de Fehling donne un précipité rouge-brique en presence |
dun aldéhyde ; |
- En présence dun al

violacé ; .
- Le Nitrate d’argent Ammoniacal ou réactif de Tollens donne un

dépot d’argent en présence dun aldéhyde.

déhyde, le réactif de Schiff incolore devient rose |

Activité 3 : Quelques Propriétés Chimiques
3-1- Déshydratation des alcools :
- Déshydratation intramoléculaire :
Al>O3
CnHa2n+1OH > H,O + ChHan
Exemple : CH3-CH2-CH,OH — CH5-CH = CH, + H20

-~ Déshydratation intermoléculaire (=déshydratation en éther-
oxyde):2CH3-CH.OH — CH;3-CHso—- O — CH2-CH3 + H20

3-2- Action du sodium :
Par action du sodium sur un alcool, on obtient un dégagement
d’hydrogéne et un alcoolate de sociun.
Exemple : CobHsOH + Na — (Ca2HsO- + Na') + %2 Ha.
Ethanolats de sodium

3-3- Préparation des alcools :
— Par hydratation des alcénes :
H2SO4 ou H3PO4

CnH2n + H2O > CnH2n:10OH
e Sil’alcéne est symétrique, on obtient un seul alcool.
Exemple : H2SO4
CHz2= CH, + H.0O > CHs- CH,OH

* Si Talcéne est dissymétrique, on obtient théoriquement W
meélange de deux alcools qui sont isoméres de position. |
Exemple y HQSO4 {

CHs3-CH= CH, + H,0 {CHS — CH, — CH,0H (1)
CH; — CHOH — CH; (2)

=
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L'alcool (1) est primaire et est I'alcool minoritaire, tandis que (2),
secondaire, est l'alcool obtenu majoritairement. D'une fa(;o-n
genérale, lhydratation dwun alcéne dissymétrique conduit
majoritairement a I'alcool de la classe la plus élevée.

Fabrication de I’é¢thanol par fermentation :

CeH1206 — 2C;HsOH + 2CO0O;

Activité 4 : Les Polyalcools ou Polyols.

4-1- Définition : Un polyalcool est un composé organique comportant
plusieurs groupes hydroxyle portés par des atomes de carbone
rétraédriques différents.

4-2- Exemples :
4-2-1- L’éthanel,2-diol ou glycol :

Formule : CH>OH-CH,OH.
Préparation :
Le glycol est préparé dans l'industrie en deux étapes :
1ée étape : Oxydation de I’éthyléne a chaud par le dioxygéne de l’air
en présence d’'une toile d’argent comme catalyseur.
CH>=CH> - Lo, s S CH»>— CH>
> 2

250°C
Oxvde d'éthvléne
2¢me étape : Hydratation de 'oxyde d’éthyléne sous haute pression.

CH_‘;‘}HQ - H»O = CH»>OH-CH-~OH
e Glvcol
O JIVCO

Oxvde d'éthvléne

Utilisations : Le glycol est utilisé comme antigel (anti congelant),
dans les circuits de refroidissement des moteurs et des capteurs
solaires, pour la fabrication de polyester utilisé comme fibres

textiles et la fabrication d’explosifs : le nitroglycol

4-2-2- Le propane 1, 2, 3-triol ou glycérol ou glycérine :

Formule : CH,OH-CHOH-CH,;OH.

Préparation :
Le glycérol s’obtient par hydrolyse des corps gras.
CH;—O-C-R CH,—OH
: 2
Q L}
CH—0O-C=R ~+ 3H-OH CH —OH - 3R-COOH
8 i acide
CH>—o0-C-R CH >,— OH
" -
o Glyceérol

Corps gras
Le glycérol est également un sous-produit de la saponification des

corps gras.
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CH-—0O-C-R CH3=—0OH
= T 1
|
CH ——O-CQR - 3Na -QH) —= CiH —OH  + 3R-coo - ey
i ] : Sa\'on )
GH,—0-%-R CH »— OH
"
0 Glycérol
Corps gras

- Utilisations : o
Le glycérol est utlisé pour la fabrication de Produits
pharmaceutiques et cosmetiques, dans. 1&_1 fabrication de
macromolécules utilisées en peinture, fabrication d’explosifs : |

d
nitroglycérine.
CH»>—0OH CH:—O—NOE
1 1
CH—OH - 3HNO3 —F cH—O0-NO, -~ 3H>»0
i i -
CH,—OH CH>— O -NO ,
Clycérol Trinitroglycérol
(explosif)
! - Choc _ 3 :
CH—O—l\‘Oz = CO, =+ 61—{2 - (j2 — __},-1'2 = énergie
i élévation de température N

Trnitroglycérol
(explosif)
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EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

Exercice 1:
On consideére la molécule A de formule : CH3-CH=CH-CHOH-CHs.

1) A est-elle un alcool ? Justifie ta réponse. Donne son nom e€n
nomenclature officielle,

Donne la formule semi développée d'un isomére de position de A.

2) Quels types d'isoméres configurationnels peut présenter A?
Représente- les.

3) On traite A par du dihydrogéne en présence d’un catalyseur comme
le nickel. Ecris I’équation bilan de la réaction. Nomme le produit B
obtenu. Donne une représentation de Newman de 1'un des isoméres
de B en considérant la liaison entre les atomes de carbone C;- Cs.

4) On traite B par une solution de dichromate de potassium acidifiée
par de l'acide sulfurique. Donne la formule semi développée et le nom
du produit C obtenu.

Solution 1 : A': CH3-CH=CH-CHOH-CHj;.
1)
— A est un alcool car sa molécule comporte un groupe hydroxyle OH
lié a un atome de carbone tétraédrique.
- Nom : pent-3-éne-2-o0l.
- Formule semi-développée d’un isomére de position de A :
CH3-CH=CH-CH,-CH,OH.
2) A peut présenter des isoméres de configuration du type Z/E aussi
bien que des énantiomeéres.
— JIsomeres Z/E :

CHOH-CH
H /H H P 3
/'C =1 oy et C=ic
"CHOH-CH P “H
CH3 HOH-CH 3 Eli
yA E
- Enantioméres :
CH 4 Cl14

Com . 7
CH3—C]—I =CH / T_IO‘! I'[C’ CH=CH - CH3

I

3)
- Equation bilan de la réaction :
CH3-CH=CH-CH,-CH,OH + H,— CH3-CH,-CH,-CHOH-CH3
e A B
— Nom de B : pentan-2-ol.
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— Une rveprésentation de Newman de B : H )
'.‘..\ /’L

'
]",

1A
H ,/"‘""/ . H

H

4) En traitant B par une solution de dichromate de potassium acidifiée,
il sera oxydé et on obtient une cétone de formule : CH3-CH2-CH2-CO-
CHs: pentan-2-one.

Exercice 2 :

Lhyvdrataton dun alcéne A donne deux composés isoméres B et B’ dont
la composition en masse d’oxygéne est 18,2%. L'oxydation de B conduit a
un produit C qui réagit avec la D.N.P.H mais ne colore pas le réacuf de
Schiff. L'oxydaton de B’ n‘a lieu qu’'avec rupture de la chaine carboneée.
a. Détermine les formules semi développées de B, B’, C et A. Donne les

noms de ces COmpOSES. ‘
b. Lequel des deux isoméres B ou B’ se forme préférenuellement lors de

l'hvdratadon de l'alcéne A ?

Solution 2 :
a. Détermination des formuies de 3, B, Cet A:
C’]H.?r - HJ_O —2 Cr‘.Hﬁfﬁ-EC)
A B ou B’
16 _Mp _ 16 _14ns18 o
%0 100 %0 100
D’on la formule brute de B et B’ : CsH 120 |
A C5H1o

B donne C par oxydation ménagée. C est une cetone, donc A est un
alcool secondaire. o
B’ ne subit pas d'oxydation ménagée, c'est donc un alcool ternaire.
Les formules semi-développées possibles de A sont:
CH3-CH; -CH-CH=CH:
CH3-CH2-CH=CH-CH3s
CHs-CHz —-C(CH3)=CH2
CH3-CH=C(CH3)-CH3
CH2=CH-CH(CHa)-CH3
Le seul composé qui par hydratation donne un alcool seco
un alcool tertiaire est :
A : CHz-CH=C(CHa)-CHa: 2-méthyl but-2-éne.
D’ou : B : CH3-CHOH -CH(CH3)-CH3z : 3-méthyl butan-2-ol.
OH
B': CH3—CH,—C—CH3 - 2-méthyl butan-2-ol
(".'H_‘,

ndaire €t
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C : CH3-CO-CH(CHj3)-CHs : 3-méthyl butan-2-one.
b. L’isomeére qui se forme préférentiellement est B’.

Exercice 3 :

1) On prépare un alcool A par addition d’eau sur un alcéne B.
Ecris ’équation bilan de 1a réaction.

2) La combustion compléte de m gramme de A donne une masse mj

) m, 11
gramme de dioxyde de carbone et m, gramme d’eau tel que :——'-=—6—.
m,

a. Ecris I'équation bilan de la réaction de combustion de A.
b. En déduis les formules brutes de A et B.
c. Ecris les formules semi développées possibles de A et B.
3) On chauffe un mélange renfermant 1 mol d’acide éthanoique et 1 mol
de l'alcool essentiellement obtenu lors de I'hydratation de ’alcéne B.
Ecris I'équation bilan de la réaction et nomme l’ester obtenu.
On donne : M(H) = 1g/mol ; M(C) = 12g/mol ; M (O) = 16g/mol.

Solution 3:
1) Equation-bilan de la réaction :
CnHQn + HQO — CnHQn-rQO
B A

2)

a. Equation-bilan de la réaction de combustion :

CoHz2ne20 + 20—  nCO; + (n + 1)H0

b.
- Valeurden:
m, 11
Mco2 = M) ;muy20 = m2 tel que : —=—,
m, 6
m;=44netmy=18n+ 1) = 18n + 18
= —=——=—=— n =3,

= Formules brutes de A et B :
A : C3HsO et B : C3Hs.

= Formules semi-développées de A:
CH3-CH; -CH,0H : propan-1-ol
CH3-CHOH-CHj3; : propan-2-ol
= Formule semi-développée de B:
CH3-CH=CH2.
Equation-bilan de la réaction :
CH3;-COOH + CH;-CHOH-CH3 — CH3-COO-CH(CH3)-CH; + H,O

3)
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— Nom de lester : CH3-COO-CH(CH3)-CHs : éthanoate de l"mé*hy
-ayj

éthyle ou éthanoate d’isopropyle

Exercice 4 : Identification D’alcools.

Au laboratoire, on veut s’assurer du contenu de_3 flacons repérés par )i
lettres a, b et c. On sait que chaque flacon contient un seul alcoo] Parm;
le butan-1-ol, le méthyl propan-2-ol et le butan-2-ol.

On ajoute au contenu de chaque [lacon quelques‘ gouttes d’une solutiop
de dichromate de potassium acidifiée. Les résultats obtenus sont
consignés dans le tableau ci- apres :

T
N° du flacon (a) (b) (c) . LR
Résultat de | Solution orange | Solution verte Solution verte

’'action de lion
dichromate en
solution acide

a.

b.

Ecris la formule semi développée de chacun des alcools cités ci-
dessus. Précise leur classe.

Peut-on déterminer la nature de l’alcool contenu dans le flacon (a)
avec les résultats du test réalisé avec la solution de dichromate de
potassium ? Justifie.

Afin de poursuivre l'identification du contenu des flacons, on chauffe
légérement les solutions vertes obtenues aprés réaction des alcools
contenus dans les flacons (b) ¢t (¢}, On fait arriver les vapeurs des
substances organiques qui se dégagent dans une solution de réactifs
de Fehling a I'ébullition, le produit organique venant du flacon (c)
donne un précipité rouge brique alors que celui venant du flacon (b)
ne provoque pas de réaction.

Attribue chaque alcool au flacon qui le contient.

Ecris '’équation bilan de la réaction de l'ion dichromate en milieu
acide avec lI'alcool contenu dans le flacon (b).

Ecris I'équation bilan de la réaction du permanganate de potassium
en milieu acide avec l’alcool contenu dans le flacon (c).

On donne :

ion dichromate : Cr2O72 (coloration orange en solution aqueuse) ;

Ion chrome (IlI) : Cr3+* (coloration verte en solution aqueuse), ’

Solution 4 :

al

b.

Formules semi-développées et classe des alcools :
CH3-CH, -CH»-CH>0OH : butan-1-ol (alcool prirnajre)
- CH3-CHOH -CH2-CH3 : butan-2-ol (alcool secondaire)
OH
CHs - é—CH 3 : 2-méthyl propan-2-ol
' (alcool terdaire)
CH3
On peut déterminer la nature de 1’alcool cont-el}u dans le fl
car il n’est pas oxydé : c’est donc un alcool tertiaire.
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c. Attribution des alcools aux flacons :
Flacon (a) : méthyl propan-2-ol.
Flacon (b) : butan-2-ol ;

FFlacon (c) : butan-1-ol.

d. Equation bilan de la réaction de lion dichromate avec le contenu de

(c):
3CH3-CHOH-CH3-CHj +Cr,072: +8H*—3CH3-CO -CHa-
CH3 +2Cr3+7H-,0 '

Exercice 5 :

1) La combustion compléte de 3,6g d’un composé organique B de
formule brute C4H,O, donne de l'’eau et un volume V = 4,48L de
dioxyde de carbone. La densité de vapeur de ce composé est2,48.
Dans les conditions de lexpérience le volume molaire vaut
22.,4L.mol!’,

a. Donne I'équation bilan de cette combustion
b. Quelles sont les valeurs de x et y ?
c. Quelle est la formule brute de ce composé ?

2) Quelques expériences réalisées avec le composé B ont permis
d’établir sa structure. Si on verse quelques gouttes de la substance B
dans un tube a essai contenant de la D.N.P.H, on obtient un
précipité jaune. Quels sont les noms et les formules semi développées
que l'on peut envisager pour le liquide B ? :

3) Une solution de dichromate de potassium en milieu acide est réduite
par le composé B. A quelle famille de produits organ1ques B
appartient =il ? Indique le(s) nom(s) que l'on peut retenir.

4) Le composé B est en fait lisomére a chaine linéaire. Indique la
formule semi développée et le nom du corps organique C obtenu dans
la réaction de B avec la solution de dichromate de potassium.

Ecris I’équation bilan de la réaction permettant d’obtenir le composé
C.
5) Le liquide B provient de I'oxydation ménagée d’'un alcool A.

a. Précise le nom, la classe et la formule semi développée de A.

b. Trouve et nomme tous les isoméres alcools de A.

c. Un de ces isomeéres est optiquement actif. Lequel ? Justifie ton
choix.

Ce compose peut-il réagir avec le permanganate de potassium ? Si

oui, écris les demi-équations redox et l’équation bilan de cette

réaction.

On donne : M(H) = 1g/mol ; M(C) = 12g/mol ; M (O) = 16g/mol.
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Solution 5 ;
1) .
a. Equation bilan de la combustion:

) | y
CH,O + (x+2--)0; = xCO2 + 5 H0
- 4 2

B
s /. ety:
 MElEHER CERIETY, Veoy M
= 2 B — —» X =
prm—_ — 'V
np — My, Vo mpg.Vg
avecMg = 29d

= 1-1,
AN:d=248 = Ms*= 71,92g.mo
mg = 3,6g ; Vcoz = 4,48L ; Vo= 22,4L.mol-!.
EOLCIZI;;C:) ?Ainsi Mg = 12x +y + 16 = 71,92 avec x =
La formule brute de B est alors : C4HgO.

2) B donne un précipité jaune avec la D:N.If’.H ' B fest alors un 3]
ou une cétone. D’ou les formules semi-développées possibles ¢
CH3-CH,-CH2-CHO : butefmal
CH;-CH(CH3)-CHO : 2-méthyl propanal
CHj3-CHj; -CO-CH3 : butanone

déh}’de
e B ;

{
|

3) B réduit la solution de dichromate de potassium, B est donc y |

aldéhyde. .
- Les noms que l'on peut retenir alors sont : Butanal et
propanal.

méthy]

4) B est l'isomére a chaine linéaire, soit : CH3-CH2-CH2-CHO : butanal

- Formule semi développée de et nom de C :
CHai-CH2-CH2-COOH : acide butanoique.
Equation bila de la réaction permeftant d’obtenir C :

3CH3-CH2-CH2-CHO+Cr2072- * 8H*—3(CH;5-CH2-CH2-COOH+2Cr3++4H,0

B C
S)

a. Formule semi développée et nom de A:

A: CH3-CH2-CH,-CH,0H : butan-1-ol.
b. Isoméres alcools de A:

CH3-CH2-CH2-CH,0H : butan-1-ol
CH3-CHOH-CH2-CH3 : butan-2-ol
CH3-CCI)-I}£CH3)—CHQOH : methyl propan-1-ol

'
CH3-C—-CH3 : 2-méthyl propan-2-ol
) i)
. CH3 (alcool tertarre)

C.

- L'isomére optiquement actif est le butan-2-ol car il posséde un |

carbone asymétrique.
CH3-CH'*OH-CH,-CHsj : butan-2-ol _
— Ce compose peut réagir avec le permanganate de potassium.
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- Demi-équations redox et équation bilan :
(MnO4- + 8H* + 5e-—  M,2+ + 4H,0)x2 s
(CHs-CHOH -CH,-CH; —  CH3-CO-CH2-CHs + 2H* + 2e)x

bilan : 5CH3-CHOH-CH,-CH3; +2Mn04‘—&5CHg-CO-CH2'CH3 +2Mn2++8H;0

gxercice 6 : Etude de I’Alcool Amylique. e . ] "
L’alcool amylique est un composé couramment utilisé en synthese, !
particulier pour la synthése de I’aréme de banane, lui-méme utilis€ pou
parfumer des médicaments et des boissons. y
La formule brute de I’alcool amylique est de la forme CnHz2n « 2.0' Deux des
isoméres de l'alcool amylique, notés A et B, ont la méme chaine carbonee
et sont des alcools primaires. L’isomére A est optiquement actif;
lisomére B peut réagir avec l’acide éthanoique pour donner un ester
ayant une odeur de banane.

1) On procéde a l'oxydation ménagée dune masse m = 1,72g de

2)

I'somére B par un excés d’une solution acidifiée de permanganate de
potassium. Le produit obtenu est dissout dans de l’eau distillée. On
obtient alors une solution S de volume V = 375ml.
En présence d'un indicateur coloré approprié, on dose un volume
Va=10ml de la solution S par une solution d’hydroxyde de sodium de
concentration Cp, = 2,9.10-2mol.l-'!. Le virage de lindicateur a lieu
lorsqu’on a versé un volume Vy, = 18ml de la solution d’hydroxyde de
sodium.
a. Détermine la concentration C, de la solution S.
b. En déduis la masse molaire et la formule brute de l’alcool
amylique.
c. Lamolécule de A contient un atome de carbone asymétrique.
Qu’appelle t- on atome de carbone asymétrique ?
Ecris la formule semi développée de A ; donne le nom de ce
COmMpoSE.
d. Ecris la formule semi développée de B : donne son nom.
En présence d’acide sulfurique et en chauffant en reflux, on fait
réagir 16g d’acide éthanoique avec 6g de lisomére B. Le composé
organique formé a une masse m’ = 7g.
a. Précise le role de ’acide sulfurique dans cette réaction.
b. Ecris l’équation bilan de la réaction, nomme le composé
organique obtenu.
€. Le mélange initial est-il dans les proportions steechiométriques ?
Sinon précise le réactif limitant, justifie.
d. Calcule le rendement de la réaction.
Données : C = 12 g.mol!; O =16 g.mol-1; H = ] g.mol1,
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Solution 6 :

1
[

1) C,H3,4+20 :(A et B alcools I).
mg=1,72g
OH
S{ lr = 355mE & Solution de bas€ (NaGH)
Vo =10mL,C, =?
{Cb =2,9.10"%2mol .L7?
V, =18mlL ’
a. Déterminons la concentration Ca de la solution S oV
A I’équivalence acido-basique : CaVa = CyVe= C2a= 7y
-3
AN : Cp =2,9.10-%. L1, V, = 18.1073L, Vo = 10-10 L.
D’ou : Ca=5,22.10"?mol.L™1. beate de 1
b. Déduisons la masse molaire et la formule bru e lalcoq)
amylique :

xydation de B :
_, RCOOH + 4M2* + 11H,0.
(acide) = ng,.

Ecrivons 1’équation de l'o
5RCH,OH + 4M, 07 + 12H"
D’aprés ’équation bilan : n(alcool B) = n
[ngznazcava m(B)

M(B) = m@B) = M(B) = v
ng
AN : m(B) =1,72g, Ca =5 22.10"2mol.L™!, V3 = 375.107%L.
D'ou : M(B) = 88mol.L™".
— La formule brute de B :
M(CnH2n+20) = 88 = 14n+18 = 88 = n=5. Donc : CsH,0.

* Définition du carbone asymétrique : (Voir cours).
* La formule semi-développée et le nom de A :

CH,
2-méthylbutan-1-ol

d. La formule semi-développée et le nom de B :
HaC~CH—ChHz~CH,0H

CHa
3-méthylbutan-1-ol

2) m(CH;CO0H) =16g ; m(B) = 6g, m(ester) = m=7g.
a. Role de l’'acide sulfurique: C’est un catalyseur.
b. Equation bilan de la réaction :

H,C-COOH+ Hsc—([:H—CHg—CHon == H,0 +H3c-coo-—(CH2)2-C|iH—CH3
Nom du composé organique : Ethanoate de 3-méthylebutyle.

c. s . - . .. N = x
Vérifions si le mélange initiale est steechiométrique :

Calculons les quantités de matiéres des réactifs :
m(acide) _ 16

n(amde) = m =% == n(CH3COOH) = O,27m01
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(B) _ 6 .
n(B) = 51z = 35 = N(B) = 0,068mol.
n(CH3COOH)> n(B) : Le mélange initiale n’est pas stoechiométrique

et le réactif limitant est ’alcool B.

d. Calcul du rendement de la réaction :

S { m,.: massed esterréellementformée
mun m,: massed esterthéoriquementformée

Calcul de la masse théorique d’ester (On utilise le réactif limitant) :
D’aprés I’équation bilan :

- t m(B) — _m(th) - m(B).M(ester)
n(B) = n(ester) = MB) = Mester; = Mth IR
AN : m(B) = 6g, M(ester) =130g/mol, M(B) = 88g/mol, m, = 7g.
D’ou : my, = 8,86g et r = 0,79 soit 79%.

Exercice 7 :

1)

2)

L'oxydation d'un mono alcool saturé X donne un aldéhyde Y.

L'oxydation de 0,86g de Y par un excés de nitrate d’argent

ammoniacal donne un dépét d’argent de masse 2,16g.

Détermine les formules de X, Y et celle de I’acide formé tout en les

nommant.

a. Ecris les formules semi développées de tous les isomeéres de
position de X.

b. Parmi les isomeéres, quels sont ceux dont les molécules sont

chirales ?

3) Sachant que l'oxydation de X qui a donné 0,86g de Y admet un

rendement de 90%, calcule la masse de X utilisée pour réaliser cette
opération.

On rappelle que le nitrate d’argent ammoniacal se comporte comme
I’'hydroxyde d’argent au cours de la réaction.

On donne : M(H) = 1g/mol; M(C) = 12g/mol; M (O) = 16g/mol ;
M(Ag) = 108g/mol.

Solution 7 :

1)

Formules de X, Y et celle de 1’acide :
R-CHO + 2AgOH — R-COOH + 2Ag + H20O

X
Y. = Pag my, _ Mag. (1)
1 2 My  2Mg,

R a pOLlI' fOI‘IIll_lle : R = CnHQn-r]‘ . D’Ofl M Y ks CnHQn-rl_ CHO.
La masse molaire de Y vaut alors : My = 14n+30.

i o : ._086 _ 216 _ _ o )
elation (1) devient : a0 1083 n=4 = R CaHo

D’ou les formules et les noms de :
Y : C4Ho-CHO : pentanal ;
X : C4Ho-CH,OH : pentan-1-ol.
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Acide carboxylique : CsHg-COOH : acide pentanoique.

2)
tion de X:

a. Formules semi développées de tous les isomeéres de posl
CH,-CH,-CH,-CH,-CH;OH : pentan-1-ol
CH3-CHOH-CH;-CH2-CHs: pentan-2-ol
CH3-CH,-CHOH -CHz-CHa: pentan-3-ol

b. La molécule chirale est: CH,-"CHOH-CH;-CH2-CHas.

3) Equation-bilan de la réaction d’oxydation de X :

CaHg-CH,0OH + %oz—» CsHo-CHO + H20

masse de X pur) :
M x.my
My
88g.mol! ; My = 86g.mol-'.

- Masse pratique de X (=

n n m my
._&z_tﬁ__i'.z__}.: myx =
1 1 My A'fy

AN : my = 0,86g ; Mx =
D’owl : my = Mxpur = 0,888
— Masse de X utilisé :

My yur MY pur
r=——/—"= Mximp. = — . °
"lxlmp ur
= 0 980
] e

A.N:my = 0:86gs = 90% = 0390 D’ou mxu‘mpur

ne substance organique A formeée
0,6081g d'eau ct 1,1905¢g

Exercice 8 :
La combustion compl¢
de carbone, d’hydrogene ct d’oxygeéne p

de dioxyde de carbone.
1) Quelle estla composition centésimale de cetLe substance ?
2) Quelle est sa formule brute si sa densité de vapeur par rapport a Vair

est 2,56.
3) Trouve tous les alcools iSomeres

4) L'oxydation ménage de A par une so
de potassium (KMnQO4) conduit a un composé B. B donne un précipité

jaune en presence de la DNPH, mais ne réduit pas la hiqueur de
Fehling. Quelles sont les natures de B et A. En déduis la formule

semi-développée de A.
5) A présente-t-il des
Donne les représentations spatiales.
6) Ecris les équations bilan des réactions
les oxydants suivants : KMnOas; K2Cra207; Oa.

te de 0,5000g d'u
roduire

et les nommer.
lution acidifiée de permanganate

stéréo-isoméres de configuration ? Pourquoi ?

d’oxydoréduction entre A et

Solution 8 :
Données : m(A) = 0,5000g, m(H20) = 0,6081g, m(CO2) = 1,1905¢g.

1) La composition centésimale massique :

0 = 100.mc
= £ mA) o= 300.m(C0O,) T
c= 12.m(C0,) oL = ll-m—(A) . Donc %C = 64,94
44
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e 100.“1”

0, —
%H = =T = gl = 100m(H20) %H = 13,51
— e o 2m(H30) LS 9.m(A) ORE s ' :
B 18

—~ La étant formée seulement des éléments carbone, hydrogéne et
oxygene, on en déduit :
%C + %H + %0 = 100 = %0 = 100 - (%C + %H).
AN : %0 = 21,55.

2) La formule brute du composé A :

d= % = M =29.d doncM =74,24g.mol™!.

12y 16z _ M T _ .
A(CxHy0,;) : 3 = g0 = o= = 1o5. AN: x=4, y=10, z=1.
La formule est donc : C4H,,0.

3) Les formules semi-développées possibles :
H,C—CH,—CH,—CH,OH  H;C—CH—CH,OH

butan-1-ol CH, 2-méthylpropan-1-ol
H,C—CH,-CHOH—CHj, H3C—COH—CH,
butan-2-ol CH, 2-méthylpropan-2-ol

4) A s’oxyde en B.
— Nature des composés A et B :
B réagit avec la DNPH mais pas avec la liqueur de Fehling, donc :
B est une cétone et A est un alcool secondaire.
— Deéduction de la formule semi-développée de A :
A : CH3-CHOH-CH»-CHs
S)
- A présente des stéréo-isomeres de configuration parce qu’il contient
un carbone asymétrique. CH3-*CHOH-CH,-CH3s.

— Les représentations spatiales :
HsCo> HsCo

e C G
HO™™ / \ / \OH
H

H
HaC CHj,

6) Les équations bilan des réactions d’oxydoréduction :
* S5CH3-CHOH-CH2-CH3+2MnO4+6H*—S5CH3-CO-CHa-
CHz +2Mn?2++8H;>0
* 3CHj3;-CHOH-CH>-CH3 +Cr2072-+8H*—3CH3-CO-CHa>-
CH3+2Cr3++7H>0
* CH3-CHOH-CH2-CH3 + %2 O2 — CHz3-CO-CH2-CH3z + H:2O.
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1)

2)

Exercice 9 : Hydratation d’

e

u - v
n alcéne. de. On obtient deux

SUbl Une y ] ili C

?Slgi)éols B et B’ (B en quantité .prépondérante). Ces deux
S et on cherche a les identifier. .
B et B’ sont mis en présence dun oxydant : B n'est pas oxydé alors
que B’ S’oxyde en un composé D qui réagit avec le réa_cuf de Schiff.
ﬁ;fc.ise la classe des deux alcools B et B’; en déduis 1a formule de
céne A sachant que celui-ci contient cinq carbones-

Le rendement BIObZJ de passage de A a chst 8%. Calcule la masse
d’alcéne nécessaire a la préparation de 10g de D. , : ;
A coté de D, on note la présence d’'un compos€ organique€ a fonction
acide E. Précise la formule et le nom de E. 2,048 de E et 0,80g
d’hydroxyde de sodium réagissent mole a mole. Cette expérience
permet-elle de vérifier la formule brute de E ?

Solution 9 :

1)

Classe des deux alcools:

L’alcool B ne subit pas d’oxydation ménageée :
tertiaire. _
L’oxydation de B’ donne un composé D qui réagit avec le réactif de
Schiff : D est donc un aldéhyde et B’ un alcool primaire.

Formule de I’alcéne A :

B est donc un alcool

a. L’hydratation de A donne un alcool primaire et un alcool tertiaire.

b.

L'un des carbones doublement lié est donc en bout de chaine et
lautre porte une ramification. D’ou la formule semi-développée de
A: CH3-CH2-CH(CH3)=CH2.
Masse de l’alcéne nécessaire pour préparer 10g de D :
CH3-CH,-CH(CH3)=CH2 + H.0 — CH3-CH2-CH(CH3)-CH20H

A B’

CH;-CH,-CH(CHg)-CH20H  + 02— CH3-CHa-CH(CHa)-CHO+H20
B D

CH3-CH>-CH(CH3)=CH: + %Og——) CH3-CH2-CH(CH3)-CHO

A D
La relation stcechiométrique donne : na = np
m Msm

Mp Mg, Mp

AN : Ms = 70g.mol-!; Mp = 86g.mol-!; mp = 10g

D’ou : ma = 8,14g. )
Cette masse correspond a la masse du produit A pur appelee
masse pratique mp.

— Masse de F impure obtenue :

La masse d’alcéne nécessaire, appelée masse théorique (mn.) est
telle que :
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2)

Rendement : r="2 — . _ me
Mep i r

ANN:ma=28,14g =mp; r = 8% = 0,08
D’ou : mwn = 101,74g.

-~ Formule et nom de I’acide E :

Si l'oxydant gst én exces, l'aldéhyde s’oxyde a son tour pour
donner un acide carboxylique E de formule : CH3;-CH2-CH(CHs)-
COOH : acide 2-méthyl butanoique.

- Vérification de la formule de E :

E et ’'hydroxyde de sodium réagissent mole 4 mole, on a alors :
mg

- mg _
neg =~ naoudezm_t";,—s= ME=MT":€
AN : Ms = 40g.mol-!'; mg = 2,04g ; ms = 0,80g
D’ou : Mg = 102g.mol-!.
La formule générale des acides carboxylique est CnH2,0x.
Dou:Mg=14n+32=102 = n=5.
La formule brute de I’acide est donc : CsH,002 qui correspond bien
a la formule brute de la formule semi-développée trouvée en haut :

cette expérience permet donc de vérifier la formule de E.

ExercicelO : Identification de composes.

Un hydrocarbure oxygéné A contient un atome d’oxygéne par molécule.
La combustion compléte d'une masse m de A produit 1,47g de gaz
carbonique et 0,60g d’eau. La densité de vapeur de A vaut 2,96.

1)
2)

3)

4)

Détermine la formule brute de A.

Trouve la formule semi-développée de tous les isoméres du composé

A sachant que A donne un précipité jaune avec la DNPH.

L'oxydation de A par une solution de dichromate de potassium

(K2Cr207) donne un composé B a chaine linéaire, ayant des propriétés

acides.

a. Identifie A et B. Normnme les.

b. Ecris les demi équations électronique et l’équation bilan de la
réaction.

L'un des composés trouvés dans la deuxiéme question est a la fois

isomére de fonction et de chaine du composé A. Ce composé sera

noté D.

a. Identifie ce composé D. Nomme le.

b. Donne la formule développée, le nom et la classe de I’alcool qui
donne D par oxydation.

c. Une solution de cet alcool peut-elle étre optiquement active ?
Justifie.

M(C) =12g/mol ; M(O)=16g/mol ; M(H)=1g/mol.
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e ;
)"’O 60g’ a = ‘-"996 ;

Soluti.on 10 : Donnés : A(CH,0), m(CO;)=1,478, m(H20
1) Determination de la formule brute de A -

12.mcg 2Z.m
Mme = Ta L= 0,409 ; my =——l—;33 =0,07g.

La loi des proportions définies permet d’écrire€ * . 29.d (2) ;
Exprimons la masse molaire : M(CxH)-O)"lQ,'x-FYT 12; (1)
Formons wun systtme avec les équatio
L
{ 0,40 0,07 )
12.x+y+ 16 = 86 . CsH100.

La résolution donne : x=5 et y=10. La formule es}}:i g 5

2) Les formules semi-développées des isomeres s 1;;1 DNPH alors, A est
Puisque le composé A donne un test positif avec j-développees sont
un aldéhyde ou une cétone. Ses formules scrml

donc : CH,—CHO
= N _CHO H c—HC- 2
H3C—CH,=CH,—CH,—CHO  HyC—CH,—CH—CHO He® ™ -
H,C
CH 2

HaC CHs
3)
a. Identification et nom des composés AetB: = 5 f
B est un acide carboxylique a chaine carbonée lin€aire donc A est

un aldéhyde a chaine carbonée linéaire aussi :
H3C—CH,—CH,-CH,-CHO (A), pentanal
H,C-CH,-CH,-CH,-COOH (B), acide pentanoique
b.
* Les demi-équations électroniques :
{Cr207' +14H* + 6e~ - 2C3* + 7H,0 (1)
A+ H,0 - B+ 2HY +2e” (2)°
* L’équation bilan de la réaction : En ajoutant les équations (1) et (2)
on obtient I’équation bilan de la réaction:
3A+Cr,05" +8H' - 3B + 2C3* + 4H,0.
4) D est isomeére de chaine et de fonction de A :

a. Identification et nom de D :
 GH
H3C—CH-CO—CHj3; : (D) 3 -méthylbutanone
b. Formule développée, nom et classe de I’alcool :

" H H OH H
H— &—E & _py Alcool tertiaire

'1' l—ll 3 -meéthylbutan -2 -o|

i
!

Ho
H-C-H
H
€. Activité optique dune solution de I’alcool : Oui une solution de cet

alcool peut étre optiquement active parce que la molécule posséde un

carbone asymétrique, elle est donc chirale,
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AMINES

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Définition - Formule et Structure

1-1- Définition et formule : On appelle amine un composé azoté qui

dérive forrnellern?nt de I'ammoniac par remplacement d’un ou plusieurs
atomes d’hydrogéne de I'ammoniac (NH3) par un ou plusieurs radicaux
alkyles (R-) ou aryles (CgHs-).
* Leur formule générale est R-NHj.
*+ La fqrmule brute générale des amines a chaine carbonée
saturée est CyHan1-NHs ou €, H,, 3N avec n € IN".
Exemple : - pourn = 1, on a : CH3-NH ;
Pour n = 2 on a : C,Hs-NH, ou CH3-CH,-NH»
1-2- Structure :
La couche externe de l'atome d’azote comporte un doublet d’électrons
libres et trois électrons célibataires. Il peut ainsi établir trois liaisons de
covalence avec trois autres atomes, et il lui reste le doublet libre
représenté sur l'atome d’azote par un tiret (-) ou par deux points (..). Ce
doublet libre fait des amines des réactifs nucléophiles.
Dans une amine, l’atome d’azote et les trois atomes qui lui sont liés, sont
au sommet d’'un tétraédre.

N N
‘ \H ‘ \R
HE- 8 AN 2

Ammoniac Amine

Activité 2 : Classes d’Amines, Nomenclature.
2-1- Classes : :
Selon le nombre de groupes carbonés portés par l’atome d’azote, on
distingue trois classes d’amines :
*  Les amines primaires de formule générale R-NH;.
Exemple : CH3-NH2
*  Les amines secondaires : Ri-NH-Ro.
Exemple : CH3-NH-CHzs
* Les amines tertiaires : (RiR2R3)N,
Exemple : (CH3)sNH

2-2- Nomenclature : . : |
* Amine primaire : Leur nom s’obtient a partir de celui des alcanes en

remplacant le «e» final par la terminaison « amine » précédée, si
nécessaire, par le numéro du carbone .fonctionnel.

CHs-NH, : méthanamine ou méthylamine.

CH;3-CH,-NH, : éthanamine ou éthylamine.

CH3z— cH —CH>—=NNH> 2-méthyl propa:n—l—arni:nc:
L]

CH 3
CH3 ~CH — CH 3 : propan-2-amine CH3-CH>-CH —CH3 . butan-2-amme
‘i\THz 'E\—H'\
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- —ariine
CHz— CH <UH 5 =N, 2.meéthyl propan-1-3
C‘l_-'i3
N]"'I;\_ sl
; . arriiry
CH3 - C—CH3  2.methyl propan-2-
.

CH 3
*  Amines secondaires et tertiaires : R qui. a la plus longue ?hain'e.
= On cherche d’abord le groupe on forme le nom de 13111111&
- carbonée. A partir de cette chain¢, o0
Primaire correspondante.
= Les noms des autres groupes car ios
donnés avant celui de I’E'H}me" P z’azote
indiquer qu'’ils sont liés a I'atome ts sont identiques.
amines tertiaires dont les substituants bstituants portés pay
N.B: Pour les amines tertiaires les Sudi alphabétique
I'atome d’azote doivent étre nommeS_s par Oal afla_nl':l)ine ou N_n.—léth 1
Exemple : CH;-CH,-NH-CHs : N-méthyl € )
éthylamine ) | . »
CHj-CH,-NH-CH,-CHj : N-éthyl ethyla_mme ou diéthylamine
CH3—CH,-N-CH3 N-éthyl N-méthyl éthanamine
C¥3 -3 —CH3 triméthylamine
CIi3 .
CH3— CH-NH—CH3 N-méthyl propan-2-amine
(':-H3 )
H3C—-CH2-I}I—CH3 : N,N -diméthyléthanamine
CH,

bonés liés a I'atome d’azote son
dés de la lettre « N-» poy,.
ou de N,N-di.. pour Jeg

Remarque :

* Dans le cas ou il y a plusieurs fonctions chimiques dans une

molécule et la fonction amine n’est pas prioritaire, on la désigne par
le suffixe « amino »,

Ordre de priorité de quelques fonctions chimiques :

Acide carboxylique - Aldéhyde (oxo) - cétone (ox0) — alcool (hydroxy)
— amine (amino) - liaison multiple.

NH,

—QOOH: acide - 3 - aminobutanoique

Activité 3 : Caractére B
3-1-Caractére basique :
3-1-1-Action d’un proton : L

asique et Nucléophile.

: IR Lo ) : ’ ,do_.
- basique limitge. dfmnes sont le siége d'une réaction aci
: _R'NHQ +HO — R-NH;-



R-NH-R'+ H2O — R-NH,-R’+ OH-

RR'R”NH + I'{‘QO N— RR’R”NH* + OH-

3.2- Caractere nucléophile : Action d : ’ les
ines (= réaction d’Hoffman). es halogénures d’alkyles sur

: Un.Cen?"e rlCh((ij’en electrons est appelé centre nucléophile. Dans les
amines atﬁmeh.laz_()te portant un doublet d’électrons libres constitue un

centre nucleophile : les amines sont donc des réactifs nucléophiles.

La fo@ule genérale des halogénures d’alkyles est R-X ou X est un atome
d’halogéne (Cl, I, Br ou F).
/\

— 5"‘ 8-
R—NH2 * HaC—I' —— R—NH] + I
CHsy

Activité 4 : Préparation et Utilisation.
4-1- Prép‘aration : I existe deux méthodes de préparation des amines.
4-1-1- Méthode d'Hofmann_: Cette méthode est basée sur le caractére
nucléophile des amines et de 'ammoniac. Elle consiste a faire réagir a
chaud un halogénure d’alkyle sur de I'ammoniac ou sur une amine vers
300°C. On obtient un mélange des trois classes d’amine.
R-X + NH3— R-NH2 + HX.
R-X + R-NH2— R-NH-R + HX
R-X + R-NH-R — (R)3X + HX
Avec les amines tertiaires, on obtient des sels d’ammoniac tétra
substitués appelés sels d’ammonium quaternaires trés stables.
R-X+(R)3l— (R)4I+ + 1.
Exemple: C2Hs-1 + NHs;— CyHs-NH. + HI

Iodoéthane
4-1-2- Méthode de Sabatier :
C'est l'action d'un alcool sur l'ammoniac vers 300°C en présence de
thorine (ThO,). Comme avec la méthode d'Hofmann on obtient un
mélange d'amines.
R-OH + NH3;— R-NH:; + H20.
R-OH + R-NH;— R-NH-R + H20.
R-OH + R-NH-R — (R)sN + H2O.
Exemple: CoHs-OH + NHz;—  CoHs-NH2 + H20

4-2- Utilisations :

Les amines interviennent dans la synthése de beaucoup de composeés

dont : les médicaments et les fibres textiles de haute qualité (les nylons).
~ Laniline (C¢Hs-NH2) entre dans la composition de nombreux

colorants.
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ORCEMENT
EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENF

Exercice Tin
: N . i les pourcentageg .
La-nalySe dun échantilion d'une amine a fourn n

Ill;asse SUivants :%C = 61,02 ; %H = 15,25.

2. En déduis 1a formule brute de cette am-ine.‘ des. ‘Possib
b. Donne les différentes formules semi développ p es

no e- i . o . _ .

2) On Cg;rzidélrees I’amine secondaire A..ECTIS lcq?at:;::ine 22;2 ge I3
réaction qui accompagne la dissolution de cet f]e e Deau'
Quelle propriété des amines cette réaction met- € ce :

3) On fait agir l'iodo éthane sur A. _

’a. Ecris lg’équation bilan de la réaction et nomme le COmPpose obteny,
b. Quelle propriété des amines cette réaction met-elle en €vidence 7
On donne : M(H) = 1 g/mol ; M (C) = 12 g/mol ; M(N) = 14 g/mol.

Solution 1 :
1)
a. Formule brute de I’amine :
%N = 100 - (%C + %H) = 100 - (61,02 + 15,25) = %N <

23,73%

D’apres la loi des proportions définies, on a :

14t _ M _ _ 1400 _ "
wN oo dvect=1 = M 2373 _ 29g.mol-1.

La formule brute geénérale des amines est - CaHa2n .3 N.
M=14n + 17 =59 = n=23
D’ou la formule brute de I'amine : C3HgN.
b. Les différentes formules semi-développées et noms -
CHjs -CH,-CH, -NH, : pPropan-1l-amine.
CH3 =-CH -CH3; : propan-2-amine
1
NH,
CHs -CH,-NH-CH3 : N-méthyl éthanamine.
CH3 -N-CHj3 triméthvlamine
1
CH3
2) A :CH;-CH,-NH-CH; .
— Equation bilan de la dissolution de A dans l'eau:
CHs -CH2-NH-CH;3; + H,O0 — CHs -?H2‘NI‘_I2+-CH3 + OH-
Cette réaction met en évidence le caractére basique des amines.
3) ) )
- ' : i A avec l'lodoéthane -
a. Equation bilan de la réaction de b |
CH3—CH,-NH—CH3 -~ C,HsI — CH3—CH, 2“§H3 * HI
RS
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Nom du composé obtenu
CHJ"’CHQ_*}}" —CH3 N-ethyl N-methyl éthanamine
GyH 5
b. Cette réaction met en évidence le caracteére nucléophile des
amines.

Exercice 2 : )
pour déterminer la formule brute d'une amine saturée, on soumet a
I’'analyse 15g de cette amine ; on obtient 2,9g d’azote.

1) Détermine la masse molaire de l'amine et en déduis sa formule
brute.

2) Donne les différentes formules semi développées possibles en se
limitant aux amines primaires et tertiaires. Nomme-les et précise leur
classe.

3) L’amine en question ne réagit pas avec les chlorures d’acyles. Quel
est le nom de cette amine ?

4) Par action de l'iodométhane sur cette amine on obtient un précipiteé.
Ecris l’équation bilan de la réaction et indique la propriété des
amines mise en jeu dans cette réaction.

On donne : M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = 1g.mol-! ; M(N) = 14g.mol-1.

Solution 2 :
1)
— Masse molaire de 'amine :
La formule brute générale des amines est : Co,H2n+3 N
La loi des proportions définies donne :

14¢ _ M
— =—ayec L=l
my my
14 - . -
= M = mm". A.N:ma=15g; my =2,9g. D’ou : M = 72g.mol-1.
N

— Formule brute de A :
Elle est de la forme : C,H2n+ 3 N
M=14n + 17 =72 = n =4. D’ou la formule brute de A : C4HN.
2) Formules semi-développées et noms des amines primaires et
tertiaires possibles :
— Amines primaires :
CH3-CH3-CH2-CH2-NH3 : butan-1-amine.
CH3 —CHZ-(IZH—CH:*, © butan-2-amine

NH»
CH3— CH-CH>—-NH> 2-méthyl propan-1-amine
('3H3
NH->H
CH3 - ('?— EH 3 2-meéthyl propan-2-amine
éHg,
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- Amines secondaires :
CH3-CH»2- CH2-NH-CH3 : N-méthyl propanamine
CHj3-CH2-NH-CH>-CH3 : diéthylamine
CH3— CH-NH—CH3 N-méthyl propan-2-amine
!
CH3
3) L’amine qui ne réagit pas avec les chlorures d’acyles est l'amine
tertiaire, soit le N,N-diméthyl éthanamine :

CH3j3
4) Equation bilan de la réaction de cette amine avec l'iodométhane :
CH3
CH3—-CH?_—I;C-CH3 - CH3] ——— CH3—CH2—I:\':CH3 + 1"
CH3 CH3
La propriété des amines mise en évidence le caractére nucléophile des
amines.

Exercice 3 : détermination de la formule d’une amine et obtention

d’un amide.

Pour déterminer la formule brute d’une amine saturée, on dissout 0,59

de l'amine dans un peu d'eau puis on ajoute une solution d’acide

chlorhydrique de concentration 0,5mol.L-1.

L’équivalence est obtenue pour 20cm? de la solution acide.

1) Ecris I’équation bilan de la réaction entre les solutions d’amine et
d’acide chlorhydrique.

2) Calcule la masse moléculaire molaire de l'amine et en déduis sa
formule brute.

3) Ecris les formules semi développées des amines 1SOmMeres possibles.
Précise leur nom et indique la classe d’amine a laquelle appartient
chacune d’elle.

4) A garﬁr de l'acide éthanoique ou de l'un de ses dérivés et 'une des
amines précédente (on choisira I’amine primaire ayant une chain€
c?rboné§ linéaire) on peut obtenir un amide. Ecris une réaction
d’'obtention de ce dérivé. La molécule de I'amide obtenu posséde un
:c:)tl{ important en biologie, identifie- le (formule semi développée et

m).

On donne : M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = 1g.mol-! ; M(N) = 14g.mol"".
Solution 3 :

Données : mg = 0,59qg : C.= =

_ ,59g ; Ca=0,5mol.L7!; V=2 3

1) Equation bilan de la réaction : Ojcus
R - NH + Cl- '

2) 2+ (H30%,CI") — R— NH} + H,0 + CI™.

Calcul de la masse moléculaire molaire :
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A T'équivalence, il y a égalité entre les quantités de matiére d’acide
(na) et de base (ny).

=N, == =CaV, =M= : M= ik
nb a M a:* a " Cﬂ-Vﬂ. AN . M_SgngI .

- Déduction de la formule brute de ’'amine :

Utilisons la formule brute géneérale des amines : C,,H,,43N.
M(C,H2,,4+3N) =14n+17=50—=n = 3.
D’ou la formule brute : C3HgN.

3) Les formules semi-développées, classes €t noms des amines :

propan-1-amine CH. |
(amine primaire) 3 , . ,CH3 : :
propan-2-amine N,N-diméthyl méthanamine
H3C—CHy;—NH—CHj, (amine primaire) ou triméthylamine
N-méthyl éthanamine (amine tertiaire)

(amine secondaire)
4)
- Equation bilan de la réaction :
CH3-COOH+CH3-CH,-CHy-NHy,— CH3-CQ-NH-CH2-CH2-CH3+ H-»O0.
- Identification du motif : -CO-NH- : C’est la liaison peptidique.

Exercice 4 : Détermination de formule brute.
On soumet a l'analyse élémentaire 0,45g d'un composé organique azoté
gazeux. Sa combustion produit 0,88g de dioxyde de carbone et 0,63g
d’eau ; par ailleurs, la destruction d'une méme masse en l’absence totale
d’azote conduit a la formation de 0,17g d’ammoniac NHs.
1) Détermine la composition centésimale du composé ? Contient-il de
l'oxygéne ?
2) Sachant que, dans les conditions normales de température et de
pression, la masse volumique du composé est voisine de 2g.L-1.
a. Calcule une valeur approchée de sa masse molaire.
b. Détermine sa formule brute. |
3) Cette formule brute vous fait penser a quelle famille de composé
organique ?
a. Donne les isoméres correspondants.
b. Cite et explique les principales propriétés chimiques de cette
famille.
M(C)=12 g/mol ; M(0)=16 g/mol ; M(N)=14 g/mol ; Vo =22,4 L/
mol.

Solution 4 : ‘
1) Composition centésimale massique du compose :

300. 100.my,0
%C = __# = 53,33 ; %H = ——*==15,56
: Mg e} .
1400.myy
o/N = 100.m _ 14myy, AR O (O o
/ON = —-_!!. avec MmN <= 17 = /ON 17"’13 31,11

ng
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M |

0%C + %H + %N = 53,33+ 15,56 + 31,11 =

contient donc pas un autre élement. 100. Le SO s
2) POSE ne
" a. Valeur approchée de la masse molaire :
m
45 = m M =
V:nlgo =P Ve M. Vo
AN:p=2g/L;Vo= 22,4L.mol!. D'ou : M = 44 g
b. Formule brute du composc . Elle est de la form:3 .g'énol‘].
D’aprés la loi des proportions définies, on a : + SHN,
12x = _}L. = lf_f- = _5_1- . —] — =
e WA wN 100 2, y=7, t=11. La formule bryte 4, ,
CoH7N amine .
3)

a. Isomeéres correspondants :
CH3-CH2-NHa : éthylamine ; CH3-NH-CHs3 - diméthylamj_n
b. Les principales proprictes chimiques des amines - &
_ Caractére nucléophile :
CH;3-CHy-NH2 + CHs:-I — CHB‘CHQ-NH_CHB + HI

- Caractére basique :
CHs-CH,-NH; + HoO —  CHs-CH2-NHs* + OR-
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ACIDES CARBOXYLIQUES ET FONCTIONS DERIVEES .

SYNTHESE GENERALE : _
Activité 1 : Les Acides Carboxyliques : Définition, Formule Générale,
Nomenclature. Pt

1-1- Définition : Un acide carboxylique est un composé orgamque
contenant le groupe fonctionnel carboxyle -COOH.

Leur Formule générale est : R-COOH ou RCO;H. R peut-étre un atome
d’hydrogéne, un radical alkyle ou aryle.

La formule brute générale des monoacides carboxyliques saturés est
CoH2n+1COOH ot n € N, ou encore C,H2,02 avec n € N°.

exemples : HCOOH, CH3-COOH.

On distingue les monoacides carboxyliques qui contiennent un seul
groupe carboxyle -COOH, et les polyacides qui en contiennent plusieurs.
1-2-Nomenclature : Le nom dun acide carboxylique s’obtient en
remplacant la terminaison « e » de ’alcane correspondant par « oique » et
en faisant précéder le mot ainsi obtenu du mot acide.

Exemples :

HCOOH : acide méthanoique ; CH3-COOH : acide éthanoique ;
CeHs-COOH : acide benzoique.

1-3- Structure :

o L’atome de carbone du groupe fonctionnel carboxyle est

s

-¢o-n trigonal. Le groupe carboxyle a une structure plane.

Activité 2 : Les Dérivés d’Acides Carboxyliques : définition, formule
générale, nomenclature, obtention.

La formule générale des fonctions dérivées est : R-CO-Z.

2-1- chlorures d’acyles :

2.1-1- Définition : On appelle chlorure d’acide ou chlorure d’acyle le
dérivé résultant d'un acide carboxylique par remplacement du groupe
hydroxyle -OH de l’acide par un atome de chlore.

Leur formule générale est : R-COCI. Et leur formule brute est C,H2,-10Cl.
2-1-2- Nomenclature : Les chlorures d’acyles se nomment en faisant
suivre le mot «chlorure de» du nom de '’hydrocarbure dont ils dérivent et
en remplacant le « e » final de ce nom par « oyle ».

Exemples : HCOCI chlorure de méthanoyle ;

CH3-COClI chlorure d’éthanoyle ;

CH3-CH(CH3)-COCI chlorure de méthylpropanoyle ;

CeHs-COCI chlorure de benzoyle.

COCI-COCIl : chlorure d’éthanedioile.

2-1-3- Préparation : On prépare les chlorures d’acyles en faisant réagir
lacide anhydre avec un réactif chlorurant : le chlorure de thionyle
(SOCLy),; 1e pentachlorure de phosphore(PClsjou le trichlorure de
‘Phosphore(PCls). Les équations bilan de ces réactions sont :

R-COOH + soCl,— R-COCl + HCl + SO2
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R-COOH + PCls— R-COCl + HCl + POCI;

3R-COOH + PCl3— 3R-COCI + H3PO; |
2-1-4- Passage inverse : Hydrolyse des chlorures d’acyles.
R-COCl + H,O0 — R-COOH + HCI

Exemple : CH3-COCl + H;0 — CH3-COOH + HCI

2-2- Les anhydrides d’acides : :

2-2-1- Definition : On appelle anhydride d’acide un composé I_'éSUItan
de I'élimination d’une molécule d’eau entre deux acides carboxthues. ls
sont liquides ou solide a température ordinaire.

Leur formule générale est : R-CO-O-COR’. Leur formule brute générale_
est CnHQn-203.

Ils sont caractérisés par la fonction chimique —CO-O-CO-.

2-2-2- Nomenclature :

Anhydride symétriques : R-CO-O-COR ou (R-CO),0.

Leur nom s’obtient en remplacant le mot acide par anhydride dang
le nom de l'acide carboxylique correspondant.

Exemples: H-CO-O-CO-H : anhydride méthanoique
CH3-CO-0O-CO-CH3 anhydride éthanoique ;

(CHs-CH(CH3)-CO)20 : anhydride 2-mhyl propanoique

Anhydride mixte : R-CO-O-COR’,

Leur nom est obtenu en faisant suivre le mot anhydride des nomg
des deux acides carboxyliques correspondants amputé duy mot
acide, séparé€ par un trait d’union ou du mot « et » et cités dans
I'ordre alphabétique.

Exemple : H-CO-O-CO-CH; anhydride ¢thanoique-méthanoique
CH3-CH2-CO-O-CO-CHj; anhydride ¢thanoique et propanoique.

2-2-3- Préparation :

A partir des chlorures d’acides :

On fait agir le chlorure d’acyle sur un acide carboxylique ou sur

son carboxylate de sodium.

R-COCI + R-COOH — R-CO-O-COR’ + HCI

R-COCl o R’-COONa — R-CO-O-COR’ + NaCl
Carboxylate de sodium

Exemple : CH3-COCl + CH;-COOH — CH3-COO-CO-CH;j; +#
HCI

— A partir des acides carboxyliques :

*

Par déshydratation intermoléculaire : Elle se fait en présence de
décaoxyde de tétraphosphore (P4O10) comme catalyseur. ‘
Préparation des anhydrides symétriques : Elle se fait pa
déshydratation de deux acides carboxyliques identiques.
P4O1o ‘
2R-COOH — R-COO-CO-R + H-O.

Exemple : 2CH3;-COOH —s (CH3-C0),O0 + H,0
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+ Préparation des anhydrides mixtes: Elle se fait par
déshydratation de deux acides carboxyliques différents.
P4O1o

R-COOH + R-COOH — R-COO-CO-R + H;0. |

Exemple : H-COOH+CH;-COOH — H-COO-CO-CHs + H20

e Par déshydratation intramoléculaire :
Elle est facilitée par la proximité de deux fonctions acide
carboxylique appartenant 4 une méme molécule. Elle se fait
par chauffage et on obtient un anhydride cyclique.

ol = ©
~OH 150°C S T = il
-C-OH ———> - 2
1]] "
: Q o
acide benzéne 1.2-dioique anhvdride phtalique

2-2-4- Passage inverse : hydratation des anhydrides d’acides.
R-COO-CO-R’'+ H,O — R-COOH + R-COOH
Anhydride mixte
R-COO-CO-R + HO — 2R-COOH
Anhydride symétrique

2-3- Les Amides :

2-3-1- Définition :

On appelle amide un composé résultant des acides carboxyliques par
remplacement du groupe hydroxyle -OH par —-NRR". -
Leur formule générale : R-CONH,; (amide non substitué), R-CONHR’
(amide N-substitué),

R-CONR’R” (amide N, N-substitué). Leur formule brute générale est
CnH2n-10ON.

2-3-2- Nomenclature : _

- Le nom des amides non substitués est obtenu en remplacant la
terminaison « oique » de 'acide correspondant par « amide ».
Exemples : CH3-CH,-CONH> : propanamide ;

CH3-CH(CH3)-CONH2 : 2-méthylpropanamide.
CeHs-CONH3 : benzamide.

- Le nom des amides substitute est obtenu a partir du nom de
I’'amide non substitué en faisant précéder son nom de N- suivi du
nom du groupe substituant, et N,N-di pour les amides
disubstitués ayant ses deux substituants identiques.

Exemples :
CsHs-CONH-CHj3 : N-méthylbenzamide.
CH3-CH(CHg3)-CON(CHs)2 : N, N-diméthyl-2-méthylpropanamide.
CH3-CH,-CH,-CH(CH3)-CO-NH-CH2-CH3 ! N-éthyl 2-
méthylpentanamide.

_ 0O
S C:N/CHs N-éthyl N-méthy! éthanamide

~CH»—CHj
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’:.5\— C_: © CH nfa“!"‘idr '
s ;~CH3 N-ethy] N-methy! b€ rer les amidey

4 *—-ﬁ.,_cH:-CHJ ( J'r(j.'P“ i
2-3-3- Préparation : . On PCUO'! ) du (ttill)())fylf,,_&
— A partir des acides carboxyuque;().o a 30 action de lacide
non substitués par thermolyS® © ., ar
d’ammonium correspondant ob
carboxylique sur l'ammorac.
R-COOH + NH;— R-COONH:
R-COONH,— R-Cow .
+ H2
bilan : R-COOH + NH;— R-CONH? + H20
Cette réaction est lente. _CONHz ™ ‘
Exemple : CH3-COOH + NHz— (;rn}‘hine primaire qt un acide
N.B : La réaction entre un¢ 11cyl ammonium qul par
carboxylic?uerea;oxfne un carboXy late d'2llf
déshydratation donne un amide
N-substitué. ,
N R-COONHsR-

R-COOH + R-NH:— . o
R-COONH3R' — R-CONH-R’ + 172

R’ + H20

' ’ -CONH-
bilan : R-COOH + R-NHz— R-C )
bilan : R CO 0N OOH + Catls-NHs — CHy-CONF-Cafls 0

[ d’acides : .
pany e e d’obtenir les amides par

Les chlorures d’acyles permettent
réactions totales, rapides €t exothermiques.

o Préparation des amides non substitues :

R-COCl + NH;— R-CONH2 + HCI
Exemple : CcHs-COCl  + NH; — CesHs-CONH2 + HCI

Chlorure de benzoyle benzamide

Préparation des amides substitués :
La préparation des amides monosubstitucs se fait par action

des chlorures d’acyle sur une amine primaire.

R-COCl + R-NH;— R-CONH-R’ + HCI

Ou encore : R-COCI+2R-NH,— R-CONH-R’ + (R’-NH;3*+Cl)
Exemple : CH;-COOH + C¢Hs-NHz— CHj-CONH-CeHs + HCI
Par action d'une amine secondaire sur un chlorure d’acyle, on
obtient un amide NN-disubstitué.

R-COCI + R-NH-R” — R-CONRR” + HCI

- A partir des anhydrides d’acides :

. Prép]_\:;lration des amides non substitués :
i -C(?-O-CO-R + NH;— R-CONH; + R-COOH
. E}:girgtmn des amides substitués :
Exem—pl—eC.CIE:i+R’-NHg-——>R-CONH-R’+R—COOH. Réaction totale:
* (CH3-CO)20+C,Hs-NH,— CH3-CONH-C,Hs+ CHs-COOH
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4 LES ESTERS :

4-1- Déﬁnition_: Un ester est un composé résultant de la réaction
entre un acide carboxylique avec un alcool. Leur formule générale :
R-COO-R’ et leur formule brute générale est C,H2,05.

La fonction chimique -COOQ-,
2-4-2- Nomenclfture : Ltf: nom d’un ester comporte deux parties :

-~ La premi€re partie désigne la chaine carbonée contenant le
carbone du groupe fonctionnel : elle dérive du nom de l'acide
correspondant en remplacant la terminaison « oique » par « oate » ;
La se?onde partie désigne le nom du radical lié a l’atome
d’oxygene.

Exemple : HCOOCHj; : méthanoate de meéthyle ;
CH3-CH2-COO-CH>-CHs : propanoate d’éthyle ;
CH3-CH(CHa3)-CH2-COO-CHj,-CH,-CgHs : 3-méthylbutanoate

| de 2-phényléthyle.

—

2.4-3- Préparation :
- A partir des acides carboxyliques (=estérification directe) :
Cette réaction est lente, athermique et limitée.
R-COOH + R-OH = R-COO-R’+ H,0.
NB : les autres méthodes de préparation sont des estérifications
indirectes.
- A partir des chlorures d’acides :
R-COCl + R-OH — R-COO-R’ + HCI.
Cette réaction est rapide, totale et exothermique.
- A partir des anhydrides d’acides :
Les anhydrides d’acides sont moins réactifs que les chlorures
d’acyles mais ils permettent d’obtenir également des esters suivant
une réaction rapide et totale.
R-CO-0-CO-R + R’-OH — R-COO-R’+ R-COOH.
Exemple 1 :
(CH3CO),0 + CyHs-OH — CH3-COO-CHs + CH3;-COOH
(CH3CO)20+CH3—CH2-CHOH-CHg—»CHg—COO-CH(CH:;)-CHQ-CH3+CH3-COOH
- A partir des amides :
La réaction des amides sur les alcools lente et limitée, peut aboutir
a un ester et de ’'ammoniac.
R-CONH, + R-OH — R-COO-R’ + NHas
Activité 3 : Saponification — Hydrolyse des Esters.
3-1- Saponification :
La saponification d’un ester est la réaction de cet ester avec des ions
hydroxydes OH- provenant d'une base forte (hydroxyde de sodium ou de

Potassium. Elle est totale.
R-COO-R’ + OH- — R-COO- + R*-OH.
Exemple : CH,-COO-C,Hs + NaOH — CH3-COONa  +  CpHs-OH.

Ethanoate de sodium
Application : Les esters (corps gras) permettent la fabrication de savon.
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. ~1tEC-
3:'%“ HY'dfOIYSB des esters : Elle est lente, athermique €t L
R-COOR'+ H,0 — R-COOH + R-OH.

MENT
EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCP

Exercice 1 : . e en faisant

1) Donne la formule générale dun monoacide C&U”‘?oxyh‘:-1 ique-.
apparaitre le groupement qui caractérise sa fonction €

2) . je carboxylique

a. Calcule la masse molaire moléculaire d'un monoac

A contenant en masse 48,6% de carbone. e(s) €t le(s) mnomy(s)
b. Donne la (ou les) formules semi-développee(

correspondant(s).

3) On fait agir le chlorure de thionyle s :
organique B. Ecris I'équation bilan de la reac
chimique et nomme le composé B.

4) On fait agir B sur I'ammoniac. Ecris I’ g
donne le nom et la fonction du compose€ - .

5) La déshydratation intra moléculaire de A, en pPr esiﬁlcii geuie((::irg};iig
de tétra phosphore (P4O10) comme catalyseur, con ot 1a fonctie
D. Ecris I’équation bilan de la réaction. Donne le no

du composé organique obtenu.
6) On fait agir ensuite séparément le propan—2—ol sur Lf:?i?dges
composés B et D. L'un des produits E obtenu est comm ux

réactions.
Ecris les équations bilans corr
Donne la formule semi déve

produit commun aux deux réactions. . ' ny
c. On fait réagir E sur la soude. Ecris I’équation bilan de la réaction

et nomme les produits obtenus. Comment appelle-t-on une telle

réaction ?
Données : M(C) = 12g.mol-! ; M(O) = 16g.mol-! ; M(H) = 1g.mol-l.

tient un composé

n ob :
ur A- O récise la fonction

tion, P
s I’équation pilan de la réaction,
btenu.

espondantes et compare- les.
loppée, la fonction et le nom du

S

Solutionl @
1) Formule générale des monoacides carboxyliques : R-COOH.
2)
a. Masse molaire moléculaire de ’acide carboxylique :
La formule brute des monoacide carboxylique est CnH2nOo.
D’apreés la loi des proportions définies, on a :

12n _ M a2
%c _ 1oo Avec %C = 48,6% et M = 14n + 32.
- 12n 14n+32
D’ou : = =
86 100 - D=2

On en déduit alors : M = 60g.mol-!.
b. Formule semi développée et nom de 1’acide A :
n = 2, d’ou la formule brute : CoH40,
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La formule semi développée est alors : CH3-COOH
gon nom : acide éthanoique.
3) Equation bilan de la réaction de A sur le chlorure de thionyle :
CH;-COOH + SOCl; — CH;3-COCI + SO, + HCI
D’ou B : CH3-COCI : Chlorure d’éthanoyle (fonction: chlorure d’acyle).
6) Equation bilan de la réaction de A sur 'ammoniac :
CH3-COOH + NH3— CH3-CO-NH; + H»0
C : CH3-CO-NHz2: éthanamide (fonction amide).
7 2 CH3-COOH — (CH3-C0O),0 + H,0
D : (CH3-CO)20 : anhydride éthanoique (fonction anhydride d’acide).

8)
a.

-

Equations bilan des différentes réactions:
CH3-COOH + CH3-CHOH-CH3;— CH3-COO-CH(CH3)-CHs + H-O
A E
CH3-COC1 + CH3-CHOH-CH3—CHj-COO-CH(CH3)-CHs + HCI
B E
CHa-CO-NHz + CH3-CHOH-CH3—CH3-COO-CH(CH3)-CHa+ NHs
C E
(CH3-CO)20 + CH3-CHOH-CH3—CH3-COO-CH(CHzs)-CHs + H20
D E
Comparaison des différentes réactions :
La réaction avec l'acide carboxylique est lente, limitée et
athermique, tandis que celle avec le chlorure d’acyle est rapide,
totale et exothermique. Celle avec l'anhydride d’acide est moins
rapide qu’avec le chlorure d’acide mais plus rapide qu’avec
I’amide. Mais elles sont toutes les deux aussi rapide, totales et

exothermiques.
b. Formule semi développée nom et fonction du produit commun aux

réactions :
E : CH;3-COO-CH(CH3)-CHs : éthanoate d’isopropyle (ou éthanoate
de méthyl éthyle).

c. Equation bilan de la réaction de E avec la soude :
CH3-COO-CH(CH3)-CHs + NaOH — CH3-COONa + CH3-CHOH-CHs

Nom du produit obtenu : CH3-COONa : éthanoate de sodium.
Une telle réaction est appelée réaction de saponification.

Exercice 2 :
1) Quelle fonction chimique la formule ci-dessous représente t- elle ?

R;-CO-NH-R;
2) R; et R, sont dans ce probléme, des groupes alkyles comportant au

moins un atome de carbone.
Quelle est la formule brute d’un amide dont la molécule renferme n

atome de carbone ?
3) Un amide du type R;-CO-NH-R; contient en masse 16,09% d’azote.
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a. Quelle est sa formule brute ? ‘ |
b. Ecris les formules semi développees_ de tous ses isomeéres (amig,
4) L'un de ceux-ci est obtenu par reaction entre le méthylamine ets)' |

chlorure de propanoyle. =i s le
Ecris I’équation bilan de la réaction et donne le nom de Pamiq
obtenu. &

On donne : M(C) = 12g.mol-!; M(H) = 1g.mol!; M(O) = 16g-mol-l.
M(N) = 14g.mol-. ’

Solution 2 ‘ .
1) La fonction chimique du composé donné est un amide.
2) Formule brute générale des amides : CqHan+ 1 NO.
3)

a. Formule brute de I'amide dont %N = 16,09%

D’aprés la loi des proportions définies, on a :

1—4t=ia\f¢3cl\./l= 14an + 3l ett=1.

s 10014 14n+31
Dot : 1255 = o0 B S
La formule brute de I’amide est donc : C4HoNO.
b. Formules semi développées de tous les isoméres :
CH3-CH2-CO-NH-CHj : N-méthyl propanamide.
CH3-CO-NH-CH2-CHj: N-éthyl éthanamide

4)
— Equation bilan de la réaction:
CH3-CH»,-COCl + CH3-NH,— CH3—CH2-CO-NH—CH3 + HCI
- Nom du produit obtenu :
CHs-CH»-CO-NH-CHas : N-méthyl propanamide.

Exercice 3:

On considére l'organigramme ci- (8]
dessous ou A, B, C, D, E, F sont
des composés organiques. Les @1pg"o
réactions sont représentées par ELS"‘"" ik é“‘f““’ ’Jﬂ I
des fléeches numérotées de 1 a 6. ® T 9 T @ B
1) A est un monoacide ® @){ 5001
carboxylique a chaine saturée. sthanol
Sa masse molaire est égale a e {c ]
74g/mol. Détermine sa

formule brute et en déduis sa formule semi développée et son nom.
2) Aprés analyse du schéma réactionnel :
a. Détermine la formule semi développée, le nom et la fonction d¢ |
chacun des composés organique B ; C, D, E et F. |
b. Ecris I'’équation bilan de chacune des réactions de 1 a 6.
¢. Donne les noms et les caractéristiques des réactions 1, 5 et 6.
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Solution 3 :

1) Formule brute, formule sem; développée et nom de l’acide A :

La formule brute des monoacide carboxylique est CnH2nO3.
Ma= 14n + 32 = 74— n=3a e ik

D’ou la formule brute de A - C3HeO>

La formule semi développée et le nom : CHs-CH,-COOH : acide
propanoique.
2) .
a. Formules semi développées et noms de :
B : (CHs- CH»-CO),0 : anhydride propanoique (fonction anhydride
d’acide).
C : CHs- CH2-COCI : chlorure

de propanoyle (chlorure d’acyle).
D : CH3- CHQ-CO-NHQZ

propanamide (fonction amide).
E : CHa- CH,-COO-CH,-CH; propanoate d’éthyle (fonction ester)
F : CHs- CH>-COONa : propanoate de sodium (savon).

b. Equations bilan des réactions :

(1) CH3-CH>-COOH + CH3-CH,OH—CHj3-CH,-COO-CH2-CHa+ H20

(2) CHa-Csz-:COOH + SOCla — CHj3-CH,-COCl +ESC)2 + HCI

(3) 2 CH3-CH2-COOH —» (CHg—CHg—C%)gO + Ho0

(4) CHa- CHQA—COOH + NHs3— CHs- c}:BHg-co-NHg + HoO

(5) CHa- CH§COCI+CI—I3-CH2-OH—>CH3—CIJDHQ-COO-CHQ-CI—Ia + HCI
E

c.

— Equations bilan des différentes réactions:
CH3-CH2-CO-NH2+CH3-CHOH-CH3—CH3-CH,-COO-CH(CH3;)-CH3+NH3

C E

(CH3-CH2-CO)20+CH3-CHOH-CH3—CH;3-CH2-COO-CH(CH3)-CHa+ H,0

D E
(6)CH3-CH2-COO-CH>-CH3+NaOH— CHj3-CH,-COONa+CH;3-CH,-OH

E F

Noms et caractéristiques des réactions (1) et (5)
Réaction (1) : estérification directe : c’est une réaction lente, limitée,
reversible et athermique.
Réaction (5) : estérification indirecte : c’est une réaction rapide, totale, et
exothermique. : :
Réaction (6) : réaction de saponification : c’est une réaction rapide,
totale et exothermique.

Exercice 4 -

Un ester E provient de l’'action d’un acide carboxylique saturé A sur un
mono alcool saturé B.
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1)

2)

3)

4)

B peut étre obtenu par hydratation d’un alcéne, L’hydratation de 2,8¢
de l'alcéne produit 3,78 du mono alcool.

En déduis la formule brute de B, puis les formule
développées et les noms possibles pour B.

L'oxydation ménagee de B donne un composé qui réagit avec la 2.4-
diniLrophénylhydrazine mais qui ne réagit pas avec la liqueur de
Fehling. Quelle est la formule semi - développée de B ?

Un volume V = 50cm?3 de solution aqueuse contient 0,408 d’acide A,
On dose cette solution avec une solution d’hydroxyde de sodium de
e volumique C = 0,5mol.l-'. 11 faut verser
ivalence. En déduis la

s semi -

concentration molair
17 5cm3 de cette solution pour obtenir I'équ

formule semi - développée et le nom de A.
Ecris équation - bilan de la réaction entre
semi — développée et le nom de E.

A et B. Donne la formule

Solution 4 :

1)

2)

3)

4)

Formule brute de B :
cuH'.'{n i H?O = CnH2n+20
B

Maleone — Mp. 28 37
Maeome. Mp,  14n  14n+18
= 2,8(14n+18)=3,7.14n = n=4.
D’ou la formule brute de B : C4H100
— Formules semi développées possibles et noms de B :
CH3-CH,-CH2-CH20H : butan-1-ol, CH3-CHOH-CH,-CHj : butan-2-ol
CHj-CH(CHj3)-CH20H : methyl propan-1-ol
OH ‘

Naleéne = Np=

CH3~— é-—Cl‘l3 © 2-méthvyl propan-2-ol
(l:H3
Formule semi développée de B:
Le produit d’oxydation meénagée de B est une cétone, B est donc un
alcool secondaire, soit : ’
CH3-CHOH-CH2-CHa: butan-2-ol
Formule semi développée et nom de A:
V, = 50.103L ; ma = 0,708 ; Cb = 0,5mol.L-!; Vy = 17,5.10-3L
A l’équivalence : Na = Mo -
Avec nNp = Cb.Vb = 8,75 10'311'121 Donc : Na= Nnp = 8’75103m01
Or: na=;i;ﬁ==> Ma=%:=§'%£—_3=46g_m01-1. |
La formule brute de A est de la forme : C,H»,0,.
D'od :Ma=14n+32=46 =n=1
La formule brute de A est alors : CH20..
Sa formule semi développée et nom sont: . COOH e
. acl

méthanoique.
on bilan de la réaction entre A et B :
50
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H-COOH +CH3-CHOH-CH
A B |
Formule semi déveIOp c
P€e et nom d .
E : H-COO- CH(CI—I3)-CH2-CH3 ik

2-CHa —H-COO-CH(CH3)-CH3-CH3 +H20.
E

: méthanoate de 1-méthylpropyle.

Exercice S :

L’hydrolyse d’un ester A donne naissance a ’ 2o ot
4 deux corps B et C. u cours d'une réaction lente,

1) Etude du corps B :

2)

La combustion compléte de 1 mol de B
nécessite 6mol de dioxy

. de formule CxH,O, d’une part
gene et d’autres parts produit 90g d’eau et

176g de dioxyde de carbone.

a.

b.

Ecris I'’équation bilan de la réaction et détermine la formule de B
Trouve et nomme les formules semi développées possibles de B.
La molécule B ne contient que des liaisons covalentes simples et
d_e plus cette molécule est chirale. Aprés avoir rappelé ce que
signifie molécule chirale, détermine la formule développée et le
nom de B.

L'oxydation ménagée de B conduit 4 un composé B’. Indique le
nom et la formule développée de B’.

Quelle est 'action de B’ sur les composés suivants :

- sur une solution de D.NP.H ; '

- sur une solution de nitrate d’argent ammoniacale.

Etude du corps C:

En présence de pentachlorure de phosphore, on peut transformer
le corps C en un composé organique C’.

L’action de C’ sur 'amino méthane donne naissance au N-méthyl
éthanamide.

Apreés avoir écrit a formule des différents corps cités, en déduis la
formule et le nom du corps C.

En déduis la formule et le nom de l’ester A.

Ecris I’équation bilan de la réaction de B sur C. Quelles sont les
caractéristiques de cette réaction ?
Pour rendre cette réaction compléte, un éléve suggeére deux
possibilités :
- Utiliser un catalyseur (comme H30O?) ;
- Remplacer le corps C par C’.
Qu’en penses- tu ?
Ecris I’équation bilan de la réaction de B sur C’.
Compare cette derniére réaction a celle de B sur C.
M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = 1g.mol-!; M(O) = 16g.mol!;
N =14g.mol-!.
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Solution 5

1)

2)

Equation bilan de la réaction d’hydrolyse de l'ester :
a) R-COOR’ + H,O = R-COOH + R’-OH
A C B
- Equation bilan de la réaction de combustio
CH,0, + (x+-30, = xCO» + ;H0
B
— Formule brute de B: migo _ 99 = 5mol.

Nombre de moles d’eau obtenue: nu2o = 3 "o 18

Nombre de moles de dioxyde de carbone obtenucs:

ndeB:

ncoz=:::i—2§=%=4 ol
D’aprés les relations staechiométriques, on & - 5
1-_6 _-35=2%_ox=4, y=10, z=1. La formule brute de B est
TEg TR
donc : C4H00.

b) molécule qui n’est  pas

— Une molécule chirale est unc SHL
superposable a son image dans un. miroir
molécule comporte un carbone asymetrique.

— Formules semi développées possibles ¢t noms de B :

CH3-CH» -CH,-CH,OH : butan-1-ol;
CH;-C'HOH-CH»-CHz : butan-2-ol
CH;-CH(CHs)-CH20H : methyl propan- 1-ol;
OH
CHz = ('Z—CH3 - 2-méthvl propan-2-ol
(IZH;;
B est donc : CHs-C'HOH-CH,-CHjs: butan-2-ol; car c’est la
seule molécule chirale.
c¢) Nom et formule de B’ :
CHs-CHOH-CH2-CHs + 02—  CH3-CO-CHa-CHs + H20
B B’
B’ CH3-CO-CH2-CH3z : butanone.

— B’donne un précipité jaune avec la D.N.P.H.

— Le nitrate d’argent ammoniacal est sans action sur B’.

B étant un alcool, alors C est un acide carboxylique de formule
géneérale : R-COOH.
R-COOH + PC15—) R-COC] + POC:]_3 + HCl

plan. Une telle

@ c?
R-COCl + 2R-NH,— R-CO-NH, + R’-~NH3*+CI-
@ amine amide

L:me utilisée est 'aminométhane de formule : CHa-NHo.
L’amide obtenu est alors le N-méthyl éthanamide de formule :
CH3-CO-NH-CHj;
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3)

par identification de la formule de Pamide avec la formule générale,

on constate que R = CHa- (le méthyle) ; et aussi R’ = CHa.
de C est donc : CH3-COOH - — étfza,noi'g;l:m R’ = CHj3-. La formule
—  Nom et formule de I'ester : :

L'ester hydrolysé conduit 3 1’aciq o |
CH3;-CHOH-CH,-CHj, lde C et a I'alcool B de formule :

D'ou la formule de Pester: CHa- ‘
éthanoate de 1-méthyl propyl. : 3-COO-CH(CH3;)-CH,-CHa::

- Pour avoir le méme ester,
chlorure d’acyle de formule -
CH3-COCl : chlorure d’é¢thanoyle.

'acide peut étre remplacé par le

- Equation bilan de la réaction de B sur C-

CH3-COOH+CHa—CHOH-CHQ-CH:s—:CHs-COO-CH(CHs)-CHQ*
CHs +H20

- Caracte_nsthues_ de l‘a réaction : cette réaction est lente, limitée,
athermique et réversible.

- Pour rendre la réaction totale il faut remplacer C par C’

- Equation bilan de la réaction de B sur C’:
CH;-COCI+CH3-CHOH-CH2-CH3—CH3-COO-CH(CH3)-CH,-CH3+HCIL.
- Comparaison de cette réaction a celle de B sur C :

Cette derniére réaction est rapide totale et exothermique tandis que
celle de B sur est lente, limitée, athermique.

Exercice 6 :

1)

2)

3)

4)

Donne les noms dés composés suivants et précise leurs fonctions :
(A): CH3-CH(CH3)-CHO ; (B): CH3-CH(CH3)-COOH ;

(C): CH3-CH,-COCl; (D): CH3-CH(OH)-CH2-CHas.

Parmi les molécules précédentes l'une est chirale ; précise laquelle.
Justifie. Représente les deux énantiomeéres correspondants.
L'oxydation ménagée du composé D avec une solution de
permanganate de potassium (MnO4 + K*) conduit a un corps
organique qui réagit positivement avec la D.N.P.H mais ne réagit pas
avec la Liqueur de Fehling. Précise le nom et la fonction du composé
organique obtenu. e

On fait ajouter 40g du composé B sur un alcool primaire R-OH pour
obtenir 39g d’'un composé organique F.

a. Ecris ’équation bilan de cette réaction.

b. Sachant que le rendement de la réaction est 66%, donne la

formule semi développée du composé F et son nom. En déduis la

formule et le nom de 1’alcool. :
On donne : C = 12 g.mol-!; O =16 g.mol!; H =1 g.moll.
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Solution 6 :
1) Noms et fonctions des composeés | i
A CH3-CH(CH4)-CHO : 2-méthyl propanal (fonction Ujdéhy(‘:i)o'n acide
B :SH‘-"CH(CHJ)-L‘-OOH . Acide 2-méthyl propanoiqu€ (fonc >
carboxylique) .
C :CH;3-CH,-COCI : Chlorure de propanoyle (fonction chlorure d’acyle)
D: CH3-CH(OH)-CHy-CHj : butan-2-ol (fonction alcool) o
2) La molécule chirale est D car elle comporte un carbone€ asym :
CH3-C*'HOH-CH»-CHa
- Représentation des deux stéréoisomeres :
c,Hg 5 e

C~—
/ ‘-“—"OH ,,C\“_‘C]_l
t:i‘ OH - 3

3) Le composé organique obtenu est une cétone de formule :
CH1-CO -CH»,-CHaj : butanone (fonction cétone).
4)
a. Equation bilan de la réaction:
CH3— CH-COOH - R-OH
B (lZH3
b. Formule semi développées et noms de F et de l’alcool :
— Masse de F impure obtenue : .
P

_ Hnp s
Rendement : r =—— = M.~ —
lﬂfh_ r

A.N :mr=39g=mp; 1 = 66%. D’ou : mwm = 29g.

— Masse molaire de F:
mpg _ Myp,

r1:3=11|=$;4,—ﬂ-"’"‘,‘,—‘r_'z Mp = —

AN : Mg = 88g.mol"!'; mp = 40g.

On a ainsi : Mg = 130g.mol-".

— Formule brute de F :

F : C4aH702CrH2n+ 1

Mr=88+14n =130 = n=3. Dou R = CaH7-

D’ou les formules semi développées et noms de :
L’alcool : CH3-CH,-CH2OH: propan-1-ol,

*  F:CH3-CH(CH3)-COO--CH2-CH»-CH3s : 2-méthyl propanoate
de propyle.

CH3— CH—-COO-R ~ H,O

]
CH3 F

ﬁ’ﬂ.'nfh_

Exercice 7 :

Un ester A, a pour formule : R-CO-O-R’. R et R’ sont des radicaux alkyles

saturés. La masse molaire de cet ester est 116g/mol.

Par hyd-rolyse de A, on obtient, deux composés B et C.

1) Ecris I’¢quation chimique traduisant la réaction d’hydrolyse.

7 2) Le composé B obtenu est un acide carboxylique, on en préleve une
masse m =1,5g que l'on dilue dans de ’eau pure. La solution obtenu®
est dosée par une solution d’hydroxyde de sodium de concentratio”
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C= 2mol/L. L'équivalence 3 liey ] , )
solution d’hydroxyde de sodium. orsque l'on a versé V=12,5cm? de la

a. Quelle est la masse molaire dy composé B ?
p. Donne sa formule semj—développée et son nom

3) $
a. Le composeé C a pour formule brute C4H100. Donne ses différents

jsomeres.
p. En déduis les différentes formules i-dé
: semi-développées possibl
| pogrgieitfilre/\é Donge ‘dafls chaque cas envisagé le rlzgm depl ’egsstler.es

4) Lloxydation ¢ conduit a un composé D qui donne avec la DNPH

un précipité jaune mais est sans action sur le réactif de Schiff ’

a. Quelle sont la formule semi-développée et le nom de D ? .

p. Quel est le composé C ?

c. Donne maintenant la formule semi-développée de I’ester

Solution 7 :
Données p M(A) =116 g. mol'l, A + H,O — A+ B.

1) Equation bilan de la réaction :
R—CO0—R +H,0=R—-COOH + R’ — OH.
2) m(B)=1,5g, Cv=2mol.L™!, V,=12,5 cm3:
a. Calcul de la masse molaire du composé B:
A léquivalenceon a : ng=n, = — = Cp.V, > M = ——.
M CpVp

AN : M = 60gmol~1.
b. Formule semi-développée et nom :
M(CnH2,O2) = 14n + 32 = 60= n=2.
D’ou la formule : CH3-COOH : Acide méthanoique.
3)
a. Les différents isoméres du composé C :
Le composé C, est un alcool de formule brute CsH100.

HyC—CH,—CH,=CH,OH  HgC—CH—CHZ0H
CH,

HyC—CH,~CHOH—CH3  HsC—COH—CHj
SHa

b. Les formules semi-développées possibles et noms de I’ester A :

H,C—COO—-(CH;)3—CHj éthanoate de butyle

-CH-CH35 éthanoate de 2 -méthylpropyle
C'2H3 ou éthanoate d'isobutyle

HaC—COO-CH—-CHa
CHj ?Ha
éthanoate de diméthyléthyle

H3C—COO—CI:‘—CH3
CH3j ou éthanoate de tert -butyle
(tertiobutyle)

HsC—COO—CH,

—CHs éthanoate de 1 -méthylpropyle
ou éthanoate de sec -butyle
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4)
a. Formule semi-développée et nom du composé D ° p
D est une cétone de formule : CHy — CH, — CO — ch
b. Le composé C : _ cHOH — CH3.

3 putanone:

C est un alcool secondaire de formule :CH3 — CH:
c. Formule semi-développée de l'ester : oropyle
H3C—COO-CH—-CH;—CH3; éthanoate de 1 -mélhybp 7%

CHgj ou éthanoate de s€cC

G ces.
Exercice 8 : acides carboxylique et fonctions dérive A dont la chaine

On veut déterminer la formule d'un acide carboxthugans de l'’eau pure.
carbonée est saturée. On dissout une massc m=3,118 v =10 cm3que ’on
On obtient une solution de 1L. On préleve un Voll.lfgj‘3 . ot soude) de
dose a l'aide d'une solution dhydroxyde de so l:teintc quand on 3
concentration Cg=5,0.10"2mol/L. L’équivalence est a
versé un volume Vg = 8,4 cm3 de solution de soude.
1) ) .
a. Calcule la concentration de la solution acide. el ke
b. En déduis la formule brute de I’acide A, sa €mi-

développée et son nom. X
2) On fait agir sur lacide A un agent chlorurant puissant, [e

pentachlorure de phosphore PCls par exemple. Donne la nature, la

1-dé : > obtenu.
formule semi-développée et le nom du compose 0 _
3) On fait agir sur lacide A un agent déshydratant puissant, le

décaoxyde de tétraphosphore P4Oio par exemple. Donne la nature, la

formule semi-développée et le nom du composé obtenu.
4) On fait agir sur l'acide A un alcool, le 3-methylbutan-2-ol. Donne la

nature, la formule semi-développée et le nom du compo§é obtenu.
5) On fait agir sur l'acide A, le N-méthyl prpan-2-anamine. Donne la
nature, la'formule semi-développée et le nom du compose obtenu.
M(C) =12g/mol ; M(O)=16g/mol

Solution 8 :
1)
a. Calcul de la concentration de la solution acide:

5 1 \ cC.,V
A I,CQUIVBJCHCC :Na = Np=> Cnvn - LI:«Vlr':-)Cn i ‘;/ :
a

AN:Cp,=5.102%mol.L!'; V, = 8,4cm3; V, = 10cm3.
D’ou : C, = 0,042mol.L-".
b. Formule brute, formule semi-développée et nom de A :
- Masse molaire de A :
M==
nl o M=l
c==_ cv
v
AN:m=3,11g; C = 0,042mol.L'; V = 1L.
D’ou : M = 74g.mol-!.
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2)

3)

4)

5)

_  Formule brute de A:
La formule générale des acides est : C
_ : CnH2n0,.
Ainsi: M =14n+32=74 — =3 s
D’ou la formule brute de A : CaHs0,. -
- Formule semi-développée : CH3-CH,-COOH.
—~ Nom de l'acide A : acide propanoique.
CHg-CI‘IiQ'COOH + PCls— CHj-CH,-COCI + POCI; + HCI
B
- Nature du compose formé: Chlorure d’acyle.
- Formule semi-développée : CH3;-CH,-COCI.
— Nom : Chlorure de propanoyle.
Nature, formule semi-développée et nom du composé organique
formé :
CH3-CH2-CO-0O-CO-CH2-CH3 : anhydride propanoique (anhydride
d’acide).

Nature, formule  semi-développée et nom du composé
organiqueobtenu :
CH;-CH2-COO-CH(CHj)-CH(CH3)-CH3; : propanoate de 1,2-

diméthylpropyle (ester)
Formule semi-développée, nature et nom du compose obtenu :
CH3 -CH,-COOH = CH3-NH— CH-CH3 —CH3-CH,-CO-N — CH-CH3 ~ H;0
A CHj CH3 CH3

Formule du compose obtenu :

CH3—-CH2-CO—-1‘|\" = (':H——CH:;
CH3 CH3
Nom : N-méthyl N-isopropyl propanamide.
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LES ACIDES AMINES

SYNTHESE GENERALE : .

Activité 1 : Définition, Formule Générale, Nomenclat™® * 1 ;rs  roles
Les acides a-aminés sont trés important a caus¢ des protéines,
biologiques. Ils sont en effet les constituants prinCIPaux thétisés par
substance essentielles des cellules animales. 1Is sont SY©

'organisme humain ou apporté par ’alimentation. . Jes aminés dont
Dans les organismes vivants, on trouve environ 150 act

la plupart sont des acides a-amineés. . organiqué portant
1-1- Définition : Un acide a-aminé est un compOSe Of nctionnel acide
sur un méme atome de carbone un grOUPement. Z-—NH%
carboxylique -COOH et un groupement fonctionnel amin

1-2- Formule générale : ule

Leur formuleggénéra_le est R-CH(NH2)-COOH et leur form ehats
générale est ChH2n+102N. e i

Le groupement R appelé résidu peut étre constltutz1 lemq?)zr;:;:e de
carbone et d’hydrogéne, mais peut aussl porter des §f nts

fonctionnels comme par exemple amine —NHoa.
Remarque : Selon pla posit];.)ion du groupe -NH, par rapport au
groupement —COOH, on distingue aussi les acides f-amines, y-amines,
§-aminés.
——(IZ\(—#?-—-C,“——COOH
* |
NH>
1-3- Nomenclature :
Le nom des acides a-aminés s’obtient en faisant précﬂéd'er le nom de
I’acide carboxylique dont il dérive du préfixe amino- précédé du numeéro 2
(ou de la lettre grecque a) de I’atome de carbone portant le groupe amine.
Exemples : NH,-CH>-COOH : acide 2-aminoéthanoique ou acide a-amino
éthanoique;
CH3-CH(NH3)-COOH : acide 2-aminopropanoique ;
CH3-CH(CH3)-CH(NH2)-COOH : acide 2-amino-3-réthylbutanoique;
CH3-CH(CHz3)-CH2-CH(NH2)-COOH ) acide 2-amino-4-
méthylpentanoique ;
CH3-CH,-CH(CH3)-CH(NH2)-COOH : acide 2-amino-3-méthylpentanoique.
Les acides a-aminés ou amino acides sont désignés également par des
noms consacrés a lusage et trés souvent par des symboles
(=abréviations).

Formules Noms Symaﬁ_é;
NH,-CH,-COOH | Glycine ou glycocolle | Gly

CH3-CH(NH,)-COOH Alanine Ala
CHs-CH(CHa)-CH(NH,)-COOH Valine Val
CH3-CH(CHa)-CH,-CH(NH,)-COOH | Leucine Leu
CH,OH-CH(NH,)-COOH Serine Ser -
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Acﬁ‘dtéi 21:1 étf"x:lt’:;zé Cuhiralité, Représentation de Fischer :
2.1- Chira ' puon de la glycine, toutes les molécules d’acide a-

-

amines sont chirales car leur atome de carbone en a sont tous

y o
%ﬁantiomeres de R-CH(NH7)-COOH
.COOH '?OOH
|
€3 -~-H H- g
R/ %I\'}‘lz }g—j( 3

2.2- Représentation de Fischer, Configurations :
Par convention on dispose la molécule de la facon suivante :

- Les groupes R et COOH sont toujours disposés verticalement
COOH étant en haut et R en bas ; ’

- Les groupes C}O_OH et R sont situés en arriére par rapport au
carbone asymetrique ;

- Le groupe NH: et l’gtome d’hydrogéne sont alors situés en avant
du carbone asymeétrique.

COOH
V COOH
H =— C —=3 NH> H — NH-
A |
R

Representation de Cram Représentaton de Fischer

Dans les projections de Fischer on distingue :
— La configuration D dans laquelle le groupe -NH, est projeté a

droite ;
- La configuration L ou le groupe —NH; est projeté a gauche.
COOH COOH

—H

R
Configuratdon L

N g
R

Configuraton D

COOH COOH
NB : Une configuration D n’est pas
H i NH> [ 7 forcement dextrogyre, elle peut étre
CHj3 EE lévogyre. De méme pour la
pi i o Configuration I configuration L.

Activité 3 : Propriétés Acido-basiques des Acides a-amines.

3-1- Propriétés acido-basique des acides a-amineés :
Dans les molécules des acides a-aminés ils existent deux groupes
antagonistes : I'un aide _COOH et l'autre -NH2 basique.
- En milieu trés acide, les acides a-amineés peuvent capter un proton
(H*) et se comporter comme des Dases. IIs se transforment alors en

cation.
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)OH + . Cl
nt perdre up
t sous forme

R-CH(NH,)-COOH + HCl — R.CH(NHa')-CC
En milieu tres basique, les acides a-aminés PEUV®
}d:)fotpn €t se comporter comme des acides, ils existen
anion.
R-CH(NH;)-COOH + NaOH —» R-CH(NH2)-COON2 * Hilc())t‘
Conclusion : Les acides a-aminés sont donc des ORI =
car ils ont des comportements acide et base. i
= Dissolution dans I7’6:au pure (en milieu neutre) : EI:, esr?*tlrutmn
aqueuse, il seffectue une réaction d’échange d€ P I? s
groupes —COOH et -NH, : c’est une réaction aCldo-basigu;r.n hy .
formation d'un ion dipolaire globalement neutre apP* ey
ou zwitterion.

R—?H—COOH ———— R-CH-COO"™
1

NH-, NH3
amphion

Exemple : CH3-CH-COOH ——— CHj3-QH meoa
NH> INH3

3-2- Caractére amphotére de I’amphion :
Les solutions agqueuses d’acides aCle : ;
essentiellement I’amphion qui a des proprietes acides et basiques

on dit qu’il est amphoteére. '
*  Propriétés basiques de l‘amphion : L’Amphion peut capter un

proton H+: c’est donc une base.

a-aminés  contiennept

R-CH-COO- - H30™ R.-C':H—COOI—I - H>O
1 - o+
I\H3 ) ~H , . _ ]
amphion acide conjugué (= caton)

*  Propriétés acides de ’amphion : L’Amphion peut céder un proton
H+ et se comporter comme un acide.

R-CH-COO~ - H,O = R -CH-COO~ - H30
Il\'H; NIT5
amphion base conjuguée (= anion)
* Domaine de préedominance des différentes especes :
cation amphion anion

| 1

R -CH-COOH pka, R-CH-COO~ Pk'ag R-CH-CcOO~ PpH
1 1 1

T —_—

NH;3 NH; NH;

Activité 4 : Liaison Peptidique.

4-1- Définition : Une laison peptidique (-CO-NH-) résulte d
Iélimination d’une molécule d’eau entre le groupe —COOH d¥”
acide aminé et le groupe ~-NH; d’un autre acide aminé.

R-CH-C- +~ H-NH-CH-
GH-C-OH - H-NH-CH-COOH ——5 R-CH-¢-NH-CH-COOH ~ H>0

N’]:'-12 o R’ 1 i

NH-> O R
_C -
i
O

Liaison peptidique
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Cette réaction est appelée réaction de cond ]
- e

4.2- Formation de liaison peptidique : Feene s
La mf)lec}l]e qgtenue par condensation de deux acides a-aminés est
appeléee d.xpeptl ¢, avec trois acides a-aminés on a un tripeptide, puis un
[étrapt?PUde’ et par Cor}densgtIOH progressif de plusieurs acides (,l-axninés
on obtient un polypeptlde puis des protéines.

emple : Fondensatmn de la glycine et de l’alanine.

_ Lélimination de .la molécule d’eau peut s’effectuer entre le groupe —

COOH de la glycine et le groupe —-NH; de I’alanine.
~CH-C-OH = H-NH-CH-COOH —— NH,~CH>-C-NH-CH-COOH - H,0

. T n
Glycine Alanine (P1)

NH>

Dans €€ dipe_ptide la glycine qui posséde son groupe —NH3 libre est appelé
acide N-terml'nal, alors que l’alanine qui posséde son groupe —COOH libre
est appelé acide C-terminal.
Le dipeptide P appelé glycine-Alanine (ou Gly-Ala) peut étre symbolisé
par H-Gly—Ala—OH.
L’élimination de la molécule d’eau peut s’effectuer entre le groupe -
COOH de ’'alanine et le groupe —-NH:> de la glycine. |
CH?’-(':H--S‘OH - H-NH-CH»~-COOH ——> CH3"(':H"E"1\‘_H--CH2'COOH % H2O
NH, O Glycine NH, 0

Alanine ®,)

Le dipeptide P2 appelé Alanine- glycine (ou Ala-Gly) peut étre symbolisé

par H-Ala-Gly-OH.
Les dipeptides P, et Pz ont des propriétés chimiques et biologiques

différentes et constituent des isoméres de position.

4-4-Protéines :
Polypeptides et protéines son
différent par leurs masses mol

t des acides a-aminés polycondensés. Ils
aires. Les polypeptides sont des molécules

qui ont une masse molaire inférieure a 5.000g.mol-!. Leurs molécules

comportent en générale moins de 35 acides a-aminés.
Les protéines sont des polypeptides de masse molaires supe€rieures a

5.000g.mol"!, et ils possédent 35 a 26.000 acides a-aminés. .
N.B : Tous les acides a-aminés entrant dans la composition des protéines
appartiennent a la série L. |

des a-aminés :
décarboxylase spécifique, un acide aminé
) pour devenir une amine.

4-5-Décarboxylation des aci

Sous l'action d’une enzyme
perd une molécule de dioxyde de carbone (CO2

R—CH-coon S02™S. R—-CHy;—NH, + CO>
H.N
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EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMF

Exercice 1 :
Soit la valine, un acide ¢ aminé A, de formule :
CH3-CH(CH3)-CH(NH2)-COOH : - . i les groupes
1) Donne son nom en nomenclature officielle et précise
fonctionnels de A,. NHz)'COOH ou R
2) Soit un autre acide a aminé A, de formule :
est un est un radical alkyle. eptides P1 €t Py,
a. Ecnis la formule semi-développée des de}lx dlpAP sur Az. Définig
isomeéres de position, obtenus par la réaction d€ m‘ll,lle-
la liaison peptidique et encadre-la sur chaqu® for du dipeptide est
b. Détermine R sachant que la masse molaire
M=188g/mol.
c. Ecris la formule de A; et donne son
systématique.
Quelle est sa masse molaire ?

R-CHI(

nom €n nomenclature

Solution 1 ¢
La valine Hac———CH—(FH—COOH DA,

Hae  NH2
& * Le nom : acide 2-amino 3-méthylbutandique ; _
B Groupes. fonctionnels : -COOH : Fonction acide carboxylique,
-NH; : Fonction amine.

2)

R—CH—COOH : Az

HoN
a.

* Les formule semi-développées des deux dipeptides P1 et Pa:
CHg

|
P1 i H3G—CH-CH-CO-NH-CH-COOH
H,oN R

P, R—(IZH,— CO—NH Lcl;H—COOH
H,N H?—CH3
| H3C
* Définition de la liaison peptidique : ;
Une liaison peptidique (—CO—NH—) résulte de 1’élimination d'un¢
molécule d’eau entre deux acides a-aminés.
b. Déterminons le groupe R (CpHan+1) :

M(P1)= 14n + 174=188 = n=1, d’ou la formule :CHj.




Cc
+ Formule et nom de A, :
Hsc“__CH""COOH

NH, Acide 2 -an’inopropano‘l'que

+ Masse molaire de Ay : M = 57g.mol™!

gxercice 2: '

goit un compose organique A contenant du carbone, de I’hydrogéne, de

Poxygene et de l'azote. On soumet a l'analyse Elémientsire 0,78 de ce

compos€ orgamaque. Sa combustion produit 1,47g de CO2 et 0’662 d’eau

Le volume d’azote recueilli dans les conditions normales pou’r la méme

masse du composé est 74,7cm3.

1) Quelle est la composition centésimale du composé ?

2) Détermine sa formule brute sachant qu’elle contient un seul atome
d’azote par molécule.

3) Quelles sont les formules semi développées possibles sachant que ce
composé est un acide a aminé. Donne les noms en nomenclature
officielle.

4) La chaine carbonée de A est ramifiée et I'atome de carbone porteur
des deux groupes fonctionnels porte également un groupe méthyle.
Ecris l’équation bilan de la réaction de condensation de A et de l'un
des isomeéres. Mets en évidence la liaison obtenue et donne son nom.
Comment appelle-t-on le produit obtenue ?

5) Ecris I'équation bilan de la réaction dune solution de A sur une
solution aqueuse de KOH dune part et sur une solution aqueuse de

HNO; d’autre part.

Solution 2 :

A: C-“H}’Oth’ IIl(A) = 0:78&
cm?, Vo=22,4L. mol™ .

1) Composition centésimale du compoOS€ :

m(CO2) =1,47g, m(Hz0) =0,66g, V(N2) =747

me = 12'mC02 = O,40g — O/OC= 10::!;"6 — ()/OC: 51)3;
e z.mHz(): 0,0?g — 9%H= .1_0_:_151—’-’- = %H= 9,0;

my = 28.n= 28,5;_’&= 0,093g = %N= 1001y — 9N = 11,9;

0
%0 = 100 — (%C + %H + %N) = %0= 27,8.

2) Détermination de la formule Brute: Avec t=0 ;
o e 105 14¢ = __hf_ x=5, y=11, z=2. D’ou la formule : C5H1102N.

3 € T %H %0 %N 100 _ _
) Les formules semi-développees et noms :
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| — — —
",

H3C“CH2“CH2~(|:H—COOH
NH, acide 2 -aminopentanoique
H3C—CH-HC—CoOoH
CH; NH, acide 2 -amino 3 -méthylbutanoique
CH, . -
HaC_CHz—CI:—-COOH
acide 2 -amino 2 -méthylbutanoique

NH,
4)
* D’aprés les données le composé A est :
CH,
Hac-—CHz—c::—-—coor-c
, NH,
* Equation bilan de la réaction de condensation de A:

CHs

CHa
' - ' HC—COOH
H30—CH2—(;J H3C-(CH,),CH-COOH ——= Hac—CHz-? , \ + H,0
(CH3)2

NH, @ NH, I
CH,

Le composé obtenu est un dipeptide.

5) Equation bilan de la réaction d'une solution de A :

*  Sur une solution aqueuse de KOH : .
En milieu basique il se comporte comme un acide ep
cédant un proton H™.

CHj CHg
|

l - +
KOH =——2= HBC—CHZ—?—COO +H;0 4 K
NH,

NH3
*  Sur une solution aqueuse de HNOs:
En milieu acide, il se comporte comme une base en

acceptant un proton H™.
CH, ?Ha
H3;C—CH,—C- T+ HNO; =——== Hac-——CHz—C'Z—COOH + NOj;
I\lJH; NH3
Exercice 3 :

Le glutathion, qui entre dans la constitution de toutes les cellules

vivantes, est un tripeptide dont la formule semi-développée s’écrit :
H, N— CH,—CH;— CO-—-NH-CH-CO-NH- CH COOH

COOH (I:H SH
1) Combien Ila molecule de glutathion comporte-t-elle de liaisons

peptidiques ? Reproduis la formule et encadre le groupe
caractéristique de chaque liaison peptidique. ;
2) L’hydrolyse du glutathion conduit a trois acides-a-aminés : 1a glycine: s
la cystéine et I'acide glutamique. Ecris ’équation bilan de la reaCUOI; :
d’hydrolyse du glutathion et donne la formule semi-développee ae
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trois acide-a-aminés sachant que : la glycine est le plus simple de

tous les acide-a-aminés et que la molécule de cystéine renferme un
atome de soufre.

Quelle est la particularité de 'acide glutamique ?

solution 3 &
1) Nombre de liaisons peptidique : La molécule comporte deux liaisons
pepndxques qu1 sont entourées dans la molécule.

N—CH—CH @CH
s Eoom : ' S EeoH

HS—CH,

2) . :
+ Equation bilan de ’hydrolyse :

La molécule de glutathion sera notée A ;

A+ 2HO — HZN-—(IZH—CHz—COOH+ H,N—CH—COOH 4 H,N—CH,—COC

¥ SISO HS-CH,

La formule semi-développée des trois acide-a-aminés :
H2N-—(T':H—CH2—COOH H,N—CH—COOH  H,N—CH,—COOH

HOOC .
HS-CH

Acide glutamique 2) La glycine

La cystéine

* La particularité de ’'acide glutamique est que sa molécule contient

deux fonctions acides carboxyliques.

Exercice 4:
Un dipeptide a pour formule brute CsHi0O3N2;

1)
a. Donne sa formule semi développ€e.
b. Donne les formules semi développées des acides « -aminés a
partir desquels ce dipeptide est prépare et les nommer.
2)

a. Ces acides sont-ils chiraux ? Pourquoi ?
b. Représente les énantiomeres en projection de Ficher.

Solution 4 :

. CsH1003N; (dipeptide).
)
a. La formule semi-développée du dipeptide Ala-Gly :
HaC—CH-CO-NH-CH,~COOH
H,N

b. Formule semi-développée et nom de I'isomere de position :

H,N—CH,—CO-NH—CH—COOH
CH3 G|y - Ala
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2)
a. Formules semi-développées des deux acide-a-amin€s -

H,N-CH,—COOH Acide 2 -aminoéthanoique ou glycine

H3C—CH—COOH Acide 2 -aminopropanoique ou alaming

H,N
b. Chiraliteé : : ne contient pas de
La glycine n’est pas chirale parce qu’elle
carbone asymeétrique. asymétrique.

. . . one€
L’alamine est chirale car elle contient un Cg_b de la molécyle
c. Les représentations de Fischer et de 2l

d’alamine :
COOH COOH COOH C‘:OOH
H,N H H NH, . s
C ... RIS
Pz f ey H™ \
CH, CHj CHa HaC
Representation de Fischer Représentation de Cram (ou spatiale)

Exercice 5 : o _ . )
Soient x et y deux acides a-amines naturels 1someéres mais non

énantioméres. Leurs résidus sont des groupes alkyles et leur masse
molaire vaut 131g/mol.
1) Quels sont les différents résidus envisageables ? o
2) Sachant que x posséde deux atomes de carbpne asymeétriques,
identifie x et donne son nom en nomenclature officielle.
3) Sachant que la chaine carbonée dey ne posséde qu’une seule
ramification, identifie y et nomme- le.
Solution S :
1) Reésidus envisageables :
La formule générale des acides a-aniinés est :
R-CH-COOH ou Cpy H>,1-CH-COOH
1'\11-12 I'\'Hz
Le résidu est : R- = C,Hapn+ -
La masse molaire de l’acide a-aminé est telle que :
M=14n+75=131 = n=4
Le résidu a donc comme formule brute : C4Ho-

Les résidus envisageables sont alors :
CH3-CH2-CH,-CH,-

CH3j

CH3 - - '
3 T~CHy — CH CH3— CH-CH,— CH3-C-—
CHs ETH3 ('3H3

66



Formule semi-développée de X :
cH3-CH2~ ¢H — CH - COOH. acide
CH3 NH>»

2)

-

2-amino 3-méthyl pentanoique.

AL CHa= .CH-'CHE—(.:H = COOH acide 2-amino 4méthyl pentanoique.
CH3 ]\qiz

Exercice 6 :

pour déterminer la formule brute dun acide a aminé X, on réalise les

expériences suivantes :

~,On, prcpare une solution aqueuse S de X en dissolvant dans
100cm?3 d’eau 0,111g de ’acide a aminé X.

- On dose 20cm de cette solution S par une solution d’acide
chlorhydn_que de concentration molaire 0,05molL-!. On constate
que I'équivalence acido-basique est atteinte pour un volume
d’acide chlorhydrique égal a Scma3.

: een 1= ) ) _ ‘
Par ailleurs, I’acide a aminé X posséde une chaine carbonée saturée non
cyclique et non ramifice.

1)

a. Détermine la formule semi-développée de acide a aminé X et le
nommer en nomenclature officielle.

b. Montre que la molécule de ’acide a aminé X est chirale et donne la
représentation de Fischer de ses énantiomeéres.

2) La solution agueuse de cet acide a aminé X contient trois espéces
ioniques conduisant a deux couples acide-base dont les pka sont :
pka1=2,3 5 pl«:i,,_q:?%,'?.

a. Identifie-les trois espéces ioniques.
b. Ecris les formuies des couples acide-base et attribue a chacun
d’eux son pKa.

3) La décarboxylation de I’acide a aminé X donne une amine B.

Ecris I’équation bilan de cette réaction et nomme B.

Solution 6 :
X : Acide a-aminé, saturé, non cyclique et non ramifié ;

my = 0,111
sef, 4

V¢ =100 cm
1)

C,=5cm*
s 3 par & '
, on dose Vp= 20 cm® p S(HCI) {Va = 0,05mol.L~1"’

a. Formule semi-développée et nom du compose X : -
* Exprimons la concentration de la solution a partir du volume

dosé Vy : CalV
. — Cta'Va
A I’équivalence : np = Na= CoVp = CaVa=Cp == (L)-
* Exprimons cette méme concentration a partir du volume total
Vs :

m
s

b Vg b MV ( )



2)

En égalisant les équations (1) et (2), on abtient !

M - 'n.vb
CaValVs

AN : M = 88,8g.mol™!,
M(R-CH(NH,)-COOH) =14n + 75 = 88,8 = n = |-

D’ou la formule semi-développée et le nom de .
H,C—CH—COOH

NH, Acide 2 -aminopropanoique ©

u alamin®

b.
* Montrons que la molécule X est chirale : cs 4 substituants
Le carbone n°2 de la molécule C!C X B S la molécule X C';t
tous différents, il est donc asymc”‘quc ' ‘

donc chirale.
H

H,C——C"——COOH

NH,
* Représentation de Fischer :

COOH COOH
CH; CH3

a. Identification des trois espéces ioniques :

HSC——CH—COO' L
Amphion ou 2witterion

-

H3N
H,C—CH—COO’
Anion
HoN
H,C—CH—COOH
+ Cation
NH,

b. Les couples acide-base et attribution des pKa :
Le zwitterion est présent dans les deux couples, il est 'acide dans

'un des couple et la base dans l'antre couple.
*  Le couple : Cation / Zwittrion de¢ pKa=2,3.
H,C—CH—COOI H,C—CH—COO

|

NH, HaN"
*  Le couple : Zwitterion / Anion de pKa2=9,7.
HaC—CH—COO  / H3C—CH—COO

+

H;N HzN
Equation bilan de la réaction de décarboxylation :
Hac—(llH-—COOH —= CO, + H,C—CH,—NH,
NH, ki)
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GLUCOSE

SYNTHESE GENERALE :
ActiVité 1 : Structure et Stabilité de la Molécule
1-1- S‘tm:ct::a::t. :r? c:g;lrleose ou sucre de raisin est un glucide de faible
ouvoir S - ’dan : paraison, a celui du saccharose. On le trouve en
grande quantte S € regne vegetal (fruits, jus sucrés, miel).
g solutions aqueuses de glucose ont la propriété de faire tourner le
jan de polarisation de la lumiére, il est dextrogyre
ga formule brute est : CoH 1206 : c’est un sucre en Cs appelé hexose
oa formule semi-développée est : CH,OH-CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-CHO.
Le glucose rer}ferme d(?nc S fonctions alcools et une fonction aldéhyde.
Le glucose existe aussi sous une forme cyclique appelée forme puranique
du glucose. CH,~OH

[
H __o_ H
5T ONA
g DB 20
OH c:_c/é,H
| |
H OH

Forme pyrannique

1.2- Stabilité : Le glucose est un composé peu stable. Il est facilement
décomposé par la chaleur.

Activité 2 : Propriétés Chimiques (liées aux fonctions alcool et

aldéhydes)

2-1- Propriétés dues & la fonction aldéhyde :

Ce sont des propriétés réductrices.

2.1.1- Réduction de la Liqueur de Fehling par le glucose :

La Liqueur de Fehling se comporte comme I’hydroxyde de cuivre Cu(OH)2

En chauffant du glucose avec la Liqueur de Fehling, on obtient un

précipité rouge brique d’oxyde de cuivre (Cu20).

CH,0OH-(CHOH)4-CHO + 2Cu(OH)2— Cu20 + 2H,0 + CH,OH-(CHOH)a-

COOH.

N.B: Cette expérience est utilisée pour la recherche et le dosage

qualitatif du glucose dans l'urine diabétique et pour distinguer les

solutions de glucose des solutions de saccharose sans action sur la

Liqueur de Fehling. _

2-1-2- Oxydation du glucose par le nitrate d’argent ammoniacal :

I;\e nitrate d’argent ammoniacal s€ comporte comrlne ’hydroxyde d’argent
gOH. 11 est rédui argent suivant ’équation-bilan :

CHzOH-(CHOH(;EIéIi?) +g 2AgOH —2Ag+ 2H, O + CH,OH-(CHOH)4-

COOH.
~actif de Schiff contrairement aux



2-1-3- Action de I’hydrogéne : 31(;001 appelé
L’hydrogéne naissant transforme le glucose en un poly

sorbitol.

CH2OH-(CHOH)s- CHO + Hy— CH,OH-(CHOH)4- CH20H:

Sorbitol.

2-2- Propriétés dues aux fonctions alcool : _

2-2-1- Action des acides organiques : . 1. ethanoldu€, par
IIs fournissent des esters avec le glucose. L’acide penta acetique,

g 2k, le
exemple, donne plusieurs esters acétiques dont o
montrant I’existence de 5 fonctions esters. cﬂz""{c\ﬁj 4
CH,OH-+CHOH}—CHO +~ SCH3=COOH ———= sH2@ = {2 "o = o
o
C
\c// I
| CH3
CH3

2-4- Fermentation : ) . e dits ferments, subit
Le glucose, sous l’action de certains microorganism < dépendent de I
une dégradation moléculaire. Les produits obtenu
nature du ferment et des conditions expérimentales-

-4-1- Fermentation alcoolique : a0z
gous l’action de la levure deqbiére, le glucose donne€ de 1’éthanol et dy
dioxyde de carbone. CsH1206— 2CO2 + 2C,HsOH.

-4-2- Fermentation glycérique : )
fe: 2solutions du gh_?cgse e?c du sulfate de .Sodlu{n (NaQSO.4) ou de
carbonate de sodium, donnent des produits divers (éthanol, dmxyde‘ de
carbone, acide acétique, acide pyruvique (CH3-CO-COOH) et du glycérol
(CH,OH-CHOH-CH2-OH).

Na>CO3

CeH1206 — CO2 + CoHsOH + CH,OH-CHOH-CH20H

Activité 3 : Préparation.

3-1- Inversion du saccharose :

Par ébullition prolongée du saccharose (sucre ordinaire de canne a sucre
ou de betterave) avec de l’eau acidulée par un acide fort, il s’hydrate et s¢
dédouble en glucose et 1évulose isomeéres.

Ci2H2201;, + HO — CeH1206 + CeH120e6.

Saccharose glucose lévulose (ou fructose)

On sépare le glucose (dextrogyre) du lévulose (lévogyre) en traitant le

mélange par de 'alcool trés concentré qui ne dissout que le lévulose.
3-2- Hydrolyse de I’amidon :

La préparation s’effectue aussi par hydrolyse en milieu acide de ’amidon:
[CeH100sln + nH,O0 — nCesH 0.

Activité 4 : Usages - Importances Biologiques :

Le glu_cps:e sert a la fa_brication des sirops sucrés, de la biére, de
est utilisé en confiserie (biscuit, gateaux)
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Son role biqlogique t?st fondamental. C’est un corps directement assimilé

ar |'organisme f:‘t 11_ e§t‘le terme ultime de la digestion des aliments
feculents ou sucrés réalisés par certaines diastases

tion est a l'origine d’u : 0 . , :

gon oxyda g1 ne importante énergie
ASSUTE de nombreuses fonctions vitales. e e
5 : Notions sur les glucides, importances des glucides
On appelle gluc1fies des composés qui sont pour la plupart des aldéhyde-
alcools ou des cétones-alcools.
Leur formule genf?f?le est CmH2,0On ou Ciy(H20), d’ou leur nom d’hydrate
de carbone. On distingue :

Les oses :
ce sont des alcools cétones appelés cétoses ou des alcools aldéhydes

appelé aldoses.
Exemples: - Fructose : CH,OH-(CHOH)3- CO-CH30H : cétose ;
Glucose : CH,OH-(CHOH)4- CHO : aldose.

N.B: Les oses ne sont pas hydrolysables.

Activité

Les Osides :
[Is résultent de la condensation de plusieurs molécules d’oses et parfois

de substances non glucidiques.
On distingue :

- Les holosides :
donnant uniquement des oses.
Exemple : le saccharose.
Les hétérosides : résultant de la condensation entre un ose et une

substance non glucidique.

osides, qui traités par l'eau se dédoublent en
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EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMEN
Exercice 1 : sucre dans le sang d'une Persop
- ' £y c X ’ : n
Pour déterminer le taux de 100cm? de son sang. On fai attan " O
rocéde a un préléevement de cés de liqueur de Pep -Aquey e
glué‘ose contenu dans le sang pdar ur‘]\rf;fx (Cu20) fing i S
) 100 récipité d'oxyde cui '
flo)rmEeci: Olt?éi‘ll;:tiin clije la réaction et calcule la masse de ghlcosﬁ
dans le sang préleve. :
2) gzrgﬁe;nutequinle taux normal de sucre dans le sang humain

est lg/L
peut-on dire que cette personne souffre de diabete?’
M(Cu)=63,5g/mol.

Solution 1 : PR
tion bilan de la réac :
é)]'lag‘;'l{%?CHOH)-;-CHO*‘QCU(OH)2—>CU2O+H20+CH20H'—(CHOHM-COOH.
n - Calcul de la masse de glucose daps le prélévement:
D'apreés les relations steechiométriques on a -

m
—, Mgluc. _ Mcuzo, = Mg = _CuZOMguc,
Ngluc. = Ncu20= Mge. Mecuzo

Mcuzo.
AN : Mcu20 = 0;40g " ngluc. = 180gm011: MCUQO. = 143gm011
D,Ol.‘l . mgluc_'_"_ O,Sg.
- Taux de glucose dans le sang :
C = Maluc.

y avecV=100cm?3 = 100.10-3L. D’oq : C = Sg/L.
Le taux normal est C, = lg/L.

On constate que C > C, ; cette personne soufre donc de diabete,

Exercice 2 : _

La préparation de I'éthanol peut se faire en deux étapes & partir de la
canne a sucre :

Premiére étape : hydrolyse du saccharose en fructose et glucose. .
Dewxieme étape : le glucose obtenu subit ensuite une fermentation
alcoolique,

La canne & sucre con
1) Ecris les €quations bilan des réaction
2) Quelle masse d’¢thanol peut-on obte

le volume de gaz carbo
normales de températyre et de pre

tient en masse 60% de saccharose.

S pour chaque étape. ,
nir a partir de 50Kg de canne :
nique formé dans les condition
ssion. V=22 4L/mol.

Solution 2 :

1) Equation-bilan -

C]2H22011 + H.O — CsHmOe + CgH1206.
Saccharose Glucose fructose
CeHi206— o

CO» + 2C,H:OH
m 2CO, + 2C,HsOH

A
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2)
— Masse du saccharose dans 157g de canne a sucre

_ 60
IMsacch. 100.50 = 30kg
- Masse d’éthanol :
Neac. — Néth Meqc mg
~20¢ = — : = __Cth, 2M
1 2 Msac,  2Mg, > Meéth, = ——————:;"'m“"'
. — 5 sac.
A.N : msac. =30kg ; Mem.. = 46 g.mol-1; Mg = 342g.mol-!,

D’ou : mem.= 8,07kg.
3) Volume du gaz dégagé :

nco, Meqc Vv
— => e - C02,
gt =5 M,ne. v, > Vcoa =

A.N: Msacch = 30Kg ; Vi = 22.4L.molt- - 5 =
3929’82L 0 ’ Mg[uc, 180g.m01 . VCOZ.

Exercice 3 : La fermentation alcoolique d’une solution de glucose donne
1,12L de gaz carbonique, volume mesuré dans les CNTP.
1) Quelle est la masse de glucose contenue dans la solution ?

2) Quelle est la masse d’argent déposé par action de ce glucose sur un
exceés de nitrate d’argent ammoniacal ?

Solution 3 :
1) Masse de glucose dans la solution :
CeH1206— 2C0O, + 2Co,HsOH

nco, Mgiuc. 2 Veoa = my . Mg,u,___vwz_
2 Mghec. ZVM. =S ZVM,

AN :Vco2=1,12L ; Vy = 22,4L.mol-! ; Mgu.. = 180g.mol-!.
D’ou: mgiuc. = 4,5g.
2) Masse d’argent :
CH>,OH-(CHOH)4- CHO + 2AgOH — 2Ag + H.O + CH,OH-
(CHOH)4- COOH.

Naluc. n m : Myg.
gluc. _ TNag — gluc. _ 9. — Mag. =
1 2 Mgluc. ZMAg. Mgluc.

A.N : Mgue. = 180g.mol-! ; Mag= 108g.mol-!; mgu. = 4,5g.
Il vient alors que : mag. = 5,4g.

Ngluc. =

Mgluc.2Mpq,

Exercice 4 : Un échantillon durine dont le volume est 100cm?3 est traité
Par un excés de liqueur de Fehling. On obtient un précipité qui lavé et
séché a une masse de 0,144g. Calcule la concentration de glucose
€Xprimée en mol/L et en g/L de I'urine traité. M(Cu)=64.

Solution 4 :

1) Equation bilan de la réaction :
CH,OH-(CHOH)4-CHO + 2Cu(OH);—Cu:0 + H0 + CH,OH-

(CHOH)4-COOH.
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2)

Exercice 5: Réduction de la liqueur de Fehling et du nitrate d’a
ammoniacal par le glucose.

Calcul de la masse de glucose dans le prélévement:

: : , jométriques on a :
D'aprés les relations stoechio q Mcuzo.M

gluc,
'nql“(‘, "!CUZO. z m —
= — —— = — gluc.
Ngluc. = Ncu20 Mgiue. Mcuzo. Mcuzo.

A.N : Mcu20 = 0,144g » Mg]uc. = 180g.m01'l; MCUQO. = 143g,m01_]
D’ou : mgue= 0,18 g. o b
Concentration de glucose dans lurine en
concentration massique) : ‘
C., = Mgtuc. avec 'V = 100cm3 = 100.10-3L.D’ou : Cm = 1’8g/L
m v , - )
Concentration de glucose dans lurine en mol/L

concentration molaire) : " !
m

1
= "g[uc. il ’"gluc. —_ Clﬂ. = —, A-N . C = = -2
Cu==3"=w ~m— M7 M= Ts0 = 102mol L

&/L " (appeyg,

(appe]ée

Igent

On prépare un litre de solution aqueuse en dissolvant 100g de glucoge
dans l’eau pur.

1) On chauffe 10cm3 de cette solution en présence d’un exces

de Fehling. Le précipité rouge obtenu est isolé par filtra
séché. Quelle est sa masse ?

2) On fait réagir 10cm3 de glucose sur un excés de nitr

C?e liqueyy
tlon) ].aVél

ate d’argent

ammoniacal .Quelle masse maximale d’argent peut-on espérer
obtenir ?

M(Cu) = 64g.mol-!.

Solution 5 :
1) Masse du précipité (Cu20) obtenue :

Masse de glucose dans les 10cm3 préieveés :

1L — 100gdegluc.
10.1073L - m

= Mg = 1g.
gluc. sue g

Masse de précipité obtenu :

CH20H-(CHOH)+-CHO + 2Cu(OH
(CHOH)4-COOH. iR

m
Ngluc. = Ncugo=—=> —2M& = Mcuzo. =m _ Mcuzo.mgpy.
AN Mgtue.  Mcyz0. Cuzo. M giuc
. : mg]uc =1g ; M = 1 ’ R
; glue. 80g.mol-1: M = -1, D'ou :
Mcwzo= 0,8g, » Mcuzo. 144g.mol-1.

+ H,O + CH,0H-

2) Masse d’argent :

Ngluc. NMag m
=8 gluc, My, m
1 > Mgm = ZMH — mAg = gluc.ZMAgl
: £ Ag. ‘ M
ANN: M = gluc.
N Mglye, = 180g.m0]—1 s Ma. = 1
Il vient ) » Viag= 108g.mol-! ; Mgy, = 1g.
alors que Mag = 1,2g,
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E}le

1)

2)

rcice 6 ¢ fermentation alcoolique du glucose.

Le glucose subit dans certaines conditions, une fermentation dite

alcoolique. ’

a) Ecris l’équgtion bilan de la réaction.

b) Un h.ectohtre _ de mout (raisin écrasé) pouvant donner un
hectolitre de vin renferme environ 10kg de sucre convertible en
glucose. Quel volume de CO, s’6chappe lors de la fermentation
compléte d'un hectolitre de mout ? Quel est le degré d’alcool du
vin obtenu ? On rappelle qu'un liquide alcoolisé & n° renferme n
cm3 d’éthanol pur par 100cm3 et I'on donne : la masse volumique
de l’é¢thanol : 0,79g/cm3; M(C) = 12g.mol-'; M(O) = 16g.mol;
M(H) = 1g.mol-!. ’ ’

Dans d’autres circonstances, le glucose subit une fermentation dite

lactique (yaourt).

CeH1206— 2C3HeOs. Sachant que l'acide lactique obtenu est un

compos€ bifonctionnel acide-alcool, indique ses deux isomeéres A et B.

Lun deux admet des énantiomeres, lequel? Représente ces

énantiomeres.

Solution 6 :

1)

2)

a. Equation-bilan de la réaction :

CsH1206—  2CO2 + 2C2HsOH

b. Volume de COz :

ZVM.’ngluc.

Ngluc. _ Nco2 Mgluc. _ VYoo, _
T T2 T Mguwe 2Vm = Vcoz = Mgiuc .
AN : Veor = 1,12L ; Vu = 22,4L.mol!; Mgiuc.= 180g.mol-!.
Degré d’alcool du vin :

*  Masse d’éthanol :

_ 2MuicmMgluc.

Ngluc. _ Male. Mgluc. _ Malc. S Muale. =
1 2 Mgluc. ZM 4ic. Mg[uc.

A.N : Mguc. = 180g.mol-!; M, = 46g.mol-! ; mgu. = 10kg =104g
Majl. = Slll,llg

*  Volume d’éthanol :
p= -'3 — Vv=2" AN:p=0,79g.cm. D'ou : V = 6.469,76cm3.

P
*  Degré d’alcool :
b _ 3
1hl = 1031 = 106ecm® - V| _, , =2%%% -0 65°.
100cm? - n =

- Isomeéres A et B de l'acide lactique
A : CH3-CHOH-COOH; B : CH,OH-CH2-COOH
-  Clest l'isomére A qui admet des énantioméres car le carbone n°2

est asymétrique.
= Enantioméres de A :
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TH 3 CH3
I

Com _ :
oH -~ N H-Z#  ——OH
COOH

‘ tosé€,
Exercice 7 : hydrolyse du saccharose en glucose et fru®

hydrogenation du glucose.

Le saccharose est le sucre dusage courant is
canne a sucre. Son hydrolyse conduit a deux mo
CxH2:O6 de masse molaire moléculaire 180g/ mol.

1)

lécules

t fructo
‘a. En déduis la formule brute des deux iSOMEres (glucose & se)
et celle du saccharose.
b. Ecris I’équation bilan de la réaction d’hydz:olyse. ¢ petibHE: portad:
c. Donne les noms et les formules développee€s des
par le glucose et le fructose.
2) L’hydrogénation du glucose pe 5
le sorbitol ou hexane- 1,2,3,4,5,06-hexol. '
a. Donne l’équation bilan de cette réaction en utilisant les formules
semi développées.
b. On rappelle que les gl
c'est-a-dire contenant
étre classé parmi les glucid

L’aspartame est un faut sucre

i é organi
rmet d’obtenir un compos ganique

ucides sont des polyols a fonption Ca:.['bony]ég
la fonction C=0. Indique si le sorbitol peut

es ? Justifie ta réponse.
(sucre diabétique) de formule semi

développée :
HOOC—CH,- CH—C—NH— CH —COOCH3
= |
NH, O CH>

A quelle famille appartient ce composé ?

Solution 7 :
CxH2xO6 ; M = 180g.mol-.
1)
a. Formules brutes des isoméres et du saccharose :
M=12x +2x +6.16 = 180 x = 6.
D’ou les formules brutes :
Du glucose : Ce¢H1206 ; et du fructose : CeH120s.
- Formule brute du saccharose :
CoHnO¢ + H2O — GCgHi1206 + CeHi120e6.
Saccharose glucose fructose
m=6+6=12
n+2=12+12=n =22

W3 t+1=6+6 >t=11
D’oul la formule brute du saccharose: C12H22011.
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T
/ . Equation bilan :

’ Ci12H22011 + H20 o C_BH1206 + CeH120s.

Noms formules semi développées et fonctions:

¢ Glucose : CH20H-(CHOH)s- CHO
Sa molécule comporte : une fonction alcool primaire;
Quatre fonctions alcools secondaires et une fonction aldéhyde.
Fructose : CH2OH-(CHOH);- CO-CH,OH.
Sa molécule comporte : deux fonctions alcools primaires ; trois
fonctions alcools secondaires et une fonction cétone.

—

2)

Equation bilan de la réaction :
CH2OH-(CHOH)4- CHO + H,— CH20H-(CHOH);- CH,OH.
Sorbitol.
b. Le sorbitol n’est pas un glucide car il ne contient pas la fonction C
=0
- L’aspartame appartient a la famille des dipeptides (ou des
amides).
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POLYMERES SYNTHETIQUES

SYNTHESE GENERALE :
Activité 1 : Définitions .~ de laquelle
— La polymérisation est une réaction de synthése 2 pATH der en un
plusieurs molécules appelées monoméres peuvent S€ = =
seule plus complexe appelée polymére,
— Un polymeére est un corps dont la moléculﬁ e;;otif
répétition d’une petite unité structurale appele€ ' i :
— Le degré (ou indli)ce) de polymeérisation n est le nombre de motifs quj
forme un polymeére. 243
Le degré dpe pyolymérisation dans les polymeres Syntheth]%e.se E?:Sranis
varie de 103 a 106. Pour des grandes valeurs de n, superi 1 ala
centaine, on parle de macromolécules ou encore de h?UtSIL};g ﬁs,meres'
La masse molaire moyenne des macromolécules est 1€ D ouvent
comprise entre 1.500 et 150.000g.mol-!.

t constituée par la

Activité 2 : Différents Types de Polymeérisation.
Il existe deux types de polymérisation :
2-1- Réactions de polyaddition :
2-1-1- Définition : X '
Définition : La polyaddition est l'addition en chaine d'un grand nombre
de molécules insaturées identiques appelées monomeres. ~
La formule générale des polyméres est de la forme : CH2=QHY ou Y'est
soit un atome d’hydrogéne, soit un atome de chlore, soit un radical
phényle (Ce¢Hs-), ...
Le bilan de la réaction de polymérisation s’écrit :
nCHEZ(l:H = —ﬁCHz—(i?H-’j—n
Y L'§
Le monomere est : CH=CHY ;
Polymeére —(—CHz—(leiJ? : Nouf : —-CHz—ClIH*
X by
Soit Mm la masse molaire du monomeére (pour les polyméres de
polyaddition) ou du motif (pour les polyméres de polycondensation) ; Mr
celle du polymeére, on a alors :

Mp = n.Mp, ; n étant le degré de polymeérisation.

2-1-2- Exemples :

a. Le polyéthyléne (P.E) :
Il est obtenu par polyaddition de I'éthyléne ou éthéne.
n CHy=CH; — (-CH»-CH3 -),
Le monomeére est : CHy=CH, : éthyléne ;
Le motif est : -CH,-CH; - et le polymére est (-CHz-CHa -)n Ia
Applications : Le polyéthyléne est un plastique utilisé dans 7
fabrication d’emballages, d’isolants de cables ¢lectriques, d’obje3
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moulés (des bouteilles de shampoing, bidons, récipients pour lessive,
...) des jouets pour enfants, et méme les gilets pare-balle.

p. Le polystyréne (P.S.) :
Le monomere est le phényléthyléne ou styréne : CsHs-CH=CH2
(C?Hsl.
\fonomere : (I:H:CH;g - Styréne ou phényl éthvléene
CeHs
Equation -bilan de la polymérisation :
nCH=CHy — > -(—(fH—CHz};
C6H5 C6H5

P.S
Polymére : -(—C|H—CH2};1 Motif : —CH-—CH>~

Applications : Le polystyréne est un thermoplastique dur utilisé pour la
fabrication d’armoires de toilettes, boitiers de télévision, de radios,
d’ordinateurs et de cameras, les feux arriére et enjoliveurs d’automobiles,
des pots de yaourt, de vaisselle, bouchons, emballages antichoc, les

maquettes de voitures ou d'avions sont en polystyréne, isolation
thermique...

c. Le polychlorure de Vinyle (P.V.C.) :
- Obtention du monomeére (le chlorure de vinyle).

Vers 60°C, en présence de FeCls; comme catalyseur, l’addition de
dichlore sur I’éthyléne donne :

CH2=CH; + Cl, — CH,CIl-CH»Cl.

Vers 500°C sous une pression de SObar, le 1,2-dichloroéthane
conduit au monochlorocéthéne ou chlorure de vinyle :
CH2Cl-CH2Cl — CH2=CHCI + HCI.

— Synthése du P.V.C. :

Le polychlorure de vinyle ou PVC est obtenu par polyaddition du
chlorure de vinyle (ou chloroéthyléne ou chloroéthéne).

- - —CH-=—
nCH,=CH ~CH> “HyS
Cl Cl
PINLC:

Le monomere est : CH,=CHCI : Chlorure de Vinyle.
Mouf —C-HZ—C'ZH—

Cl

Applications : Le PVC est utile car il résiste a I'eau et au feu. Il est utilisé
pour la fabrication de tuyaux de canalisation (plomberie), de gouttiéres,
de bouteilles d’eau minérale, tableau de bords d’automobiles, de tuyaux

ﬂiaﬂ’osage, tubes médicaux, des imperméables, des rideaux de douche,
Clageres, le revétement des sols...
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1aquelle
. cours de
action au *~ . ge forment

; u
des Hmsogzsqmolécules de

. 2-2- Réactions de polycondensation :
péfinition : Une polycondensation est une ré
un grand nombre de molécules s’unissent par des
lors des réactions entre deux groupes portés soit par
types différents, soit par des molécules identiques- de petit
Ces condensations s’accompagnent de I’élimination
telles que H20, HCI...

2-2-1- Les polyamides :

— Définition : ' : oly
Les polyamides sont des polymeres de P
lesquels le groupe —CO-NH- se répet

es molécules

Condensation dang

aine.
e tout le long de la ch

— Obtention :
Deux cas sont possibles : diacide :
; : ami un oo Nl s o
e Polycondensation entre unc dlaﬁ;ng_%ta partir de 1’acide adipique

Exemples : - l1a synthése du ny
et I’'hexane-1,6-diamine u ,
0 10 - 4NHCHIE ﬁ—fCHZ)TE}n

0

' -OH —
n -H-NH-fc:Hﬁﬁ—NH—H - D Ho-ﬁ-—(CH_;)Tﬁ o i
O ° nylon6.6
Ou encore: |

-c] —— 2nHCl + “4=NH y—NH-C~CHy—~C
o H-NH-{CHyyz"NH-H * n cl-c<CHITS cl {-NH~CHy7g NH-C~CHj—c}

] 0o o) 0 0

nylon 6.6

-~ Synthése du nylon 6,10 : Elle se fait a partir ’hexane-1,6-diamine et

du chlorure de décanedioyle.

i

0 0 0
nylon 6,10

n H-NH-{CHJy NH-H = nCl-

e
Polycondensation d’'un amino acide :

Exemple : nylon 11. Il est obtenu par polycondensation de l'acide
11-amino undécanoique (NHz2-(CHz2)10-COOH).
nH-NH~CH>Y—~C -OH -~ nH->O — —fNIﬁ—F(.II—I_Q?l—()‘ﬁ —}-n
o

10 n
O

nylon11

Utilisations :

Les nylons ou polyamides sont l'un des types de polymeres utilisés
comme fibres ou comme thermoplastique. On l'utilise dans la fabrication

des vétements, du matériel de guerre (comme les parachutes et les
cordes), de brosse a dents...

2'2'2: Les polyesters :
~ Definition :

A

Les polyesters sont des polyméres de polycondensation dans Jesquels .

l - -
€ groupe ~CO-O- se répéte tout le long de la chaine.
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Exemple : obtention du Polyéthyléne Téréphtalate (P.E.T).

/
| HO-CH)-CHy=OH = 1 Ho-ﬁ-@-ﬁ-OH —> 2H,0 —{o—CHE-CHE-o—ﬁ-@'ﬁ);
0 0 0
PET.

EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

Exercice 15

On réalise I’analyse dun polymére A obtenu par polyaddition. On

constate qu’il contient en masse : 73,2% de chlore ; 24 8% de carbone et

2% d’hydrogene.

1) Quelle est la composition en masse du monomere.

2) Le polymére a une masse molaire moyenne de 121.000g/mol et un
degré de polymérisation moyen de 1250. Détermine la masse molaire
et la formule brute du monomere.

3) Indique toutes les formules semi-développées possibles du
monomere.

Solution 1 :
1) Composition €n masse du monomeére :

- Massede C:mc = % = 0,02g.
- Masse d’hydrogéne : my = 0/;” = 0,002¢g.

- Masse de chlore : mci = wel - 0,058g.

n
2) Formule brute du monomere A :

— Masse molaire du monomere :
M., = M2 A.N:Mp=121.000g.mol"}; n = 1250.

mn
Donc : My = 96,8g.mol"!
- Formule brute du monomere :
Soit C«H,Cl, la formule brute du monomere.

D’apres la loi des proportions définies, on a :
12600 oo B595 = Hmt
me my mci mg
ms = mc + mc + mu = 0,08g.
Ainsi: x=2, y=2, z=2. Dou la formule brute du monomeére :
C2H2Clo.
3) Formules développées possibles du MONnomere :

CHCI=CHCI, CH,=CCl2

Exercice 2 : détermination de la formule monomeére.
Un polymeére a pour masse molaire moyenne 105000g/mol ; son degré de
Polymérisation moyen est de 2500. Par combustion, il ne donne que de

Peau et du dioxyde de carbone ; son analyse montre qu’il contient 14,3%
d’hydrogeéne.
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a. Donne la formule et le nom du monomere.
b. Représente l'enchainement de trois motifs
polymere.

On donne : M(C) = 12g.mol! ; M(H) = 1g.mol"".

Solution 2:

a. Formule et nom du monomeére :
- Masse molaire du monomere :

Mm = 2 AN: Mp = 105.000g.mol"'; n
1
42g.mol-!
— Formule brute du monomeére : c-:xl_l):- .
D’aprés la loi des proportions définies, on < -

12t _ y _Mu AN oM = 14,3 ; donc : %C = 100 - %1 =§5},17'
%CAinqg}i’: xl—“o\'g, y=6. D’ou1 la formule brute du monomere - L.3Hs,

- Formule semi-développée et nom du monomere :
CHj3-CH=CH; : propéne.
b. Enchainement de trois motifs :
— CH—CH—~ CH—CH;— CH—CH>—
CH3 CH3 CH3

_ 0500. Donc @ Mg =

Exercice 3 : -
On donne les formules des polymeres :

CH3 //0
- —CHH~- c— e C . \

a) {—(!;—-CHZ)-n b) —L CCla-CHay— c) —O—CH;-CH,-O ﬁ:'-TCH:)_-‘C_)E

ICH3 O

o) SH3
) 7 H,-CH—; f CH,-—C

d) —NH~CH>) C-‘B?x e) '6(: 2—C = : e

i CONH, COOCH;

Indique, dans chaque cas, la formule développée et le nom des
monomeéres et précise si le polymére a été obtenu par polyadditon
ou par polycondensation.

Solution 3 :

Polymeére | Monomeéres Noms des | Mode d’obtention
MONOMEres =
a) CH3 Méthyl propéne Polyaddition
C=CH,
<'3H3 -
b) 1,1-dichloro Polyaddition.
éthylene. T
c) HO-CH>-CH,-OH Ethane 1,2-diol Polycondensation
Et  COOH-(CHy)4- | et  acide hexane
L OOH dioique. RS
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d : NH.-(CHa)s-COOH {\cfc'l'é“ T 6-amino | Polycondensation
1exanoique

—" | CH2=CH-CO- - .

LC"L,_.-———--—"L—%]:: = CCO% ,Ng:i‘) Pr?Pen amide Polyaddition.

() s . Méthyl propénoate | Polyaddition.

} s de méthyle ]

gxercice 4 : identification des formules et nom des monomeéres.

1) Undes }_Jolyamides les plus courant est le nylon 6,10 ; dont le motif
est le suivant ! 103

I

I
—NH—I[CH_|— =

,\]8 NH—C (CH J—C

Indique les corps qu’il faut faire réagir pour obtenir ce polymeére.
Donne leur nom systématique.

2) La masse molaire moyenne de ce polymére est de 300kg/mol. Calcule
son degré moyen de polymeérisation.

3) Ecris l'équation pﬂan de la réaction de polycondensation et cite
quelques applications pratiques de ce polymere.

Solution 4 :

1) Formules et noms des corps dont dérive le polymére :
NH,-(CH2)s-NHz2 : hexane 1,6-diamine.
COOH-(CH3)s-COOH : acide décane dioique.

2) Degré moyen de polymérisation :
Soit Mp la masse molaire du polymére et M, la masse molaire du
motif, on a :
Degré de polymérisation : n =
AN : Mp=3.105g.mol"!;

3) La formule brute du motif est : CisHzoN202.
D'ou : My = 282g.mol-!. Ainsi:n = 1063,82 = 1064.

Mp
M

Exercice 5 : les polyméres synthétiques.

1) Les polyméres synthétiques sont utilisés dans les domaines aussi
variés que dans la construction automobile, I’électricité, le batiment,
'industrie textile, la menuiserie, la plomberie sanitaire. Le kevlar est
un polymeére dont la résistance mécanique est cinq fois supérieure a
celle de l'acier et dix fois supérieure a celle de l'aluminium. On
utilise pour la fabrication de pneus a carcasse radiale, des gilets

pare-balles...

II peut étre synthétisé
phtalique ou acide benzene- 1,4-di
diamine (B).

a. Donne les formules semi développées de (A) et (B).

b. Ecris ’équation bilan de la réaction de (A) sur (B) donnant (C)

industriellement a partir de l’acide para
oique (A) et de la benzéne-1,4
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TGS TW W R e e
c. En déduis I'équation bil . : Lrisation entre
an de la r lymeEris
(A) et (B). a reaction de poly

masse molaire dune chaine de kevlar étant 11,9 ig.mol ', donng
la formule dy polymeére.

2)

Solution 5 -
1)
a.

Les formules semi-développées de A et B :
COOH-

COOH acide benzéne 1.4 dioique (A)

NH> *@-I\’HE benzéne 1,4-diamine (B)

b. Equation de la réaction de A sur B donnant C :

= COOH + H,O

© g
c. Déduction de I’équation de la réaction de polymérisation :

H—CO- COOH +~ H,O0
COOH'@-COOH + l\'}412-<§>.N1-12 _— 1\71-12-@—1\1{-.C0 @' P
<

2) Formule du polymeére :

_ Mp

M.
AN:Mp=11,9.103g; My, = 238g.
D’oul : n = 50.

D’ou la formule du polymeére :

{-';\H—@- NH-CO —<§>—CO}nl .
G‘I\_H—@—I\’H—CO _@_CO}SO

Exercice 6: Détermination de la formule brute et semi développée
d’un monomeére. o
L’oxydation catalytique de 0,53g d'une substance X constituée de

carbone, d’hydrogéne et d’azote a donné 1,33g de dioxyde de carbone et
0,27g d’eau.

Sa densité de vapeur est d= 1,83,
1) Détermine sa formule brute.

2) X est un acrylonitrile, ce qui signifie que sa molécule contient |

groupe —C=N ; donne sa formule semi développée.
3)

. : et
a. Il se polymeérise facilement. Ecris ’équation de la polym6rlsat10n
precise la formule du polymeére correspondant.
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. Calcule le degré de polymérisation sac
du polymeére est 2,65kg,

on donne : M(C) = 12g.mol"! ; M(H) = 1g.mol"! . M(N) = 14g.mol ..

hant que la masse molaire

ution 6 :
sol rormule brute de la substance :

1) Elle est de la forme : C{HN,.
D’apres la llgit deff proportions définies, on a :
352‘_ = '_:_H. o E.Avec : M =29d =29,1,83 = 53g.mol-!.
mx = 0,938 ; mcoz2 = 1,33g ; myqo = 0,278,
M = =22 = 0,36g ; mu = =122 = (0 03g; my = =
¥ : - ,03g; mn = mx — (mc + mH) 0,14g.
Ainsi: x=3, y=3, t=1. D’ou1 la formule brute de X : C3;HsN.
2)

- Formule semi-développée de X : CH,=CH-C=N
- Equation bilan de la polymérisation : B
nCHAY= (':H — —("CHE—CH -}-5
C=N (':EN
- Formule du polymeére : '

-éCHz-'CH e
C=N
a. Degré de polymérisation :
n=-C AN:Mp=265.10%g.mol;

b. Mn = S3g.mol-!. D’ot : n = 50.

Exercice 7 : Détermination de la formule d'un monomeére, du degré de
polymérisation et équation bilan de la réaction de polymeérisation.
On veut déterminer la formule d'un polymeére contenant du carbone de
I'hydrogéne et du chlore. Soit R-CH = CHCI la formule générale du
monomeére de masse 62,5 g/mol (ou R peut étre un radical alkyle ou un
atome d’hydrogéne.
1) Détermine la formule du monomeére et donne son nom.
2) Quel est le degré de polymérisation sachant que la masse du
polymére obtenue vaut 75.000g/mol ?
3) Ecris 'équation de polymérisation et donne le nom du polymeére.
On donne : M(H) = 1 g.mol'; M(C) = 12 g.mol-1; M(Cl) = 35,5 g.mol-
1

Solution 7 :

1) Formule et nom du monomeére :
= Masse molaire du monomere :
Monomeére : R-CH=CHCI ; Mm = 62,5g.mol!.
Mn=14n +62,5=62,5 = n=0. Donc R=H
D’ou 1a formule brute et le nom du monomere :
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CH2=CHCI : 1-chloro éthéne ou chlorure de vinyle.

2) Equation de polymérisation :
' nCH,=CHCI = '(--CH-v—CH J_
2—CH 33

Cl

Nom du polymeére : polychlorure de vinyle.
- Motif - - CH:—CH -

3)

C1

Exercice 8 :

a. Le styréne est encore appelé vinylbenzene.
Donne la formule du styréne. Quel autre n
attribuer ? _ .

b. Un polystyréne a une masse mglan‘e moye:;nn
Quel est son degré de polymérisation moyen « .

c. Représente I’enchainement de trois motifs élémentaires dans une
macromolécule de polystyréne. s
On donne : M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = l1g.mol-!.

om peut-on encore lyj

de 155000g/mq].

Solution 8 : ‘
a. Formule et nom du monome}'e :
CegHs-CH=CH: : phényl éthylene.
b. Degré de polymérisation :
n=Me AN:Mp=155.000g.mol!; Mm = 104g.mol-!.
Mm
D’ou : n = 1490.
c. Enchainement de 3 motifs:
— CH—CH»,— CH—CH,y~ CH—CH)—
1 [}
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5
ActiV?

CINETIQUE CHIMIQUE

HESE GENERALE :
:¢é6 1 : Généralités

3-1- péfinition : 3
La cinétique chique est I'étude du déroulement des réactions chimiques

dans |

e temps.

1.2- Différents types de réactions chimiques :

-

Réactions rapides : Ces réactions sont achevées dés que les réactifs
entrent en contact.

Exemples : - Les réactions de précipitation : Action de la soude
(NaOH) sur lion fer I1l ; Ag*+Cl-— AgCl ;

Ba?t+ SO3~ — BaSo0,.

Réaction entre un acide fort et une base forte :

H;O0* + OH— H20

Réactions d’explosion.

Réactions lentes : Ces réactions atteignent leur terme au bout dun
temps plus ou moins long (quelques secondes a plusieurs minutes,
voire des heures). Les produits apparaissent progressivement.
Exemples : Estérification-hydrolyse, Saponification, synthése de
l’'ammoniac...

Réactions infiniment lentes : Ce sont des réactions qui peuvent durer
plusieurs jours, mois ou année.

Exemples : - Formation de la rouille par oxydation lente du fer a l’air
humide :

2Fe(s) + %02 — Fe,05(s) ;

Substitution du méthane par le dichlore.

1-3- Vitesse d’une réaction :

Elle exprime la variation de la quantité de matiére d'un réactif ou
d’'un produit en fonction du temps.

Soit ’équation bilan suivante : aA + bB — cC + dD.

na, ng, nc et np sont les quantités de matiéres présentes dans le
milieu réactionnel 4 une date t.

1-3-1-Vitesse de formation d’un produit :

Vitesses moyennes de formation ou d’apparition :
La vitesse moyenne de formation d'un produit est le rapport de la

variation de sa quantité de matiére sur la variation du temps.

n — - -~ -
Vinoy = ﬁ = %’s— : n; étant le nombre de moles du produit a l'instant
t,

et_ N le nombre de moles a l'instant ta.
Vitesse instantanée d’apparition :

87



La vitesse instantanée de formation dun produit est 12 deérivée de sa

q L::Eze de matiére par rapport au temps :

¢~ €
1-3-2- Vitesse de disparition d’un réactif : disparit
- thesse‘ moyenne de disparition : La vitesse moyenne ?e ua_l:-nctité W
d'u,n. réactif est I'opposé du rapport de la variation de sa d de
matiere sur la variation du temps.
Dzstti ., idl
Vit o 2-n at’
= itesse instantanée de disparition : , Nt 2
La vitesse instantanée de disparition dun réactif est lopposcd'(lje la
antité de mauere V= ——.
alculée a partir deg

Vmo)'. =

dérivée par rapport au temps de sa qu
Unité : La vitesse dune réaction chimique, ©

nombres de moles, s'exprime en mol.s™'.

Remarque : Dans le cas ou la réaction o la v

constante, A, B, C et D etant dissous, on peut utiliser la vitesge

volumique :

* Vitesses moyennes d’apparition : g |
Pour un produit c'est le rapport de la varlatlgm deA?a concentration

L€, _ A% .

et la variation du temps. Vmoy. = J-n1 -, ou: Cyoest g
concentration molaire a linstant ti, et C, est la concentratiop
molaire a I'imstant to.

— Vitesses instantanées d’apparition :
Pour un produit c’est la dérivée par rapport au temps de sa

se déroule a volume

concentration :
dC 1 dn

V.= &=-—
dt Vdt

* Vitesses moyennes de disparition :
— Pour un réactif cest l'opposé du rapport de la variation de sa

concentration et la variation du temps.
_ Cp—Cy _  AC
Ym"y' t2—t1 at’
— Vitesses instantanées de disparition
Pour un réactif c’est l'opposé de la dérivée par rapport au temps de

sa concentration :

v__dC_ 1dn
t dt Vdt

Unité : La vitesse dune réaction chimique, calculée a partir des
concentrations molaires, s’exprime en mol.L-1.s"1.

Généralisation : Soit I’équation bilan suivante : aA + bB — cC + dD.

1dn 1dn 1dn 1d 1 1 1 1
Ona:._.__‘qz____.ﬁ.z__c:_ﬂ S — = - = -
a dt 5 s at d @ aldn 5V dp ¢V i a/ro de

Ou : Vqy,, Vg, Vs, et Vy, représentent respectivement les vitesse®
disparition de A et B, et les vitesses de formation de C et D,
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arques : Expression des vitesses 5

m en fonction de la pression a
I::npéfﬂt“re constanP te dans le cas desg gaz : P
(c - 1 dp )
= C=—= V= %20
pv = nRT RT RT d¢*

Acti"ité 25 MeSUECIae l.a. Vitesse d’une Réaction.
DeuX méthode§ Sont'utmseeS. pour cette mesure : Le but est d’accéder
concentrations d’'un constituant et calculer sa vitesse.
Méthode Physique :
La concentration de l'espéce est déterminée 2 partir de la mesure
d'une grandeur physique (pouvoir rotatoire, indice de réfraction,
inductance, ...).
Exemples : La polan.méme, la conductimétrie, la pH-métrie, La
mesure de la pression ou du volume dune erstte pazclse
(PV=nRT).
AVﬂnt?gei La‘me.sure se fait en continu, elle nécessite de faibles
quantités de réactifs, le mélange réactionnel n’est pas perturbé...
2.2- Méthode chimique : .
On détermine par dosage la concentration molaire volumique C de
I'un des composés participant a la réaction en fonction du temps.
Calcul de la vitesse : :

aux

2-1-

4
([
A
o)l EUEREPRRRES B L :
B H
clas i
c |- S e i -
@] L I/
L _ -G : : '
V(tl,tQ] = ana = t2—t1 ) t, 1, '
C{—=C1
;V(ty) = tana = =
t;—0

tana  ;  y(ty) = — €1-¢ _ tana.

t;—0 _
Signification géométriquement de la vitesse: | .
= La vitesse instantanée de formation est le coefficient directeur (ou

pente) de la tangente a la courbe au point d’abscisse t.
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La vitgssc instantanée de disparition dun réactif €st I'oppose duy
coefficient directeur (ou pente) de la tangente & |a courbe au point
d’abscisse t.

Activité 3 : Facteurs Cinétiques

3.-1' Péﬁnition : Ce sont des paramétres dont dépen
rcacuon chimique.

d la vitesse dhune

3-2- Différents facteurs : ] ,

- La concentration : La vitesse d’une réaction chimique cht avec |
concentration des réactifs. Elle est maximale au début de |y
réaction.

V = K.[A]“|B])? : Loi de Vant'Hoff. o

— La température : La vitesse dune réaction chimique augmente avee
la température du mélange réactionnel. _

— Les catalyseurs : La présence d'un catalyseur augmente la vitesge
d’une réaction chimique.

Activité 4 : Molécularité d’une Réaction - Ordre d’une Reéaction :
4-1- Molécularité d’une réaction :

_— Réaction élémentaire : Une réaction est dite élémentaire si Jeg
réactifs réagissent simultanément en un méme point pour donner
directement les produits. Les produits se forment sang
intermédiaires réactionnel.

— Réaction complexe : Une réaction composée ou complexe comprend
un ensemble de réactions élémentaires.

— Molécularité : On  appelle molécularité le  nombre  d'entités
(molécules, ions) qui entrent simultanément en contact lors d'une
réaction élémentaire.

4-2- Ordre d’une réaction :
Soit la réaction d’équation bilan : 2A + bB — cC + dD.
Loi de Vant’'Hoff : La vitesse dune réaction est proportionnelle a la
concentration des réactifs élevée dune certaine puissance. V =
K.[A]*[B]".
~ a est 'ordre partiel de la réaction par rapport au réactif A ;
— P est ’ordre partiel de la réaction par rapport au réactif B ;
— a + 3 est l'ordre global de la réaction.
- K est La constante de vitesse, elle est indépendante des
concentrations, et ne dépend que de la température. _
NB : L'ordre d'une réaction est une grandeur qui S€ détermine

e - u
expérimentalement. C’est un nombre quelconque (entier ©
fractionnaire).
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vité 5 : Lois de trunaformatlon

Atlti e d'unc réaction d’ordre 1 (ou loi cinétiques) :
Ce sont des reactions du type : A - B + ¢
5-1-1- Loi de transformation ;
A — B il C
0 Bl S 0 0
R‘qgtion : -X X X
At qllClLanue C=Co-x X X

ou : Co est la concentration initiale ;
g est la concentration dissociée :

et Cla concentration restant a un instant quelconque t.

La vitesse de disparition de A est : V = — 4€ .
(M :

D'apres ladl‘m de Vant'Hoff, pour une reacl.lon d’ordre 1,ona : V=K.C

1C
=N R.C =- f (_‘— l\f dt = ln = Kt : Loi de transformation.
Ou : €= Cae™",

5.1-2- Temps de demi-réaction :
- Définition :_On appelle temps de demi-réaction le temps nécessaire
a la disparition de la moitié de la concentration initiale du réactif.
[1 est noté par t);2 ou T ou 7.
: C ,
- Expression : In= = Kt

c C
Atyz,x=3=C=Co-x==3

2

S Co _ _ 1 in2
D’ou : lng = Kty;2=  In2 = Kty2. Donc: ty,; = —.

z
Remarques : Pour une réaction dordre 1, le temps de demi-
réaction est indépendant de la concentration initiale. La
) 1 . C :

représentation graphigue de ln?“ en fonction du temps est une

droite qui passe par 'origine du repere.

5-2- Cas d’une réaction d’ordre 2 :
Ce sont des réactions du type : A + B — C + D.
- Loi de transformation :
A 4 B — B +* C

At=0 b C(J C() 0 0

Réaction : -X -X X X

At quelconque : C=Cp-X C=Co-X X X
dc
qc’ | dc
Pour une réaction dordre 2, on a: V = [A).[B] = k.(.‘2=>—-3; -

k.c? =

C dc
le, = [, kdt

Dou : %— El- = K.t : Loi de transformation.
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a ' . ' Co
Temps de demi-réaction : A (1/n, x = L = C=Co—%X=7
‘ P

2
Ainsi : —— L = K.y/,= 1 . .
k . = i DD — = o Y . = ——
"_-z(l Co 1/2 Co K.ti/2. D’ou : ty,2 K.Co
Remarques : Pour une réaction d’ordre 2 le temps d€ de
€ést inversement proportionnel a la concentration initiale.

. : ! ; : oite.
La représentation de s cl en fonction du temps est une dr
0

mi-T€ E!Cti()n

Activité 6 : Catalyse.
6-1- Définitions : ’
— Un catalyseur est une substance qui accélére une rea
sans apparaitre dans le bilan de la réaction.
— La catalyse est linfluence dun catalyseur sur
chimique.

ction chimique

une réaction

6-2- Différents types de catalyses : .

6-2-1- La catalyse homogéne : La catalyse est dite homogene 1(_)rsque le
catalyseur appartient a la méme phase qu¢ les réactifs et leg
produits. Dans ce cas, la réaction se déroule dans tout le volume
occupé par le systéeme. .

Exemple : Réactions d’estérification, réactions d’hydrolyse.
H>SO4
CH;-COO-C2Hs + H20 — CH;-COOH + C,HsOH )

6-2-2- La catalyse hétérogéne : La catalyse est dite hétérogene- 1or.sque
le catalyseur n’appartient pas a la meme phase que les réactifs et
les produits.

Pt(s)
Exemple: 2Hyp + Oz — 2H,0.
Remarque:
— Auto catalyse : Il y a auto catalyse lorsque I'un des produits de la
réaction est catalyseur de cette méme réaction.
Exemple : - I'cau catalyse sa propre syn these.
— Oxydation de lacide oxalique (CaH204) par llon permanganate
(MnO, est catalysée par I'ion Mn®".
— La catalyse enzymatique : La cataiyse est enzymatique, lorsque le
catalyseur est unc enzyme.

6-3- Propriétés :
- Un catalyseur modifie le mécanisme réactionnel ~ dunt
réaction chimique;
— Un catalyseur a un role purement cinétique.
- Tout catalyseur d’'une réaction dans le sens direct est catalyseu
de la réaction dans le sens inverse.
— Un catalyseur est sélectif.
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gxemple : En faisant passer Péthanol C,H;OH sur du cuivre
250°C, on obtient Péthanal CH3CHO, alors qu’en le faisant passer
sur alumine Al:O3 a 400°C on obtient I'éthyléne CoHa.

ctivité 7 : Mécanisme Réactionnel.
7.1- pistinction entre mécanisme et bilan :
Le bilan d'une réaction ne donne pas explicitement la fagon dont se
déroule une réaction chimique,
Les réactions qui ont lieu entre entités élémentaires (molécules,
jons, atomes) sont appelées actes élémentaires. Le mécanisme

, . ) N B ) i j
reactlonnel est 'ensemble des ¢tapes conduisant les réactifs aux
produits.

7.2- Exemple de mécanisme réactionnel: Synthése du chlorure
d’hydrogéne (HCI).
7.2-1-Radical : Un radical ou centre actif est une entité chimique
comportant un électron cé€libataire qui est représenté par un point
(.) & coté de 'atome qui le porte.
Exemple :He, Cl-, «CHa.

7.2.2- Synthése du chlorure d’hydrogéne :
H, + Cl. — 2HCL
Un mélange stcechiométrique de dichlore et de dihydrogéne ne
donne rien a l'abri de la lumiére. Exposé a la lumiére, on obtient
une réaction trés explosive.
Les actes €lémentaires de ce mécanisme sont classés en trois
etapes :
1¢re étape : Phase d’initiation ou phase d’amorg¢age : Elle correspond
a la phase de création des centres actifs.
Cl1-Cl — 2Cle.
2éme étape : Phase de propagation : Elle correspond a I'étape de la
formation des produits de la réaction avec régénération de centres
actifs.
Ha + Cle — HCI + He;
Cl2 + He — HCIl + Cls.
3¢me étape : Phase de rupture ou phase de terminaison ou d’arrét :

Elle correspond a l’étape ou les radicaux disparaissent sans qu’il ne
s’en forment.

Cle + Cle —» Clo;

H' + Ho —_— H2 -

He + cle - HCIL

La rencontre de deux radicaux est trés rare, donc cette €tape n’est
Pas a l'origine du chlorure d’hydrogene produit par la réaction.
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. ) : ) . anpne phase
Une réaction en chaine est un mécanisme constitu€ g

d’initiation, de propagation et d'un terminalSOn
Remarque : On ogtjegnt le bilan dg l};hfésjc?izn en addiuonnant %
€tapes de la phase de propagation ;
H> + Cl¢ — HCl + He

Cl, + He — HCI + Cls.

bilan : H, + Cl,— 2HCI

Role des radiations lumineuses :
Les radiations apportent l’énergie nécessaire pour
liaisons entre deux atomes.

L'énergie transportée par une radiation de longue

de fréquence v) est :
h.c
Ephoton =h.v= T

Pour rompre une liaison chimique A-B €
I’énergie du photon doit étre supérieure Ou
liaison : Ephoton> Ej

rompre leg

ur d’onde A (oy

ntre deux atomes A et B,
égale celle de |3

EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

Exercice 1: , = ) i
On mélange a la date t = 0 lmol d’éthanol et lmole d’acide €thanoique,
On détermine la quantité d’ester formé a la date t, elle est de la formen=

0,67t
t+17

(t en heure et n en mol).

1) Quelle est la vitesse moyenne de formation de lester entre les

2)
3)

4)

instants t = 0 et t = S0h.

Quelle est la vitesse de formation de ’ester pour t = 20h ?

On recommence l'expérience a t = 0 avec 0,01mol/L d’alcool et

0,01lmol/L d’acide. Les quantités d’ester formées en fonction du

temps sont : o

t(s) 0 [ 180 240 | ano 360

[ester](mol/l) |0 ]2,6.10-3 | 3,17.10-3 | 2,66.103 | 4,11.10-3
Montre a partir du tableau que la réaction est d’ordre global 2.

Calcule la constante de vitesse a 25°C ainsi que le temps de dem

réaction.

Solution 1:

1)

Vitesse moyenne de formation de I’ester entre les instants t, =0 et 2~
50h.
_ 0,67
t+17
ati=0 = n; =0 :

n 0,67.
At2=50h = n,=2222=0,5mol
Vv An _ Nz—mnq _ 05

moy = — T —— = =~ = -2 )
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esse de formation de l'ester a t = 20h.
dn - 11.35

V== gt At=20h;V=8,29.103mm.h"’ .

Montrons que la réaction est d’ordre global 2 a partir du tableau :

2) Vit

3) CH3-COOH + C;HsOH — CH3-COOC:Hs + H20
At= 0] Co Co 0 : 0
Réaction -X -X X X
At=0 C= Co-x C= Co-x X X

Si 1a réaction est d’ordre 2, alors la loi de transformation sera :
1 1

1 _ € Co _
l_-(-:—=kt = k= t"—constante?
C 0

1 1

K étant une constant, alors le rapport < ‘c“ serait constant si la
réaction est d’ordre 2.

C= Co-X ; X étant la concentration de l'ester. Co = 102= '51' = 100.
0

Consignons les résultats dans le tableau suivant :

t(s) 0 180 240 300 360
[ester]=x (mol.L'!) | O 2,6.103[3,17.10-3 | 3,66.10-3 | 4,11.10-3
 C= Co-X 10.103 | 7,4.10-3 | 6,83.10-3 | 6,34.103 | 5,89.10-3
e 1 102 135,13 | 146,41 157,72 169,77
C
T 0 35,17 46,41 57,72 69,77
C Cy
1_1 Indét. | 0,19 0,19 0,19 0,19
C Co
L
1 1
G

= Cste = 0,19 ; la réaction est donc d’ordre 2.
1 1

On constate que :

4) Calcul de la constante de vitesse : K = £ :" =0,19.

2% L 1
- Temps de demi-réaction : tij2 = —
o

AN :k=0,19 ; Co = 102mol.L-!. Donc : tj/2 = 526,31s.

Exercice 2 :

Soit la réaction de saponification :

CH3-COO-CoHs + NaOH — CH3-COONa + C2HsOH

On introduit 0,2mol d’acétate d’éthyle et 0,2 mol de soude dans llitre

d’eau. Au bout de 5mn on constate que 30% d’acétate d’éthyle sont
transformeés.

1) Calcule :
a. La constante de vitesse sachant que la réaction est du 2éme ordre.
b. La vitesse de la réaction au temps t = Smn.
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L

2)  Détermine la c it - le début de
om : ” s 1€
'expérience. pesition..di mélange 10mn &pTes
Solution 2:
1)
a. Calcul de la constante de vitesée K.
1 1 1 1

—— — —

T Kt = k=20 C=Coox=Col-a
A.N:no=0,2mol; V=1Lt =5mn = 300s ; a = 30%
Co = =2 = 0,2mol.L!
D’ou : C =0,2(1- 0,3) = 0,14mol.L"!
Ou encore si 30% disparait, il restera 70%,
=0,7.0,2 = 0,14mol.L-'.
Ainsi: k = 7,14.10-3mol-1.L.s-!.
b. Vitesse de la réaction a t = 5mn :
V=kC2 AN:V=1,39.104mol-!.L.s!. oy
2) Composition du mélange 10mn aprés le début de l’'expenence :
CH;-COOC;Hs + NaOH — CH;-COONa + C2HsOH

=0,3.

d'ou C = 70%Co = 0,7¢,

Réaction -X -X X X
At=>=10 C= Co-x C= Co-x y X X
1 1 _ 1_ 1 _ 1+Co+kt _ 0

-6 - Cq kt = C  Co + kt = C 1+Co+kt

1]
A.N:t=10mn = 600s ; Co = 0,2mol.L-!; k = 7,14.10-3 mol-1.L.s"1,
D’ou : C = 0,107 mol.L-1.
C= Co-x x = Co-C = 0,2-0,107 = 0,093mol.L-1.
D’ou la composition du meélange :
[CH3-COOC3Hs] = [NaOH] = C = 0,107mol.L-!;
[CH3-COONa] = [C2Hs0H] = x = 0,093mol.L-1.

Exercice 3 :
Une réaction du type A+ B — C + D est une réaction du ler ordre par

rapport 4 A et du ler ordre par rappoirt a B. Pour des concentrations
initiales de 0,2mol.l'! de chaque réactif, on constate qu’il reste encore au
bout de 40mn, 80% des produits initiaux.
1) Quel est 'ordre global de la réaction ? Etablis la loi de variation dela
concentration des réactifs en fonction du temps. _
2) Calcule la constante de vitesse de la réaction et le temps de dem!
réaction.
Au bout de combien de temps, 60% des réactifs auront disparu ?

. Solution 3 :
1)
= Ordre global de la réaction :
La réaction est d’ordre global 2 (somme des ordres partiels).
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grablissement de la loi de transformation -
par définition, la vitesse de 1a réaction est:V=-5

pour une réaction d’ .
dC

-

ordre 2, on a : V = k.C2.
- —_ = C dc
V"‘Vc g k‘c2=°fco-“&7= kfotdt
1 =ktt=31'-—-l_.=
ﬁ[C]co [t]o ¢ kt

calcul de la constante de vitesse k :
2) 1 1

1_1 -kt = k=55

E Co t |
AN:Co= 0,2mol.L-'; t = 40mn = 2400s; C = 80%.Co = 0,16mol.L-1.
Donc : k = 5,21.10'411101‘1_1‘.8-1'

_  Temps au bout duqlllel 60% des réactifs disparait :
1

l___!‘_:kt :_—;t:-c_cg.
c GCo k

AN:a=60%=0,8;Co=210"1mo.L!, C = Co(l — @) = 8.10-2mol.L-1.
1 vient alors que : t = 14 ,39,103s.

Exercice 4 :

L’hémipentoxyde d’azote (N20s) se dissocie suivant ’équation bilan :
N,Os —» 2NO2 + %2 O

1)

a. Etablis la loi de transformation de cette équation sachant qu’elle est
d’ordre 1.

b. A 105°C, on constate qu’au bout de 4mn, %de la quantité initiale de

N2Os a €té décomposée. Calcule le temps de demi-réaction a cette
température.

2) A 95°C, le temps de demi-réaction est 5 minutes. Calcule le temps au

bout duquel 3 de la quantité initiale sera décomposée.

3) A une température quelconque, on fait les mesures suivantes :
[ N2Os] (mol/1)|3.10-2(2,7.10-2

t(s) 0 4450
a. Calcule la constante de vitesse et le temps de demi — réaction a cette
température.
b. Que devient le temps de demi — réaction si l'on doublait la

concentration initiale ?
¢. Calcule la vitesse de la réaction a t = O et a t = 50h.

d. Détermine la date a laquelle la concentration devient 2.10-2mol.L-1.
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Solution 4 :

1)
a. Loi de la transformation de la réaction d’ordre 1 :
La vitesse de disparition est : V= —-% et V = K.C
vy = -2 - ge e de_ iffde = Infi= Xt: Lot.de
transformation.

;. g e In2
b. Calcul du temps de demi-réaction :ty/2 = —%—

Calcul de la constante de vitesse k :

=kt = k=’?1n%ﬂ.
1 Co — In4 = oy
At=4mn,C=Co_%Co=%.D’oﬁ:k=zln_f_£‘l-_ 12 = 0,35mn

4

Donc : ti/2 S as 2 mn

2) Temps au bout duquel % de la quantité initiale sera décomposce.

t=in<

P - >
t’1/2=l-;‘172 ’——-——:,"2 =nZ _ 0,14mn"!
1/2

' 1 C i 1 Co _ In4 s

t'= InzavecC D'ou : t' = g7 IMa ~ 014 10 mn
3)

a.

* Calcul de la constante de vitesse :
Nous allons recalculer la constante d
dépend de la température.

La reactlon estd ordre 1 donc :

ln?—kt = l{-—h’l?
AN: Co = 3.10 ?molL™" c—z 7.10 " 2molL™!, t = 4450 s;

D'ou : K = 23,67.107°s~
* Calcul du temps de deml réaction:

l?. In2 >

b. Sion double la concentr'mon mmale le temps de demi-réaction ne
change pas, parce que ce temps ne dépend pas de la concentration
initiale, puisque la réaction est d’ordre 1.

c. Calcul de la vitesse de la réaction :

- At=0:V=KCy. AN:V =7,1.10"mol. L. s7L.
- At=50h~=180000 s:
Déterminons d’abord la concentration a cette date :

c €
ln_cﬂ" =kt = ?0 = eK‘t = ( = Cue_K-t.

. V=K.C=V=K. Coe ¥t AN: V = 5.10"5mol. L71.s71.
5) Déterminons la date a laquelle C = 2.10"%mol. L™1:

2=kt = t==n% = 3107 — ¢ = 171305
c ANt 23,67.10—6£n2.10-2=$t e .
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ExefCicq 5: . oo d - i .
o étudie la cinétique de la réaction de saponification de l’éthanoate
gethyle par la soude.
o5 expériences faites avec des concentrations molaires initiales Co ont
les temps de réactions indiqués dans le tableau suivant :

données
[ Co (mol.l') 10-2 2. 10- (4. 10-| 8. 102
2 2
ti/2 (mn) 17,8 8,9 4.45 2,22
1)

a. Ecris Péquation bilan de la réaction.
p. Montre que la réaction est d’ordre 2 et détermine la constante de
vitesse.
2) On part des concentrat.ions [CH3COOC2Hs)o = [OH]o = 2.10-2mol.]!,
calcule le temps qu’il faut pour que 80% de l’ester soient
transformés.

Solution S :
1)
a. Equation bilan de la réaction de saponification : A
CH3;-COO-CH2-CHs + NaOH — CHj3-COONa + CHj3-CH,OH
b.
- Montre que la réaction est d’ordre 2:
On constate a partir du tableau que le temps de demi-réaction
dépend de la concentration initiale Cp, et est inversement
proportionnelle a Co ; la réaction est donc d’ordre 2.

- Constante de vitesse :
1 1

t = —_— —

]/2 kCo k 11/2.(:0

Pour t1;2 = 8,9mn, Co = 2.10-2mol.L-!. D’ou : k = 5,6 1lmol-l.L.mn-!1.

2) Temps qu’il faut pour que 80%de l’ester soit transforme :
1 1

C G k

AN:a=80%=0,8; Co=2.102mo.L".

C=0Co(l - a) =2.10-2(1 - 0,8) = 4.10-3mol.L-1. Il vient alors que : t =
35,65mn. .

Exercice 6 - Cinétique d’une réaction d’ordre 2.

On considére I’équation d’'une réaction d’ordre 2 : A + B—& + D.

%n Part d'un mélange équimolaire de AetBat=0: [4]o = [Bo = Co.

efinis une réaction d’ordre 2 puis établis la loi de variation de la

Concentration du réactif A.
A Tinstant t; = 20mn, la concentration Ci = 9,0.102mol.l'! et &
linstant t, = 30mn, la concentration est C = 8,7.10-2mol.l-1.
3. En déduis la constante de vitesse.
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b. Calcule la concentration initiale Cae.
c. Quel est le temps de demi- réaction ?

d.

Calcule la vitesse d’apparition de C a I'instant tz = 3077

Solution 6 : e
1) Etablissement de la loi de transformation d’une réaction d °r_ 7

1
c

2) Deéduction de la constante de vitesse :
A t)= 20mn = 120s, C; = 9.102mol.L-}';at2 =
C,=28,7.102mol.L .

(2)=-(1): &

1
Cy
1
C;

1

¢~ ¢ = kt (voir exercice 3).

= SOmn = 1805,

i i ts donne :
La loi de transformation a chacun de ces instan

1 1

s

&z ¢ plou : k =6,38.10*mol! L.s1,

ta—£1

1
Gy

= k(t2 - tl) = k=

a. Calcul de la concentration initiale:

b.

S
Cq Cq 1-ktyCy
A.N: Co =9,6.10-2mol.L-1.

1
Temps de demi réaction: ti/2 = 3= 16,32.1

O3s

c. Vitesse d’apparition de C a l'instant ta:

V = k.Cs2. AN :V =4,82.106mol.s"1.

Exercice 7 : '
On réalise lestérification d’une mole d’acide R-CO2H par une mole

d’alcool primaire R-CH2,OH. On dose d’heure en heure l'acide restant et
on obtient les résultats suivants :

t(h)

1 2 3 4 S 6 i

n(acide) en mol | 0,57 | 0,42 | 0,37 { 0,34 |1 0,335 0,33 ] 0,33

1) Ecris I’équation bilan.
2) Trace la courbe représentant la quantité de matiére d’ester formeé en
fonction du temps. |

3)

a.
b.

lester ?

Echelle : 2cm pour 0,1mol ; 2cm pour lh.

Comment peut-on vite atteindre ’équilibre ?
Qu’appelle-t-on vitesse moyenne de formation de l’ester entre les
instants t; et t;. Calcule-la entre les instants t;=1h et t2=3h.

Que représente géométriquement la vitesse de formation a l'instant
t ? Détermine graphiquement la vitesse de formation de l'ester ?
Iinstant t = 2h et au début de la réaction a t=0. Comment évolu®
qualitativement la vitesse de formation de l’ester et pourquoi ?

: e 3
Comment peut-on déplacer 1’équilibre dans le sens de formatio? ™ &
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L'este

r obtenu a pour formule bryute C4Hz0,.

4 ont les isomeére i Y
) i Quels s S possibles ? Nomme-les.

par action de l'ammoniac sur l'acide R-CO,H, On obtient un

b. ) ) . .
Cart?oxylal? d’ammonium qui par déshydratation conduit a une
espéce chimique A de formule C,HsON. Ecris les équations des
réactions et en déduis la formule développée de l'ester et le nom de
A.
jution 7 : ;
So m(RCOOH) = 1 mol, no(R’COOH)= 1 mol.

1)

Equation bilan de la réaction :

R—COOH + R —COOH - R — COOR' + H,0.

Tracons la courbe n(ester) = f(t) :
« Calculons d’abord les quantités d’ester formées :

At=0 1 mol 1 mol 0 0
At> 0 1le=.5¢ 1-x X X
o =1—-Xx
{naﬁ:sier =y = Negter = 1 — Nycide-
h 01 2 3 4 S 6 7
n(ester) mol 0(043(0,58]0,63]0,66]|0,665|0,67]0,67

Tracé de la courbe : Echelle : 2cm pour 1h ; 2cm pour 0,1mol.

nfesier).mol
4

07

L
— |

e

ve
0,58

v

n

03

ﬂ,gl T

%

o3

/

3)

704 0h)

3. Pour vite atteindre ’équilibre :

= On peut augmenter la tempeérature du mili

eu ,
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ut utiliser un catalyseur. | ‘
mation de l'ester :
rt de la variation de la ¢

- On pe
b. Vitesse moyenne de for

— Définition : cest le rappo e = alk® E}‘Jmited
At emps. Vi = 1 .
matiére de l'ester et la variation du P t1e2 P an ¢

: e At
_ Calcul de la vitesse moyennc entre les dates t;= 1h et , =3th .

n(ty)-n(t;) _ 0.63=043 _,y/(¢, t,) = 0,1mol/h.

Vit te) =775~ 7 3 : e
c. Interprétation géométrique de la vitesse instantanée de formation
L] de
I’ester : _ o |
Elle correspond au coefficient directeur (ou pente) de la tangen,
e .
d

la courbe au point d’abscisses t. . . ‘

— Détermination graphique de la vitesse instantanée :

- Aladatet=0: ‘ ' X .
On trace la tangente a la courbe au pomnt de |q -

o . 0
d’abscisse t = 0. C’est l'origine du repere, O(o)' Il noys fau |
r la droite pour calculer sa pente. n

deuxiéme point su
Soit A(ols)' La pente de cette droite (OA) correspond a g Vitesg,

de 'ester a la date t = 0.

V(t = 0) = 0;5_00 = an ay =>V(£ o 0) =0,5 mOl/h-
NB : La vitesse a la date t = O est la plus grande possible.

- Aladatet=2h: ‘
La tangente est tracée au point B de la courbe d’abscisse { = %h.
On choisit ensuite un autre point D sur la droite tracée.

B(O,?sﬂ)’ D(O'?“) :Dou V(t=2) = %

V(t =2) =8,5.10"2mol. h™".
*  Evolution qualitative de la vitesse instantanée :
On remarque que : V(t=0) > V(t=2}. La vitesse diminue au
cours du temps.
Cette diminution de vitesse est due a la diminution des |
concentrations des réactifs au cours de la réaction. |
d. Déplacement de I'équilibre :
Pour déplacer I’équilibre dans le sens de formation de l'ester, on
peut procéder de la facon suivante :
* Soit on augmente la quantité de I'un des réactifs (acide o
alcool) ;
Soit on diminue la quantité de I'un des produits formes (€s
ou eau).
4) L'ester : C4HgOs.
a. Les isoméres de l’ester et leurs noms :

: ter
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Hscz_"COO—CH3 Propanoate de methyle .
H5C —COO -CH;—-CHj3 éthanoate d'éthyle

' 4—-COO—=(CHz)>—CH,; méthanoate de propyle

H——COO—C;JH—CHa meéthanoate de meéthyléthyle
CH, ou methanoate d'isopropyle

p. Les équations bilan des réactions :

R — CO;H + NH3; - R — COONH, ;

R - COONH4 —» H,0 + R—- COONH, ;

+ Formule développée de l'ester :

L’amide ayant deux carbones, on en déduire que :

- La chaine principale de l'ester comporte deux atomes de
carbones.

- Son groupe alkyle (R) contient aussi deux carbone puisque
I’ester a quatre atomes de carbone au total.

La formule compatible avec ces informations est donc :
TR n
H—-?—C-—O—'—?———?—H éthanoate d'éthyle
H H H
* Le nom du composé A :

CH3;-COONH; : Ethanamide.

Exercice 8 : On considére la saponification de I’éthanoate de méthyle.
1) Ecris I’équation — bilan de la réaction et nomme les produits obtenus.
2) On part d'une solution contenant 0,01mol.l'! d’é¢thanoate de méthyle.
Au bout de 40mn ; 50% de ’éthanoate sont saponifiés.
a. Détermine la loi de transformation de cette réaction sachant qu’elle
est d’ordre 2. En déduis la constante de vitesse.

Sans calcul, dis quel est le temps de demi-réaction. Vérifie ta
réponse par calcul. '

b. Combien de temps a-t-il fallu pour que 1—33 de l'ester soit saponifié ?

c. Combien de temps faudra-t-il pour qu’il ne reste plus que Tto de
lester initial non décomposé€ ?

Solution 8 :

1) Equation bilan de la réaction :
CH3-COO-CH3; + OH-— CHj3-COO- + CH3-OH
Nom des produits obtenus : CH3-COO- : ion éthanoate ;
CHs-OH : méthanol.
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2)

1

- Loi de transformation :¢ — z- = kt (Voir Exercic 3)

— Calcul de la constante de vitesse :
1 1

1 1 cC C .
= C_ﬂ =kt = k= [ 0 b I 24005 : Coefﬁcnent de
AN: Co = 102mol.L'; t = il

dissociation :

a=50%=0,5 - 5.10-3mol.L%.

C=Co- x avecx = a.Co. D'ou : C= Co(1 — Q)

— 5.!(‘:'-i I(]_l_'f —_ 1 41,66‘10-3m01"_L.S'1-

— —

Ainsi : k T %
[ . alcul :
— Temps de demi-réaction sans ¢ finition, le temps au bout
Le temps de demi-réaction est par de€ L}r-lation, initiale disparait.
duquel la moitié (soit 50%) de la concen

Donc :tj;2=40mn = 2400s. i-réaction :
- Vérification par calcul du temps de demi-Te
1 1 -
tyy2 = e - gsrr=11n 2400s.

| —— de l'ester est saponifié :
100

b. Temps au bout duque
10-2(1 - .1-(%) = 0,99.10-2mol.L-1.

=L etC=Co(l-a)=

100 11
1 1 c Cop
—-——=kt = t=
c G k

1
A.N:Co=102mol.L1; C = 0,99.102mol.L-!; k = —zzmol-‘.L.s-l

D’ou : t = 24,24s.
1 , iy
c. Temps au bout duquel il ne reste plus que [ de l’ester initial non

décomposé :
1 1
L - Th
& c kt =t E
AN:C= T(})'E‘CO = 10-4mol.L-1.11 vient alors que : t = 237,6.103s.

Exercice 9 :

On se propose d’é¢tudier la réaction de saponification d'un ester,

l’éthgnoate d’éthyle. A la date t=0, on mélange un volume V,;=0,50L d'une

solution d’hydroxyde de sodium de concentration C;=2,0.10-2mol/L avec

un volume V=0,50L d’une solution d’éthanoate d’éthyle de concentration

C2=2,0.10-2mol /L.

;: gcns I’équation bilan dg la réaction et nomme les produits obtenus.
ar dosage ac1d9-ba31que, On détermine la concentration de

'hydroxyde de sodium restant 4 la date t.
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e qu’on peut Stk . ;
Montre d P en déduire la concentration molaires de

a. l'étha-nOI [CH:;CHon]é la meéme da[e_
p. Calcule la concentration d'¢thanol a la date t = 25min, sachant
que 1a concentration molaire des jons OH- est de 0,62.10-2mol/L.
) En dosant de temps en temps les ions hydroxyde restant dans la
solution, on obtient ce tableau :
- : 10 [ 20 30 |40 50 |60 {80 100
10-2.mol/L) | 0,8 | 0,67 | 0,57 [ 0,50 | 0,44 | 0,40 | 0,33 | 0,29
CH,— CH;0H]

= cOmpléte le,ltableau ci-dessus en calculant les concentrations
molaires de l'éthanol.

p. Trace la courbe de variation de la concentration d’éthanol en
fonction du temps. Echelle: lcm pour 10min; lcm pour 10

3smol/L.

c. A quelle date la vitesse de formation de 1’éthanol est-elle la plus
grande ?

d. A quelle date la concentration molaire de ’éthanol sera-t-elle de

0,5310-2mol /L ?

4) Calcule la vitesse moyenne de l’éthanol entre les dates t;=20min et
5) Définis la vitesse instantanée d’apparition de I’éthanol. Détermine sa

valeur aux dates t3=10min et t4 = 60min. Comment varie la vitesse au
cours du temps ? Justifie cette évolution.

Solution 9 :
At= 0, S(NaOH) {

1)
* Equation bilan de la réaction :
CH; — COO — C;Hs + NaOH —» CHz — COO0™ + Na* + C,H;OH.
Nom des produits formes :
CH3;COONa : Ethanoate de sodium ; CoHsOH : Ethanol.

V,=0,50L
C;=2,0.10"2mol. L

Vz = 0, 50L

. S(est
i 5 S(ester) {cz —2,0.10"2mol. L™}

2)
a. Montrons qu’on peut déduire la concentration d’éthanol :
H3C-COO_02H5 NaOH —= H3C—COON3 CZHSOH
At:o CO CD 0 O
ARDT 1Cy-x Co - X X X
[NaOH] — CO -
= Cy — [NaOH).
{ [CHsOH] =x [C,HsOH] = Co — | ]
Avec Cp = GaV1 _ 2107205 , ¢ = 1072mol. L7".

Vi+Vy

Donc : [C,Hs0H] = 1072 — [NaOH].
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F— ™
Cette formule nous permet de déduire la concentration d’alcoo|, %
connaissant celle de NaOH.

b. Calcul de [CZHSOH] a la date t =
lC2Hs0H) = 1072 _ [Ngop), 210l L=
On sait qu’a cette date [NaOH] = [oH-] = 0, 62.1072moL L™

On en déduit QPRS e

[C2HSOH) = 10-2 _ ¢ g2, 102=3,8.10 3molL™".

25 min :

|
%
|
1

3) .
a. Complétons le tableau en calculant la concentration  molajr,
d’éthanol :
; ' 00
t(min) 1020 |30 |40 ][50 |60 | 207 ,17 :
C2H50H](103mol/L) |2 |3.3]4.3|5 |5,6]16016; ;

b. Tracé de la courbe [C,HsOH]| = f(1).
Echelle : 1cm pour 10min ; lem pour 10-3mol/L.

[C2HsO0HT10™ 3 (mol/L)

4
8.0¢

7.0

/Do/
6.0F
3 a,

FPTTTTTY FPTTTTOUTY ITUTTTITYY FTTUTTeves FPTTTTTUT FFTTUTETET Add dn

/OF 10.0 20.0 30.0 40.0 50.0 60.0 70.0 80.0 90.0 100.0 l(ﬂl "”)

c. La vitesse de formation de I’éthanol est plus grande au début dela
réaction, c’est-a-dire a la date t = Q.
4) Calcul de la vitesse moyenne de formation de I’éthanol entre les dates
t1=20min et t,=45min :
Drapres la courbe a t = 45min, on a C(C,HsOH)=5,3.10~3mol.L".

C(tz)-C 53-3,3).1073
V(ty, tz) = et _ 10 V(ty,t3) =8.10-5mol.L-l.mn".

ty—&y 45-20
S)

* Définition de la vitesse instantanée d’apparition de I'éthanol :
C’est la dérivée par rapport au temps de la concentration de
I’éthanol. v,= i’f )

*

Calcul de 1a vitesse 4 t3 = 10min "
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Tracons la tangente a la courbe au
A(2.10_-3 J
Choisissons un deuxiéme point B sur la droite : B( & ) .

; * 0,5.10°3
La vitesse cherchée correspond au coefficient directeur de la droite

(A, B) :
_ (2-0,5)1073
V(tﬁl) i 10-0 = tan a, =>V(t3) = 15.10-5mol.L-l.mn-!.
« Calcul de la vitesse a t4= 60 min -

Tracons la droite tangente a la courbe au point D d’abscisse ta= 60
: 60 . i
min - A(6.10‘3) ; SO1t E(3,8.(1)0-3)
- La vitesse a la date t; correspond au coefficient directeur (ou
pente) de la droite (D, E) :

_ (6-3,8).1073
V(ts) = oo — = tana, =V(t,) = 3,6.10-5mol.L-1.mn-!.

«+ La vitesse diminue car la concentration des réactifs diminue
progressivement au cours du temps.

point A d’abscisse t3= 10 min :

Exercice 10 :

On étudie la décomposition de l'eau oxygénée H,0O, dans un ballon a
température constante. L’eau oxygénée se décompose en eau et
dioxygeéne. :

oH,0— O2 + 2H-,0.

A la date t = 0, la solution contient 0,01mol d’eau oxygénée et occupe un

volume de 1L. Le volume de dioxygéne obtenue et mesuré a pression

constante a donné les résultats suivants: Dans les conditions de
l’expérience, le volume molaire est 24L.

t(min) o{s5 [10]15 J25 |35 [55 |75
V(Oz)encm3 [0 [15]28 (39,4576 71,6 | 90,4 | 1012

1)
a. Trace la courbe qui représente la concentration de l’eau oxygénée
restant en fonction du temps [H,0,] = {(t).
Echelle : 1cm pour Smin et 1cm pour 10-3mol/L.
b. Quelle est la vitesse de disparition de ’eau oxygéné a t=18min ?
c.

Trouve la vitesse moyenne de disparition entre t;=10min et
t2=45min. '

- 2} Détermine graphiquement le temps de demi-réaction.

Solution 10 :

r;<;(H202)=0,01 mol, V = 1L, V=24 L/mol.

‘a. Tracé de la courbe [H,0,] = f(t):

* Calculons d’abord les concentrations d’eau oxygénée :
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2H,0,

O, + 2H,0

At= 0 CD 0 0
réaction . 2x + X +9x
At>0 Cg-2x X 2x

[H202] = Co — 2x(1).
x =[0,] = n(02) _ V(03) 2) )

v V.V 2.V(02)
En remplacant (2) dans (1), on obtient : [H202] = VVm
- = V(Oz),

Si on remplace les constantes on a : [H202] =107
- Exemple de calcul :
A t = Smin, v(O2)=15. 10 3L et [Hzoz] =10
Donc [H,0,] = 8,75.10 3mol.L™".

=2 -2 164073,
24

— Complétons le tableau en calcula_nt [H, 0 % e e
t(min) 0 |S 10 15 |25 |35
5,2 | 4,03 2,46 | 1,56

[H,0,].10"3mol/L | 10 [ 8,75 [ 7,66 | 6,72

. -3
Tracé de la courbe : Echelle : 1cm pour Smin et 1 cm pour 107" mol/L.

[ H,05,107 *mol/L
4

I(H):
2, 9.0 B AN
AN

N
7(1:

6,71 a

6.0

./ 4

OF 5.0 100 150 f 8200 250 W0 150 A0 0 15.0 SO0 350 ol 0 05 0 70.0 75 U{(Hu'ﬂ)
25.5

b. Calcul de la vitesse de disparition de 'eau oxygénée (H202) a la
date t =18 min :

Tragons la droite tangente a la courbe au point A d’abscisse t~
18 min : A( ;g

*

* Choisissons un autre point B sur cette droite : B(gol) ;
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« La vitesse a cette date corres
pente) de cette droite :
B (N 93-6.1
V(e = 81:";:) ~ - — V(t = 18min) = 0,17 mol/L. min.
.. La vitesse yenne de disparition e
tg=4> min :

D’aprés la courbe : {pourtl = 10min, €, = 7,66 mol/L

o = :
C2=-C1 _ 7,66_2,,“"2 45 min, C, = 3,1 mol/L. ’

V(t1.tz) = T;—t; _ 45-10 =V(t4,t;) = 0,13 mol/L. min.

pond au coefficient directeur (ou

ntre les dates t,=10 min et

péterminons graphiquement le temps de demi-réaction (£1/2):
par définition, pour t =ty ,;, [H,0,] = 529 = 5.1073mol/L.

Reportons i valf,-ur sur l’axe des ordonnées et [
correspondant. On lit : ¢y, = 26 min. lisons le temps

2)

Exercice 11 :d ) d
s certain domaine de température et i A iti
dD:?’éthanal s’écrit : CH:aCI—Ioz CHL + Co.de pression, la décomposition
En général, elle cons.tltue une réaction complexe que l’on peut interpréter
par ]le mécanisme suivant :
CH;CHO — °*CHs + «CHO (1);
.CH3 + CHsCHO — CH3CO-« + CHa4 (2) ;
CH;CO* — «CHs; + CO (3); ;
.CHO +CH3CHO — CH3COe« + CO + H2 (4) ;
«CHs3 + *CHa— C2He (5) ;
1) Explique ce qui distingue une réaction simple d'une réaction
complexe.

2)
a. Quels sont les radicaux qui interviennent dans le mécanisme ci-

dessus ?
b. Distingue les différentes phases du mécanisme réactionnel.
3) Létape (1) peut étre de nature photochimique. Sachant que I’énergie
nécessaire a cette étape est de 318kJ.mol-!, montre que cette réaction

ne peut avoir lieu que si le flux lumineux irradiant I’éthanol contient

des longueurs d’onde A < Amax, Amax €tant une valeur que l'on
calculera. :
h=6,62.10-34J.s ; c=3,0.108m.s"! ; constante ‘d’Avogadro :

Na=6,02.1023mol-1.
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Solution 11 ; seul
1 » ne sey

1) I_Jne reaction simple est une réaction qui s’effectu® 61-131111—5 étape:

" ctape, tandis qu’une réaction complexe s'effectue en Lo i

; s e y . sont : *CH,.
a. Les radicaux qui interviennent dans le mécanisme 35

*CHO ; CH;COeo.

b. Les phases du mécanisme sont :

— Phase d'initiation : (1).

— Phase de propagation : (2) ; (3) ;(4).

~ Phase de rupture : (5)

3) Calcul de la longueur d’onde m

Il y a rupture de la liaison si et seulement
lumineux est supérieure ou égale a I’énergi€

si I'énergie E de du flyy
de liaison Ei.

3
E = 2810 _ 5 58.10-197. _
A
- s h.C 6,62.107343.10° 4 - 3 76.107m
E=T2E=a< F =AS 5 s10-1 =

La valeur maximale du flux lumineux est donc : Amax. = 3,76.10-7m_

Exercice 12 :

La décomposition de l'oxyde de méthyle : (CH3)20 — CHa + Hz + CO,
C’est une réaction du ler ordre. La constance de vitesse est k = 4,5.10-451
a 500°C.On introduit rapidement de l'oxyde dans une ampoule vide
portée a 500°C. La pression initiale est Po = 310atm.

a. Calcule la pression a t = 400s.

b. Calcule le temps de demi- réaction. o )

c. Au bout de combien de temps 40% du produit initial se décompose ?

Solution 12 : i
a. Calcul de la pression a t = 400s : ln-;:-‘l =k.t
D’aprés ’équation caractéristique des gaz parfaits, on a : PV = nRT

- Tom i
P—;RT—CI?T = -C o

. -, =_0 y e, Lo o £ BT T0
Ainsi : Co RT.Dou. = o 5

i € P P P
I1 vient alors que : l‘n?0 = lnT0 = k.t= -j;-" = ekt—= P = .e_%

A.N: P = 310atm ; k = 4,5.104s-) ; t = 400s.D’ou : P = 258,93atm.

b. Temps de demi-réaction :

tia = 52 AN : k = 4,5.10*s-1.Donc : t1/» = 1540,33s.

c. Te;nps au bout duquel 40% du produit initial se décompose :
fo = Zope B
h'lp k.t =t= kln-l-;.
P=Po-x avecx = a.Pp. D'ou : P = Po(1 - a)
t=lfn—to _ =1, 1
k Po(1—a) k (1-a)
AN:k=45104s1;: a=40% = 0,4. D'ou: t=1135,17 s.
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e it s 2 R

E :.:uival‘lt ladr'eactlotrtl .SQQCtliQ_ SO2 + Cl,.

| = er cetie reactio S g : e ‘
Afin d.etl.l 1 N, on introduit a la date t = 0, une certaine

pantité de chlorure de sulfuryle dans un récipient de volume constant

sintenu ?‘320"9 La mesure de la pression P dans le récipient permet
de suivre I'CVOIU“‘.m de la réaction. On obtient, a différentes dates t, les
saleurs suivantes :
s_]0__[100 [210 T250 350 [380 [450
ploarl | 0.5 0,63 0,73 0,75 0,80 | 0.82 |0 85

’ ccicel3 : Cinétique de la décom
Egechlomre de sulfuryle SO,Cl, se

Position du chlorure de sulfuryle.
décompose en phase gazeuse a 320°C

1)

2)

3)

4)

Trouve, e_n.g;hs%nt 18 loi des gaz parfaits une relation entre la
pression mnitiale Po et la concentration molaire Co? En déduis la
valeur de Co.

Soit a le coefficient de dissociation du chlorure de sulfuryle.

a. Exprime en fonction de Cg et a, les concentrations molaires des

différents corps purs.

b. Exprime P en fonction de Po et @. En déduis ’expression de a.

Détermine pour chacun des instants figurant dans le tableau les
concentrations molaires en dioxyde de soufre.

Trace la courbe donnant les concentrations en SO, en fonction du
temps et détermine graphiquement la vitesse initiale de formation de
SOa.

Echelles : 2cm pour 100s et 1cm pour 10-3mol.l-!.

Données : constante des gaz parfaits : R = 8,31J.K-'mol-!.(1bar
105Pa).

Solution 13 :

1)

2)

3)

b. A I’équilibre

SO,Clhb=2 SO, + Clo

- Relation entre la pression initiale Po et Co :

D’aprés ’équation caractéristique des gaz parfaits, on a: PoV =
noRT

Po = '—‘VERT = CoRT = Po = CoRT.

Valeur de Co:Po = CoORT = Co = %

AN:T=t+273 =320+ 273 =593K ; Po=0,51bar = 0,51.105Pa ;
R = 8,31J.K-1.mol-!.D’ou : Co =10,35mol.m-3 = 1,035.10-2mol.L-".

a. Concentrations molaires des différents corps en fonction de Coet a.

SO,Cl,=
At=0

SO, + Cl,
Co 0 0

Co-x X X
a = Ex-=> x = a.Co. D’ot1: [SO2Cl2] = Co(1 - a) ;[SO2] = [Clz] = a.Co
0 -
Expression de la pression totale P a I’équilibre en fonction de Poet a:

SO,Cl,= SO, + Cls
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Alt=0

A Veéquilibre
P = Pso,ct, *
L)ion:

i ; . , - : de de carbone :
4) Détermination des concentrations molaires en dioxy

P

Py

Po-x

=

0 0

X

[SO2] = a.Coavec a = X - 1.

Py

X

Y0

A
st Pei, Aveca = - = x = a.P,

) ' . = 1 + a).
Po—X+X4Xx=Py+x=Py+aPy= P=Poll )
Expression de «

P= Pu(] + U’)

e
Us) 0 100 [210 [250 [350 30802 00805___
P(bar) 0,51]0,63 |0,73]0,75|0,80 T
P 0 1235|1,43| 1,47 | 1,568 | 1,6 666
P, |
a 0 [0,235]0,43 0,47 | 0,568 | 0,607 | 0,666 |
[SO2].103(mol.L™") | O 243 |4,45)|4,86|5,88 |6,28 | 6,89 |

S)

[so, J10™ 'moll. !

Courbe donnant la [SO3] en fonction du temps :

/

/‘

7

/.

=

S

Z

Lo 0 ) 4()

JOi )

P

LIV} Viver

- Vitesse initiale de formation de SO, :

e -4
V(t=0) = tang = L0107

140-0
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EQUILIBRES CHIMIQUES

E GENERALE :
tivité j Estéﬂﬁcatlon
AC

§i1- Déﬁnltion . =~ '
une réaction d’estérification est I'action d’un acide carboxylique sur un

~o0l.
a_ltvgooH + R’-OH = R-COO-R' + H»,O

gxemple : CHa-COOH +CHs-CHp-OH=CH-COO- CH»- CH; + H20
.2- Etude expérimentale :
1_2_1. Montage :
Dans un Lhermqstat, meélangeons de l'acide et de I'alcool dans des
proporu'ons equimolaires. A l'aide d'un dispositif convenable, on
effectue des prélévements dans des
intervalles de temps réguliers pour
analyser la composition du contenu
de la fiole. Enfin a l'aide dun
thermomeétre, on suit I’évolution de
la température.

thermomeue = :J

w7
ﬁolc\ %\S! |
N\

acide ;\\ & -] I.::

T —7 -—"'J =

aleoal \ \\\ /)] Prélevement
\\ \

1-2-2- Propriétés (ou caractéristiques) :
Les réactions d’estérification sont des réactions lentes, limitées et
athermiques.

Courbe d’estérification :

Nester

w12

o’ T
1-3- Facteurs de la vitesse : La vitesse d’estérification dépend de :
Température : une élévation de température accélére la vitesse
d’estérification.
Catalyseurs : les ions H+ (milieu acide, H2SO4 en général) augmente la
vitesse d’estérification. '
Composition du mélange initial : un excés de 'un des réactifs (acide ou
alcool), entraine 1’élimination de l'un des produits (ester ou eau)
dugmente la vitesse d’estérification.
1-4- Facteur de 1a limite :

= Les alcools primaires s’estérifient plus complétement que les

secondaires et ceux-ci plus que les tertiaires.
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. avec |
= Le nombre de moles d’esters formé a la limite augmente g j
nombre de mole initiale des réactifs. .nfluence Sur la
N.B : La température et les catalyseurs sont sans.1 i

limite d’estérification.

Activité 2 : Hydrolyse :

2-1- Définition : L’hydrolyse est 'action d’un este
R-COO-R’ + H,0 = R-COOH + R-OH cooH + CHs-CH,.
Exemple : CH3-COO- CH,- CH; + H.O # e
OH |

2-2- Expérience : 3
On mélange dans un thermostat de 1
proportions équimolaires. L’expérience mon
est une réaction athermique, lente et limtee.

Courbe d’hydrolyse :

Nester

r sur l'eat-

e l'eau dans deg

= A ’
7 drolyse d'un este,

r—a

: t

ivité 3 : ‘équilibre : _ . ’
g‘s:::r'ngga?jc;f Ot;f : l?yd?olyse sont c!e.s réactions cg‘:ll s’effectuent
simultanément dans les mémes conditions expenmentaes, elles sont
dites réversibles. Quand la limite de la réaction est' attemte,, on est_ dans
les deux cas (estérification et hydrolyse) en pr?sence d'un fnelange
réactionnel contenant de l’acide, de l’alcool, de l'ester et de l'eau. La
composition de ce mélange n’évolue pllf.s au cours du temps_: C’est
’équilibre chimique. Cet équilibre est représenté par une double fléche.

Acide + alcool = ester + eau. y . .
Une réaction réversible est un ensemble de deux réactions inverses qui

peuvent se produire simultanément dans les mémes conditions

expérimentales. _
Il est caractérisé par la présence simultanée de tous les constituants

(réactifs et produits) dans des proportions qui demeurent constantes au
cours du temps.

Activité 4 : Notions de phases.
4-1- Phase : On appelle phase toute partie homogéne d’un systéme.
Exemples : |

= Un mélange de plusieurs gaz constitue une seule phase ;

= lly a autant de phases solides qu'il y a de solides différents ;

= Deux liquides miscibles constituent une seule phase ; ,

= Illy’a autant de phases liquides qu’il y a de liquides non miscibles-

114 il



T

gquilibre homogéne et hétérogéne :

Lorsquun systéme en équilibre ne comporte qu'une seule phase,

péquilibre est dit homogeéne et sera dit hétérogéne quand il comporte
plusieurs phases.

Constituant :
On appelle constituant d’un s
ce systéme.
4-4- Constituant indépendant ;
- Définition :

Le nombre de constituant indépendant d’'un systéme est le nombre
minimal C de corps purs pris en masse convenable qu’il est
possible de choisir pour réaliser intégralement ce systéme et tout
autre de méme espéce. _

-~ Reégle : Le nombre de constituants indépendant est : C=N-1ou N
est le nombre de constituants.
Exemple : 3Fe + 4H;O = Fe;04 + 4H, a 800°C

- Le nombre de constituants est N = 4 ;

- Le nombre de constituants indépendants est C=N-1=4 -1 = 3.

4-5- Facteur d’équilibre : .

On appelle facteur d’équilibre, un parameétre dont la variation peut
entrainer une modification de 1’état d’équilibre. Ce sont en
générale, la température, la pression (= facteurs physiques) et les
concentrations molaires des constituants (= facteur chimique).

4-3- ystéme tout corps pur pa\rti'CiPant a

Activité 5 : Lois d’Action des Masses ou Lois de Guldberg et Waage :
5-1- Systéme homogeéne :

5-1-1- Enonceé relatif aux concentrations molaires :

1
Soit la réaction d’équilibre suivante : aA + bB = cC + dD

=

2
- Vitesse de la réaction dans le sens 1 : V, = ki.[A]2.[B]b

- Vitesse de la réaction dans le sens 2 : V, = k>.[C]e.[D]d
ATéquilibre V, = Vo=  k;.[A]e.[B]> = ks.[C]e.[D]d
— ki _ (€] (D)

k2 (AREE Cste = K¢ 7 |
c d
Dou: K¢ = % : Constante d’€quilibre relative aux

concentrations molaires.
Kc ne dépend que de la température.
E"on_cé de la loi: Dans un systeme chimique en équilibre, a
tc‘:)fxfllpel'atmje Constante, il existe un rapport constant entre le produit des
réac.entrano}qs molaires des corps formés d’u_ne r{art, et des corps
eXp%lzsant- d’autres part, chacune des concentrations étant affectées d'un
ant égal au nombre de mole des corps qui participent a la réaction.
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5-1-2- Enoncé relatif aux pressions partielles :
Soit la réaction d’équilibre suivante en phase gazeusec -
aA + bB = cC + dD -
Jo ol o tive aus
On définit pour ce systeme, une constante d’équilibre . x
pressions partielles notée Kp telle que :
P-pnd ; ielles.
Kp = 2¢P0_ . Constante d’équilibre relative aux pressions parte
. gt AigR . partielles de
Ou Pa, Pg, Pc et Pp représente respectivement les pre
A, B, CetD.
Remarque : Relation entre Kc et Kp:
D’aprés I'équation caractéristique des gaz par
P.V = n.R.T ou P est la pression ; V le volume, T
et R la constante des gaz parfaits.
T =t + 273 ou t est la température en °C. B
PV=nRT P=2RT = P=CRT Dot :'C = 77
" T . = ﬁ. . e ﬁ . = f—£ : — —P_D_.
Ainsi : [A] = 225 [B] === (C] R‘TJ»’C[DEQ R
. ) . (C.[p)? _ (&) Gr)
11 vient alors que : Kc [AJ%.[B]F —‘_—(%)a'(%)b

ssions

faits, on & -
]a température absolue

PCC_PDZ (RT)(B +p)- e+ d)=> KC - KP(RT)(;] + b) - (c~d)
P,".Pp

Remarque :Sia+b=c+ d alors Kc = Kp

Exemple :H, + Clo=  2HCI
a=1;b=1;c=26td=0.

= Kc*=

Dona+b=C+d=2 = Kc = Kp

5.2- Systéme hétérogeéne :
Pour un systéme hétérogene,
ne faisant intervenir que la phase gazeuse sans S

solides et liquides.

la loi d’action des masses peut s’écrire en
'occuper des phases

i = (Pu)?
Exemple : 3Fe + 4H.O = Fe;Os + 4H; a800°C : Kp= (P’:"zo)q.
2

Activité 6 : Variance et Régle des Phases :
6-1- Définition :
La variance d’un systéme en équilibre est le nombre minimal des facteurs
d’équilibre dont il faut se donner la valeur pour définir I’état de toutes les
phases du systeme.
6-2- Régle des phases de Gibbs :
La variance V d’'un systéme vaut : V=C+ k- ¢
Ou C est le nombre de constituants indépendant et ¢ le nombre de
phases ; k=1ou k=2

— ler Cas: Exemple 1: Na(g) + 3Ha(g) = 2NHas(g)

2mol + 3mol  2Zmol

4mol de gaz 2mol de gaz

Il y a variation du nombre de moles de gaz, donc k = 2.
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c=N-1=3-1=2et¢p=1,
V=C+2-90=2+2-1=3": ¢ systém i
Exemple 2 : CaOaj(s) y ¢ est trivanant.

= CaOf(s) + COs(g)
0 1mol
Dmnldegaz 1mol de gaz
—1=3-1=23t(p=3.
: le systéme est monovariant ou univariant.

v=C+2-¢@pavecC=N
D’oﬁ:v=2+2-—3=1

_ 2éme Cas : Exemple : 2HI(g) = I2(g) + Ha(g).

2mol 1mol + 1mol

2moldegaz 2mol de gaz ”
[l n'y a pas de variation du nombre de moles gazeux ; donc k = 1,
la variance vaut alors :V =C + k — @ avec C=N-1=3-1=2 et p=1.

Dou:V=C+1-¢=2:lesystéme est divariant ou bivariant.

Activité 7 : Lois de déplacement des €équilibres chimiques :
7-1- Principe général ou loi de modération :

- Dans un systéeme en €équilibre stable, une variation tres petite d’'un
facteur d’équilibre entraine une transformation qui, si elle était
seule produirait une variation de sens contraire du facteur
considére.

- Un systeme en équilibre réagit en s'opposant a toute perturbation.

7-2- Influence de la température : Loi de Vant’Hoff. : _
A pression constante, une élévation de température déplace
’équilibre dans le sens endothermique (qui absorbe de la
chaleur),une diminution de température déplace 1’équilibre dans le

sens exothermique (qui dégage de la chaleur).
Exemple :

1
2HO(L) + Q = 2H2(g) + O2(g)

2
Une élévation de température déplace 1’équilibre dans le sens 1
qui est endothermique. '
Une diminution de température déplace I’équilibre dans le sens 2
qui est exothermique.
N.B : Pour les équilibres athermiques (estérification et hydrolyse),
la température est sans influence.
7-3- Influence de la pression : Loi de Le Chatelier.

A température constante, une augmentation de pression déplace

I'équilibre dans le sens d’une diminution du nombre de moles de
gaz et inversement.

Exemple :
1

Na(g) + 3H,(g) = 2NHai(g)
2
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— Une augmentation de pression déplace ’équilibre dans le se'ns 1
qui correspond a une diminution du nombre de moles de 2% o
~ Une diminution de pression déplace 1'équilibre dans 1€ sens 2 qui |
correspond a une augmentation du nombre de moles de gaz.
Remarque : Lorsque la réaction se fait sans variation du nombre
de moles gazeuses, alors la pression n'est pas un facteur

d’équilibre.

Exemple :

3Fe(s) + 4H.O(g) = FesOa(s) + 4Ha(g) 2 800°C -

Il n’y a pas de variation du nombre de moles gazeuses, la pression
est donc sans influence sur cet équilibre.

7-2- Influence de la concentration molaire : ,
Pour un systéme chimique en équilibre, une augmentation de la

concentration de I'un des constituants déplace l'équilibre dans le
sens de la consommation de ce constituant, et une diminution de
la concentration d’un constituant déplace ’équilibre dans le sens
de la formation de ce constituant.
1
Exemple : acide + alcool = ester + eau
2
-~ Une augmentation de la concentration de l’acide déplace ’équilibre
dans le sens 1 qui correspond & la consommation de l'acide.
— Une diminution de la concentration de l’acide déplace I’équilibre
dans le sens 2 qui correspond a la formation de l’acide.
— Une diminution de la concentration de l'ester déplace 1’équilibre
dans le sens 1 qui correspond a la formation de l'ester.

118




EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

ercice 1 :
acétate d'isoamyle est un ester a odeur de banane. Il est utilisé pour
aromatiser certains sirops. On peut le préparer par action de lacide

.tique de masse volumique 1,05.103g/L = ey
aCaeSSe volumique 0,81.103g/L. g/L sur le 3-méthylbutane-1-ol de

1) Ecris !’équau_on,_bﬂan de la réaction et nomme I'ester formé.
2) On mélange a l'instant initial, 57,2mL d’acide et 109mL d’alcool.
a. Calcule les nombres de rnzoles d’alcool et d’acide a l'instant initial.
b. Sach.an's qu a. I’équilibre 3 du nombre initial de moles d’acide ont
réagi, détermine la composition du mélange.
c. Calcule la constante d’équilibre de cette réaction.
3) On verse dans le mélange précédent 57,2 mL d’acide.
a. Dans quel sens se déplace 1’équilibre ?
b. En déduis la quantité de matiére d’acétate d’isoamyle formé.

Solution 1 :
placide) =1,05.10%g/L ; p(alcool) = 0,81.103g/L.
1) Equation bilan de la réaction :
H,C—COOH + H3C—CH-CH,-CH,0H =—= Hac—COO——CHz—CH?—agH—CHa + H,0
(A) CH; (B) (D)
Nom de l'ester formé : éthanoate de 3-vméthy1butyle.
2) V(A)=57,2mL = 57,2.1073L ; V(B) =109mL = 109.107°L. .

a. Les quantités initiales d’alcool et d’acide :
m

n=
Mon-2
— M
P=5
) _ p(A)V(A) _ 1,05107357,2.107° .
AN: n(A) W o = ny(A4) = 1mol.
-3 -3
n(B) = p(B).V(B) _ 08107°109107°% ny(B) = 1mol.
M(B) 88
b. Déterminons la composition du mélange a I’équilibre s1 x =
2
Eno(A) i
1
acide <4  alcool = ester 4 eau
at=0 1 mol 1 mol 0 0
atquelconque 1-x 1- x X X

A Téquilibre x = %nO(A) = —gmol, donc la composition du meélange
est :

2
n(A) =nB)=1-— % = %mol :n(D) = n(eau)= Emol .
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3)

c. Calcul de la constante d'équilibre Kc:

__ lester][eau] lacant les Concenu-atlons .
KC " lacide)lalcool)]’ En RCIprRY o on obtient .
expression et simplifiant les  volumes,

n(ester).n(eau)
n(acide)n(alcool)’
22
AN : K, = ¥ = K. = 4 (sans unite).

ar leur

Kc':

33 _
On verse V(A) = 57,2mL = ng\) =1mol.
a. Sens de déplacement de I’équilibre & P |
En ajofltanpt une mol d’acide au mélange, on Ei;t;l\-rzeclhfa?-gﬁébrr?
par I'augmentation de la quantite, donc le SYSIC S ition la
se rééquilibrer en se déplacant dans le sens de la d1 e la

quantité d’acide, c’est dire dans le sens 1.

b. Déduisons la quantité d’ester formc; "

acide -+ alcool ﬁ2= ester 4 eau

1 2 2
équilibre 1 ;_mol = = Ti 3
(+1mol)
= 2
4 1 —+ X
équilibre 2 —3— - X = - % ?+ X 3
Exprimons Kc a partir de la composition de I’équilibre 2 :
2
__ ester][eau] - (g—x)z _
C ™ lacide][alcool) (g‘-’f)(zl,'“x)

§ . . . 4
La transformation donne I’équation suivante : 3x% — 12x + 8= 0.
La résolution donne : x; = 3,88moieix, = 0, 11mol.
: . 1
Nous retiendrons x, = 0,11 mol {car ¢, 11 <§).

D’ou n(ester) = §+ 0,11 = 0,78mol.

Exercice 2 :

1)

2)

Partant d'un mélange équimolaire d’acide éthanoique et d’éthanol, on
o B 2 e :

constate qu’a I’équilibre, = du nombre initial (no) de moles d’éthanol

ont reagi. Ecris Iquation bilan de la réaction d’estérification €t

calcule la constante d’équilibre Kc.
Au cours d’une

thermostat, réglé
melange contenan

‘deuxiéme €xpérience, on introduit dans uf
a la méme tempeérature que précédemment, U0

t 60g d’acide ét i P 6g d'eau
et x g d’ester. s e éthanoique, 23g d’éthanol, 368
Quelle doit étre 1a val y N sur
le plan chimique ? cur de x pour que le systéme n’évolue pas;
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pans le mé}“'}!& _}Jrécéd}:m toujours a la méme température, on
ajoute 608 d'acide cthun‘mqua.

a. Dans quel sens est d.eplacé I'eéquilibre ?

p. Quelle est la composition molaire a I’équilibre.

golution 2:
1)

-

Equation bilan de la réaction :

1
HyC=COOH +  CoHsOH ==== H,C—CO0—C,Hs + H,0

A t=0 No No 0 0
At30 Ng - X Ng - X X X
_ 2 2 2
e it .= M= =0 2
A l'équilibre 0”3 No 0~ 3o 3—”0 3 Mo

- Calcule de la constante d’équilibre Kc :
_ [ester][eau] o redioik - . 1
Kc= [acide][alcool] placan €s concentrations par leur

expression et simplifiant les volumes, on obtient :
n(ester).n(eau)

KC = n(acide).n(alcool)’
2 2
—Ng.zNg
AN: K =223 — k. = 4.
;no.gno

2) Calcule de x pour que le systéme soit en équilibre chimique :
m(acide) = 60g, m(alcool) =23g, m(I{,0)=36g, m(ester) = x g.
Calculons d’abord les quantités de matiére des différentes espéces :

. m 60 v 23 _ .
n(acide) ;ﬁy == 1mol ;n(alcool) = —==0, Smol;
: 3 ,
n(eau) = i 2mol ;n(ester) = = mf:l :
Exprimons maintenant Kc : {""C = 105 = 1" — 4

1.05
KC = 4

La résolution donne : m(ester) = x = 88g.

On ajoute m(acide) = 60g cela correspond a n(acide) =1mol.

a. Sens de déplacement de I’équilibre :

Puisqu'on a augmenté la quantité d’acide, lI'équilibre se déplace
dans le sens de la disparition de I’acide, c’est-a-dire le sens (1).

La composition du mélange a la nouvelle équilibre :
Equation bilan :

3)

b.
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1
HaC—COOH + C,HsOH === H,C—COO—CzHs + H20
Equilibre 1 1(+1) 0.5 2 1
Equiibre2  2-x 05- x 2 + X i

Donnons ’expression de Kc a partir de ’équilibre (2) :

— (+x(1+
c—ﬁ—(zs—z=4=3x2—-7x+2=0.
' {xl=0,33mol

La résolution donne A=25 et x, = 6mol > 0,5mol ;

X, estd i ible. : x = 0,33mol
2 onc incompatible.Donc : x n(acide) =2 —X = 1,67mol

n(alcool) =0,5— X = 0,17mol
D’ou la nouvelle composition est : n(ester) =2 +x = 2.33mol
n(eaw) =1+ x= 1,33mol

Exercice 3 : Etude d’une réaction d’équilibre chimique.
Soit I’équilibre en phase gazeuse :

1
PCls= PCl; + Cl;
2

A 300°C, la constante d’équilibre relative aux pressions partielles est Kp =
11,5atm. La pression initiale de PCls est Po = 10atm.

1)
2)

3)

4)

S)
6)

Calcule la variance de ce systéme. _ '
Calcule la constante d’équilibre relative aux concentrations molaires

Kc.
On donne R = 0,082 L.atm.mol™*. K~1. &
Calcule les pressions partielles des différents gaz a I’équilibre a

300°C. Quelle est la pression totale P a ’équilibre ?

. . v . . X
Soit a le coefficient de dissociation tel que a = — avec no le nombre
0

total de moles au départ. Exprime Kp en fonction de a et de la
pression totale P a I’équilibre.

Calcule a. _
Quelles seront les valeurs des pressions partielles a I’équilibre sl le

volume du mélange réactionnel est multiplié par 10 ?

Solution 3 :

1)

Calcul de la variance du systéme :

1
PCls(g) = PCly(g) + Cla(g)
2
k=2
V=C+k-gpavec|p=1 .Dou:V=3

C=N-1=3-1=2
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r

constant 'équili : -
; & \Jct_ll d.e la € d’equilibre relative aux concentrations
olaircs -

Ke = Kp.(RT)™" avec An = 1-(1+1) = -1 Donc K = Ke

N : Kp = 11,5atm ;R = 0,082 L.atm.mol-1, g-1.
A +273 = 3004273 = 573°K Do : Ke = 0,24,

pressions partielles des différents gaz 3 I’équilibre :

3) PCls = PCL + ¢l
At=0: Po 0 0
Réaction : -X X X
A léquilibre : Po-x X X
PC]ZIPPCI3 ke x2 - 1 1 5
Kp = Tppeg 10-x y

- x2=11,5(10-%x) = x=6,4atm
Ainsi : Ppctg = 10 - X = 3,6atm ;P¢y, = Ppey, = x = 6,4atm.
Pression totale :

P = Ppcis + Pct, + Ppcr;= 3,6 + 2 + 6,4 = 16 4atm. Donc: P =
16,4atm.
4) Expression de Kp en fonction de a et P :

PCls= PCl; + Cl,

At=0: no 0 0
Réaction : -X X X
A léquilibre : noe-x X X

x
a=—= X = ang
LY

Nombre total de moles : ny = no-Xx + X+ X =no + xX= n. = ne(l+a)

; ; P
La pression partielle d’'un gaz g est telle que : P = "% ou :
t

ng est le nombre de mole du gaz g a I’équilibre ;
n. le nombre total de moles gazeuses a I’équilibre ;

et P la pression totale a 1’équilibre.

se o P angP aP no(1-)P _ (1-a)P
Ainsi : Pq. = =2 = L = : Pper= =
ct, = Ppci, n, mo(l+a) 1+a ' PClsT (+a) 1+a
P
Kp = Pci,-Ppciy (1—6(:;)2 R a’.P
Prris a=ajP P~ 1-a?
2 1+a
S) Calcul de a:
2
Kp = -E_i 2 — _ Kp
1oz = @"(P+ Kp) = Kp= a = |77

6 N:Kp=115;P=16,4atm.D'ou : a = 0,64. o
) 10uve11es valeurs des pressions partielles si le volume est divisé par
0:

PV = nRrT pv - PV _ P
EAV'Zn,RT:» PV =PV = P=-V—,--;a;—]3

Pression est inversement proportionnelle a}l.v?lume, donc si le
Yolume est multiplié par 10, la pression serait divisée par 10.
PCls = PCl; + Cl2
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At=0: 0,36atm 0,64 0,64

Réaction : -X X X
A l'équilibre : 0,36-x 0,64+x 0,64+x
e Pci,-Prciy = (64+x)? =055 X2 + 12,78x — 3’73 =0
PPC!S 36—x
A=148,4etx=0,3
D’ou les nouvelles pressions partielles : 0.3 = 0,06atm

Pa, = Ppa,= 0,64 + 0,3 = 0,94atm; Ppgs= 0,36 ~

Exercice 4 :

|y - oHI=12 + Ho.
On considére la dissociation de l’acide iodhyd

2
de l'acide se

rique (HI)

1n 124 111 %
Sachant qu’on est parti de 2mol de Hl et qua ’équilibre 25%

sont dissocié, on demande : .

1) La composition du mélange a I’équilibre.

2) Calcul K et K. ‘ ‘

3) Que se passe-t-il si on introduit dans le rn,ela_l“lge')erflO1 d’hydrogéne ?
Quel est alors le degré de dissociation de l’acide *

Solution 4 : B
1) La composition du mélange & I’équilibre:
2HI = I + Ho.

At=0: no=2mol 0 0]
Réaction : -2x X X
A I’équilibre : 2-2x X X
o e __cﬂ_o,zsz_o,25
ng 2 2

D’ou la composition du mélange :
ngy=2-2x=2-2.0,25=1,5mol ;niz = nyz = x = 0,25mol.
2) Calcul de K¢ et Kp:

De fagon générale, pour une réaction dit type : nA + mB = pC +
gD
On a : Kc = Kp.(RT)*"= Kp.(RT)(n+m) - (p+q)
Danslecasiciprésent,ona:n=2;m=0;p= letqg=1.
Donc:n+m=p+q=2;d’ou:Kc=Kp
Or: Kc= [f[z’]fEsz] avecC =" = K= —:,2“—,7’1 _ Mipny,

] % (Ef,u)2 (n)?

ANt nwi = 1,5mol; ni2 = nz = 0,25mol.D'ott : Ke = 0,027 (sans unité)

3)

- S(l)nc(;ntrmj[roduit dans le mélange 2moles d’hydrogéne, S
ntration augmente. L’¢quilibre sera donc déplacé dans l¢

sens 2 qui tend a diminye . -
-~ - i r la con .
Degré de dissociation : centration de I’hydrogene

2HI = To! % .
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At=0: mno=1,5mol 0,25 0,25+2 =2 25mol
. : -2X X

.acuon ) X

c‘,équjlibre ;o 2-2x X X

Al —x)(2,25-x) _
o= Q_if:l.si):‘z—;—— = 0,027 = 0,9x2-2,66x+ 0,5=0

on obtiept : VA = 2,29 ;. x, = 0,20 et x» = 2,75 > 0,25
.anompatlb].e.

D’Ol‘l 3 =1 = 0a20' )

pour calculer le coefﬁ(:ler}t de dissociation de l’acide iodhydrique, il
faut considérer les deux étapes de la réaction :

2HI — ) o+ Ho.
jer départ (t=0) : 2mol 0 0
Jer équilibre : 1,5 0,25 0,25
neme départ : 1,5 0,25 0,25+42 =
2,25 ==
Nouvel équilibre : 1,5+2x=1,9 0,25-x 2,25-x
A lissu de ces deux étapes le nombre de moles de HI dissociées
est:
x=2-1,9=0,1lmol.D’ou le coefficient de dissociation :a = = = %—1-
ng
= 0,05.
Exercice S :

On introduit dans un récipient vide de volume 6L, maintenu a 627°C,

omoles d’acide iodhydrique. R=0,082 L.atm.mol™!. K~! '

L'acide se dissocie suivant la réaction : 2HI[g= Hag + I2(g.

A l'équilibre on constate que la somme des pressions partielles du diiode

et du dihydrogéne est égale a 6,15atm.

1) Détermine la pression totale a l’équilibre et le coefficient de
dissociation de l'acide iodhydrique,

2) Calcule la constante d’équilibre Kp.

Solution 5 :

V=6L,T=627°C=900K ; ny(HI) = 2 mol ; R=0,082 L.atm.mol™1. K71 ;
P(Hy) + P(Io) = 6,15 atm. :

1)
Détermination de la pression totale a I’équilibre :
2 Hl =
(@) Hag) ¥ '2(g)
At=0 Py 0 0
At>0 Py - 2.x b X

P K R.T
totale = Po — 2x + x + X =5 Protate = Po = Mo~y
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AN Pioare = 24, 6atm. -
Remarque : C'est un ¢quilibre chimique en phase€ bf réactifs o
lequel la somme des coefficients steechiométriques des td o st
egale a la somme des coefficients steechiométriques dcf’ugrggtuét&
Dans un tel équilibre, la pression totale ne vari¢ pas. ;', uL t_%éle a
la pression totale initiale. 11 en est de méme pour 1& quantité g,
matiére totale,

Détermination du coefficient de dissociation @ : e ‘
D’aprés I’équation bilan de la réaction, la valeur dissocicée est 2y,

e gazeuse dang

Donc:azﬂ- [P(H2)+P(lz)=6,15atm=:)2x____6'15atm.
Po’ P(H,) = P(I2) =X
AN : @ =22 = q = 0,25 soit 25%. |
2) Calcul de la constante d’équilibre relative auX Pre€SsSIONS partie]le,
s P(H3).P(I3) _ 615 4
= W avec : P(H,) = P(I;) =—5—¢€

=2 D=
P(HI) = Py — 2x = 18,45 atm.AN : K, =2,78.107° (sans unite¢).

Exercice 6 :

Soit la réaction N2O4= 2NO: en phase gazeuse.

A 27°C et sous une pression totale de lbar, i1 y a en Présence, 3

I’équilibre 0,80moles de N2O4 et 0,40moles de NOa.

1) Quelles sont les pressions partielles de N2O4 et de NO» a I’équilibre ?

2) Quel doit étre le volume total du récipient ?

3) Quelles sont les concentrations molaires de N2Os4 et NO, 3
I’équilibre ?

4) Quelles sont les valeurs des constantes d’équilibres Kc et Kp pour
cette réaction a 27°C.

Solution 6:

T =27°C = 300K ; Pr=1bar =latm, n(N204) = 0,80 mol, n(NO,) = 0,40 mol,
R =0,082 L.atm.mol™'. K1,

1) Les pressions partielles de N,O4 et NO, a I'’équilibre :

P(NO2) Py Pr. nino,)
—= =1 — e
n(NO;) ~ ny P(NO,) ny

La quantité de matiére totale : nr= n(N204) + n(NO2)= 1,2 mol.
AN : P(NO;) = 0,33atm.

- Pr,
De méme : P(N,0,) = i“L:Z-Oﬁ.ﬂ\N : P(N,0,4) = 0,67atm.

2) Le volume du récipient: AT
ny.hA

Equation caractéristique des gaz parfaits : Pr.V=np.RT=V="p"
AN :V =29 521,
Les concentrations molaires de N,O4 et NO, a ’équilibre :

N — nV204) _ 080 _
N20,] | vV " 2952 = [N204] =2,71.10 2mol. L.

126 A

3)



n(NO2) _ .(.Jio_ L B
(NO2) = v~ 2982 = [NO;] =1,35.10"2mol. L1,
3 \,,aleurzde la constante d’équilibre relative aux concentrations K :
4 e L‘L‘E'E’_I = K¢ =6,72.10"mol.L "1,
€~ [N2U4
valeur de la constante d’équilibre relative aux
part_ienes KP .

-1 L
Kp = KC(RT)Z = Kp = K¢(RT).AN : K, = 0,165atm.

. pressions

efCice 7 - .
" léquilibre SUI.VaI‘lt en phase gazeuse : N,O, = 2NO;

Sol calcule ]la variance de ce systéme.

1) Quels facteurs de l'équilibre peut- on choisir pour définir ce
systeme ? :

2 Exprime €n fonction de la pression totale P et du degré de
dissociation @, la constante d’é¢quilibre K, relative aux pressions
partielles. Précise l'unité.

3) Sachant qu’a 2?°C, sous une pression P = latm, K, = 0,17 (unité ?),
calcule le coefficient de dissociation a.

4) Etablis pour ce systeme, la relation entre K, et la constante
d’équilibre relative aux concentrations molaires Kc. Calcule Kc a
27

5) Sous quelle pression aurait-on un degré de dissociation de 0,6 ? (t =
TT )

Solution 7 :
N2Os(g) = 2NO2(g)
1) Calcul de la variance du systéme :
K=
V=C+k-@pavec|@p=1 .Dou:V=2
C=N-1=2-1=1
Les facteurs de 1’équilibre qu’il faut choisir pour définir ce systéme
sont la température et la pression.
2) Expression de Kp en fonction de P et a:
N2O4(g) = 2NO2(g)
o)

A t= 0 . No
Rérjlction T X 2x
Al’eguilibre: no-x 2x

a=_ =
n ~ X=ang

Nombre total de moles : n¢ = no- X + 2x = no + x=  n¢ = no(1+aj

Ainsi ; p,, = Moy _ 2xP _ 2amP _ 2aP
# LY ny; no(1+a) 1+a
P npy .P
N,g. = — 204" _ ng(1-a)P _ (1-@)P
204 = =
n; ng(1+a) 1+a
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2aP
(Prno,)? G 4a?P? 1+a 4al.p
= 2 = 1+ Py =">I{P i

Kp

P“‘204 a-op (1+a)?” (1-a)P 1—c? i
o \+a o ) . ¢ méme unite
- Unité de Kp: Kp est ici proportionnelle a P, elle a don
que P (atm).

3) t=27°C; P= latm. Donc Kp = 0,17 atm.
— Degré de dissociation «a:

: = . a = 0,20.
KP=4a'P=9 Kp(l_a2)=4a2_p=>a=\/;’-)-"_ﬁ(—’,-.A.N

1-a?
4) Relation entre Kc et Kp: PN,0
= N0:l® vecc =L Dou: [NO;] = Pnoz et [N204) = T
€ Nz04) RT ' 5 & 2
M2y pyp, BT FHo) (RT)
1l vient alors que : Kc = o=—= (57 )" * Prjo, PN20s

RT

_ (Pnop)? o, .. _Kp
Or Kp = Pry0, . Dou : Kc =T
— Calculde Kcat=27°C:
— KP . = + 273 = 2
ISe = st AN:T=t
0,17. B
Donc : Kc = 6,91.10-3mol.L™".
5) Pression pour a = 0,6 :

4a?.P P = Kp1-a) A N:q=0,6; Kp = 0,17.Dott: P=

KP = l_az = = ‘ 42

0,07atm.

7 + 273= 300°K ; R = 0,082 K, =

. . 1
Exercice 8 : — 2NOuy

On considére I’équilibre chimique suivant : N20Og4(g "

1) A une température T, = 27°C et sous une pression constante, on
enferme 0,5mol de N.O4 dans une enceinte de volume V = 14,76L. A
I’équilibre 20% des moles de N2O4 ont été dissociées.

a. Détermine la composition du mélange & l'équilibre.

b. Calcule la constante d’équilibre Kc) a la t=mpérature Th.

c. On désigne par a le coefficient de disscciation de N2Oas.
Calcule a; a la température T).

2) La température et le volume sont maintenus constants. Au systeme

précédent a I’équilibre, on ajoute 0,1mol de NOa.

a. Dans quel sens évolue le systeme ? Justifie.

b. Détermine la nouvelle composition du mélange lorsque le nouvel
état d’équilibre est atteint.

3) Le volume de l'enceinte est toujours le méme. A la températurc Ts
=35°C, la nouvelle constante d’équilibre est Kcz = 9,5.10-3.

a. Calcule dans ce cas la valeur du coefficient de dissociationd@z- F
b. Dis en le justifiant si la réaction de dissociation de N20s ©
endothermique ou exothermique.
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4) pans quel sens l'€quilibre du systeme précédent évolue si :

y on diminue laltemperf.—:lture a pression constante.
. on augmente la pression 3 température constante.

gotutio® s
1) .. Composition du mélange a Iéquilibre :
' 1
N2Osg = 2NOyy
2

2)

At=0: 0,5mol 0

Réaction : -X 2x

A l’équilibre @ 0,5 - x 2%
Coefficient de dissociation : a; = 20% = 0.2.

ai = f; = X =ai.no =0,2.0,5 =0,1mol.

D’ou la composition du mélange a I’équilibre :
n(N204) = 0,5-x=0,5-0,1 =0,4mol.
n(NO2) = 2x = 2.0,1 = 0,2mol.
Calcul de la constante d’équilibre K¢, a la température T; :
2 n 2
Kop= {:331] avec C=-= Kc = v::t::-l’ A.N: Kei = 6,7.103mol. Lit.
Calcul de a, a la température T; :

a = f’; avec x = 0,1mol. et no = 0,5mol. D’ou : a; = 0,2

D’aprés la loi de modération, l’'addition de O,lmol de NO:2 au
mélange en équilibre déplace ce dernier dans le sens de la
consommation de NO,, c’est-a-dire dans le sens (2).

Nouvelle composition du mélange :

1
N2Osg = 2NO2p
2
Nouveau départ : 0,4 (0,2+0,1)mol
Reéaction : b -2x’
A l’équilibre : 0,4 +x’ 0,3-2x’

Puisque la température est maintenue constante la valeur de la
constante d’équilibre restera la méme, donc on peut ecrire :

Koy = 037200° _ g 7 10-3= 4x2-1,3x+0,05=0

V.(0,4+x/) D
La résolution de cette équation donne : x’; = 0,04mol et x> = 0,28.
La solution qui convient est X’ = X1 = 0,04 car 2x1 = 0,08 < 0,3

(nombre de mole initial de NO2 et 2x’2 = 0,56 > 0,3).
La nouvelle composition du meélange est donc :
n(N,04) = 0,4 + x = 0,4 + 0,04 = 0,44mol.

n(NO,) = 0,3 — 2x = 0,3 — 0,08 = 0,22mol.
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3)
a. Valeur de a3y a la température T2

Expression de Kez en fonction de az:

> o, * (2x'")? X =

gy = o -, AVec ! a3 = — = x” = az.no:
“NI“Q‘V Vi(ng=a'") ny

D'oul : Kep = —20zt)®  _ daztng

Vi(ng—aa ng) V.(l1-a3)
Avec Kea = 9,5.109; no = 0,5mol ; V
On obtient : @,* + 0,07a - 0,07 =0
La résolution de cette équation donne @
impossible.

D'ou : a> = 0,46.

b. OnaT,>T) et ax>a,:

— L’élévation de temperature

= 14,76L.
_p46cta’2=-03<0

/
2

d'une au gmentation dy

est suivie - Lo
, c'est-a-dire I’équilibre

coeflicient de dissociation « de (1\11?
1mu ¢ : : dans le sens (1). _ ' -
S o L de modération relative a la

— D’autre part et d’aprés la lo1 h y :
température, une €lévation de la ter.npel'aml:‘ a pression
constante favorise la réaction endothermique, la dissociation de

N,Os est donc endothermique.

4 o )
) ération une dimimuuon de la température a

a. D’apreés la loi de mod : _
vorise la réaction dans le sens (2) qui est

pression constante fa

exothermique. _ o
b. D’apreés la loi de modération, une augmentation de la pression a
déplace l’équilibre chimique dans le sens

température constante
(2) qui correspond a la diminution du nombre de moles de gaz.

Exercice 9 :
La constante d’équilibre de la réaction : CO + M. 2 CO2+ Haest0,63a
986°C. On place dans un récipient a cette lcruperature un melange de
1mole de vapeur d’eau ct 3moles d'oxyde dc carbone, la pression totale
étant 2atm.

1) Quelle est la pression totale a I'’équilibre ?

2) Combien de moles d’hydrogéne sont présentes a I'éq
3) Quelle est la pression particlle de chacun des gaz d

I’équilibre ?

uilibre ? _
ans le mélange @

Solution 9 :
1) Pression totale a I’équilibre :

cCO + H,O = -C0oy; + Ha
At=0: 3mol 1mol 0 0
Réaction : i% -X % X
A I’équilibre : 3-x 1-x X X

Les pressions partielles sont telles que : la pression totale P.
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P(H20) _ P(CO2) _ P(Hy) P

’(/c—t‘ﬁ n(H20) n(€CO0z) n(H) nyg gy

n 3 . ;] . ...

4: Po est la pression totale initiale : Py Ia pression totale a
[equilibre ;

st le nombre total de mole a l'instant t = 0:
je nombre de mole total a I'équilibre. ,
n nr .Po
o B
AN :no = 3+ 1=4mol et nt = 3-x+1-x+x+x = 4mol.
no = nt= P =Po=2atm.
2) Nombre de mole d’hydrogéne a I'équilibre :
La somme des _coefﬁments steechiométriques des réactif étant égale a
celle des produits, on a : Kc = Kp = 0,63.
_ [H2)[€0a] _ x? = o -0
Ke = (h,01(c0]  (B3-x)(1-x) (B-x)(1-x) 63
— 0,37x2+2,02x-1,89=0 ‘

A’= (1,51)2.D’0ﬁ LX) = -1,26+1,51 . 0,67

0,37
-1,26-1,51 _ : :
etXa= — o = -7,48 < 0 incompatible

Donc : x =x1 = 0,67 et ny2 = x = 0,67mol.

3) Pression partielle de chacun des gaz a I’équilibre :
P(CO) = n(Co)P _ (3—x).P P(H20) = n(H,0).P_ (1-x).P
43 . nr

= P(Hy)

0).P . e/
P(Ha) = n(Co)P_ x.P. P(CO,) = ME0P_ xP

nr nr nr nr

AN:P=2atm ;x=0,67;

D’ou : P(CO) = 1,165atm ; P(H.0) = 0,165atm ; P(H2) =_P(COg) =
0,335atm.

Exercice 10 :

On considére a la température de 986°C I’équilibre :
1

Hy + CO, 2 H,O + CO + Q
2
1) Quelles sont les conséquences sur cet équilibre:
a. D’'une augmentation de tempeérature (a pression constante).
2 b(-) D'une augmentation de pression (a température constante).
N met en présence lmol de H; et 1mol de CO; a 986°C dans un
T€Cipient de 5L vide d’air.

vai’eqmlibre le mélange contient 27,8% en mole du H20. Quelle est la
3) Caleur de la constante d’équilibre Kp ? .
m'lcule la pression partielle en vapeur d’eau a l’équilibre dans un
Cg ‘Zﬂge préparé a partir de 1mol de COz, de 1mol de H» et 1mol de
On dans un récipient de 5L vide d’air a 986°C.
Onne : constante des gaz parfaits R = 0,082L.atm.mol-1.K-1.
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Solution 10 :

1
Ha(g) + CO2(g) = H20(g) + CO(g) + Q
2
1) Conséquences sur l'équilibre de : -
a. Une augmentation de température deplacce l'équilibr
2 qui est endothermique. L ar il n'y a pas de
b. La pression est sans influence sur cct équilibre ¢ar :
variation du nombre de moles gazeuscs. =
2) no(H2) = no(CO3) = 1mol ; V = 5L ; x = 27,8% = 0,278mo.
Calcul de Kp :

La somme des coefflicients sta:chiométrilqllj‘(,.‘-I
; [(120]1C

- — . = ————————

celle des produits; donc K¢ = Kp.Kc (11,1107 )

H, + CO; = H)O +#

e dans le seng

g des reactifs csl cpale 4

-4

At=0 1mol 1 0 0
A l'équilibre :  1-x 1-x X X
D'ou : Ko = —5— = (02780 _ 0,14.Donc : Kp = Ke = 0,14,

(1-x)?  (1-0,278)2

3) Calcul de la pression partielle de vapeur d’cau :
H- + COj= H20O & CO
At=0 1mol 1 0 O
A l'équilibre : 1-x 1-x X X
Nombre total de moles : ny = 1-x+ 1 +x+x+x=3
ny,oP  x.P

Ainsi : Py.o =

n;
Ke=2-014 = -0,86x2-1,28x+ 0,14 =0

(1-x)*
A= 212 = (1,45)2. Dou: x, = anold = 0,09 x2< 0. Donc x =

-2. 0,86

0,09mol.

Calcul de la pression totale a I’équilibre :

D’apres I'’équation caractéristique des guz parfaits, on a :

PV=nRT = p=21 |
AN:n=3;R=0,082;T=t+273 =986 + 273 = 1259°K; V = 5L
D'ou: P=61,94atm.

Pression partielle de I’eau : Py0 = %E avec x = 0,09mol ; n, = 3mol.
D’ou : Puso = 1,85atm.

Exercice 11 :

Dans une enceinte de volume V = 4L, on introduit 1mol de dioxyde de

carbone CO; gazeux a la température Ti1 = 800°C. La dissociation du
dioxyde de carbone est schématisée par :
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1
s = 2CO(g) + Oq
c02(8) 5
requilibre le nombre de moles total de tous les constituants est égal a
1 250" I’expression d
1) Donne 1 EXpH i IS8 la’ constante d’équilibre Kc relative a la
réaction de dissociation de CO, en fonction du nombre de mole des
constituants et du volume V.

2) Ea s
a. Dresse le tableau descriptif d cvolution du systéme et détermine le
nombre de mol de CO,, CO et O, 4 I’équilibre.,

p. Déduis la valeur de la constante d’e

T quilibre K¢, a la température

1.

c. Calcule le OCOCfﬁCICHt de dissociation a du dioxyde de carbone CO;
aT = 800°C.

3) Aune 'tempéraFure Tz = 500°C, un nouvel état d’équilibre s’établit. Le
coefficient de dissociation de CO, est égal a a' = 0,4.

a. Détermine la nouvelle composition du mélange a I’équilibre.

Déduis la valeur de la constante d’équilibre Kc, a la température
Ta.

b. Quel est le caractére énergétique des réactions 1 et 2.
4) Le systéme précédent est en équilibre a la température T,.
Pour favoriser la synthése du dioxyde de carbone faut- il -

a. ajouter ou €éliminer le dioxygéne ?

b. augmenter ou diminuer la pression ?
c. utiliser un catalyseur ?

Solution 11 :
1
2C0O2(g) = 2CO(g) + Oa(g)
2

1) Expression de K¢ en fonction du nombre de mole des constituants et
du volume V.

C0]%.(0,] n ncotng
Kc = 1€210:) = - = = 2
[co,z  avec c v Kc noo 2V
2)

a.

Tableau descriptif d’évolution du systéme :
2C0O, = 2CO + O2

At=0: no=1lmol 0] 0
Réaction : -2x 2x X
A Téquilibre : no-2x=1-2x 2X X

Nombre de moles des différents constituants :
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' ’( = ].‘4)..—::_3 '.-'"3
Nombre total de moles : ng = ng-2x + 2x + x = 1o
x = 0,25mol,

! ~ 0l 4 X . . .
D’ou la composition du systéme : e 0.25mol iNco = 2x
Ngg, = No - 2x = 1-2,0,25 = 0,5mol ;ng, ©
= 0,5Smol.

— Valeur de K¢ :

neotn ’ 2mol. L™
Kei = -!—lr'-‘-)-——on} avec V = 4L, D'ou : Kei = 6,25 10
coy

b. Calcul du coefficient de dissociation :

i 'ZT{ A.N: x = 0,25mol ; np = 1mol. Donc : &
g

= 0,5.

3)
a. Nouvelle composition du mélange:
2C0O,; = 2CO + O2

At=0: No 0 0]
Réaction : -2x’ 2x’ x’
A ’équilibre : no-2x’ 2x’ x’ . ’
== x- E’EL" A.N:a'=0,4; no= lmol.D'od : X" =0,2mol.
ng

La nouvelle composition est alors :
Ngg, =No—-2x"=1-2.0,2= 0,6mol ;ng,

0,4mol. N
— Valeur de la constante d’équilibre :

Keo = -(F"—’-zﬁ AN : Kep = 2,22.10-2mol. L71.

ﬂcoz Z.V

= x’ = 0,2mol ;ngp = 2x’ =

b. Caractére énergétique des réactions 1 et 2 : '
s’est donc déplacé dans le sens 2 qui est exothermique, le T, =

800°C et T2 = 500°C.
Ta< T et Kca< Kci, les nombres de moles des produits ont donc

diminué et celui du réactif a augmenté (car Kc est proportionnel
aux nombre moles des produits ef imversement proportionnel a
celui du réactif). L’équilibre sens 1 ¢st donc endothermique.
4) Pour favoriser la synthése du dioxyde de carbone, il faut :

a. ajouter du dioxygeéne.

b. augmenter la pression.

c. Lutilisation d'un catalyseur est sans influence sur I’équilibre car
le catalyseur n’est pas un facteur d’équilibre, mais plutét un
facteur cinétique.

Exercice 12 :

Dans une enceinte de volume V = 2L on mélange 1,5mol de chlorure
d’hydrogé_ne (8az) et 0,3mol de dioxygeéne (gaz) a la température T.

On aboutit 4 une réaction limitée dont I’équation chimique est :
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1
O = 2Cl2g + 2H50
AHCle e 8 20(g)
3 pequilibre, il se forme 0,6mol de vapeur d’eau

1) © Montre que le nombre de mol de ) .
" Jéquilibre sont respectivement : Clz, O2 et HCl présents a

net, = 0,1'6“101 » Mo, = 0,22mol ; nye = 1,18mol.
gn déduis la valeur de la constant d’équilibre K¢
X spatiire T°>T, : Eeiilibe
A une tempéra » U nouvel état d’équilibre s’établi
2) 17,2% de c.:hlorure d’hydrogéne initial ont étéci:onsornmz s
.. Détermine la nouvelle composition du meélange a I’équilibre
p. Montre que la nouvelle constante d’équilibre est K’c=98,83.10-5.

c. Que Peut- on Qanlure quant au caractére énergétique des deux
réactions associees au sens 1 et 2 ? Justifie la réponse

3) La température étant' maintenue constante, quel est l'effet dune
aqugmentation de pression sur cet équilibre ? Justifie la réponse.

Solution 12:

1 .. :
) a. Composition du mélange a I’équilibre :
1
4HClg + Ogzg = 2Clyg + 2H20(g)
2
At=0: 1,5mol 0,3 0 0
Réaction : -4x -X 2X 2x
A l'équilibre :  1,5-4x 0,3-x 2% 2x
Le nombre de moles de H20O formé a I’équilibre est : 2x = 0,16=x

= 0,08mol.
D’ou la composition du mélange a I’équilibre :
n(HC]) = 1,5 -4.0,08 = 1,18mol, n(O2) = 0,3 - 0,08 = 0,22mol ;
I’l(Clg] . D(HQO) = 0,]61’1101.
b. Valeur de la constant d’équilibre Kc a la température T :
Ko = [C12)2.[H20]* _ n*(Clz).n*(M,0)
(HCl)1.[0,) nt(HCn(03z)
AN:V=2L = Kc=307,3.10-5L.mol™".

2)
a. Nouvelle composition du mélange : ’
Soient : n’(HCl) = 1,5 - 4x’ n’(02) = 0,3 -x";
n'(Clp) = 2x’ ; n’(H20) = 2x
Le coefficient de dissociation vaut : @ = 17,2%.
_ 4xr B a.ng
=3 SO T
ng 4

Avec @ = 17,2% = 0,172 ; no = 1,5mol ; d’ott : X'= 0,0645.
D’ou1 la nouvelle composition du mélange : |
n’(HCl)=1,5-4x’=1,242mol ; n’(02)=0,3—x’=0,235m01 ;
n'(Cly) = n’(H,0)=2x’=0,129mol.
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b. Valeur de la nouvelle constante d’équilibre K'c a la tf—:rnpéramre
i -

) ni?(Cly).nr? (H,0) . — - -1
K'c = Rl cD P (03) V.A.N : K'c = 98,83.10-5L.mol™".

c. Caractére énergétique des réactions (1) et (2) : ‘
Ona:Ke<KcetT >T = I¢lévation de temper_ature a déplacé
I’équilibre chimique dans le sens (2). D’aprés la loi de modc—’:r.gm'()n
relative a la température, la réaction (2) est endothermique et Iy
réaction (1) est exothermique.

3) D’aprés la loi Le Chatelier, I'augmentation de la pression déplace

I’équilibre dans le sens d’une diminution du nombre de moles de gaz

donc dans le sens (1). '
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IONISATION DE L’EAU

THESE GENERALE :
S tivité 1 ¢ Définitions - Produit Ionique de I’Eau.
2s péfinitions :
1:1_1. Electrolyte :

Un ¢lectrolyte est une subst.j:mce qui en solution conduit le': courant le
courant €lectrique grace au déplacement en sens inverse des 10NS.

1-1-2- Coefficient (ou degré ou taux) d’ionisation :

Certalns électrolytes sont totalement dissociés et d’autre le sont
parrjellement- On définit pour ces derniers, le degré d’ionisation ou de

o - nomb i i
diSSOCIanon noté a tel que:a = re de moles dissociées . avec 0< a < 1.

) nom})re de moles initiales
_ sia=0;alorsil n’y a pas de dissociation : on a un isolant.

_ sia=1, alors la dissociation est totale et on a un électrolyte fort.
Exemples : HCI, NaCl, ...

_ gi 0 <a< 1 alors on a une dissociation partielle et l’électrolyte
correspondant est faible.

Exemples : CH3COOH et tous les acides carboxyliques, NH4OH,...

1-1-3- Concentration molaire ou molarité : C, = [A] = oA

. . . . v -
1-1-4- Dilution : Opération qui consiste a ajouter un solvant (eau) a une
solution.

- La concentration des espéces diminue.
- Le nombre de mole se conserve : n; = ny = C;V; = (Vg
avec Vf =V;+ veauajouté-

1-2- Produit ionique de 1’eau et pH.
1-2-1- Equilibre ionique de 1’eau :
L'eau pure se dissocie suivant ’équation bilan :
H,O — H*+ OH-
H+ + H,O — HzO*
Bilan : 2H,0 = H:O* + OH-.
Une réaction chimique qui consiste en un transfert de protons est

appelée protolyse. Dans l'ionisation de l'eau, se transfert s’effectue d'une
molécule d’eau a une autre : on 'appelle autoprotolyse.

1-2-2- Produit ionique de ’eau :
Autoprotolyse de ’eau : 2H.O =  HsO* + OH-.
Définition : Le produit ionique de I’eau est le produit des concentrations

I(T(I)zl{a;ires des ions hydronium (ou oxonium) (H30*) et des ions hydroxydes

o H30%].[0H"]. (pKe= - log Ke).Ke varie avec la température.
- A25°C:Ke =10"1*. A 0°C : Ke =10715.A 60°C : Ke =107"°.
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Activité 2 : PH d'une Solution Aqueuse:

2-1- Définition : Le pH d'une solution aqueuse est égal au cologarithm,,
décimal de la concentration en ion hydronium exprimé en mol/L.

+
pH = colog[H;0*] = log[H;w] = - log [H,0*]=>pH = - log [H;0%]
N.B: pH = - log [H;0%] = [H30%]= 10771, _
Remali'que ; P?us 3[H30+] est grande, plus le pH est faible
solution est acide

2-2- pH d’une solution neutre - acide — basique :

2-2- 1- Solution neutre (= eau pure) :

Autoprotolyse de I’eau : 2H,O = HiO+ + E)Hz

Pour un milieu neutre, on a donc : [H30%] = [OH7].

Ke =[H30%]2> [H;0%] = VKe.

A 25°C,Ke = 107 = [H;0%] = v10~1* =10"7 mol.L'1=

pH= - log [H30%] = 7.

pH d'une solution acide : [H30%]>[0OH].

Pour une solution acide, a 25°C, on a : [H30%]> 107>

log [H307]>1og10™7 = - log [H,0%]< -log10~7 = pH < 7.
2-2-3- pH d’une solution basique : [OH™]>[H;0%)]

Pour une solution acide, a 25°C, on a : [H;0%]< 107>

log [H30%]< log1077 = - log [H,0*]> -log10~7 = pH > 7.

2-2-4- Echelle de pH a 25°C :

0 7

14 pH
L .
7

Py
L4

L g
Solution acide Solution basique

Solution neutre

Utilisation d’un papier pH : Rapide mais peu précise.

Emploi d'un pH-meétre : Les mesures sont plus précises.

2-4- pOH d’une solution
PH = - log [H;0%]

de méme : pOH = -log[OH-]

Ke = [H30*].[0H"] = logKe = log[H30*].[0H"] =

- logKe = -log[H;0%] - log[OH™]. D’ou : pKe = pH + pOH

A 25°C, Ke = 1014 et -logKe = -logl0-14 = 14 D’oqy
= 14,

Activité 3 : Solution aqueuse de Chlorure d’

- relation entre pH et pPOH :

et plus |4

2-3- Mesure de pH :

: pH + pOH

Hydrogéne (hcl) :
3-1- Etude qualitative :

La réaction dune solution de nitrate

solution de chlorure d’hydrogéne
chlorure d’argent AgCl,

d’argent (Agr + NOg3-) avec une
donne un précipité blanc de

preuve que la solution contient des ions
chlorurecCl-.

La mesure du PH montre

que la solution est acide. La dissolution a
apporté des ions H;0".
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3.2- Espéce majoritaire, minoritaire et ultra-minoritaire :

Espéces majoritaires : c’est une espéce ayant la concentration la plus
¢élevée dans une solution.

Espéce minoritaire : Une espéce chimique A est minoritaire devant

une espéce B si : '{3—} 2 100.
_ Espéce ultra-minoritaire : Une espéce A est ultra-minoritaire devant
une espéce B si : % 2 10000.

NB: La concentration molaire (ou molarité) des espéces ultra-
minoritaires sera négligée dans les calculs.

3.3- Relations caractérisant une solution aqueuse :

Electroneutralité : Dans un systéme donné, il y a autant de charges
positives que de charges négatives.

Exemple : Solution aqueuse de chlorure de calcium CacCl,.
Equation de dissociation : CaCl, — Ca2+ + 2Cl-

Espéces ioniques présentes : Ca?*, cl-, H,0*, OH".
Electroneutralité : 2[Ca_2+} + [H,0%] = [0H"] + [cI]. |
Conservation de la matiére : Le nombre de mole initiale est égal a la

somme du nombre de mole dissocié et du nombre de mole non
dissocié.

Ng = ndisso + Npon disso = [X]O = [x]disso =+ [x]non disso-

3-4- Etude quantitative :

L’é¢tude quantitative montre que le HCl se dissocie totalement en
solution en donnant des ions H;0%. Le HC] est donc un acide fort.

3-5- pH d’une solution d’acide fort :

La dissolution du HCI se traduit par I'’¢quation bilan suivante :
HCl + HO — H;0* + c(CI.

At=0: Ca 0 Ca

Réaction : -Ca Ca Ca

fin de réaction: O Ca Ca

[H30"] = Ca = pH = - log Ca Ca étant la concentration molaire de
I’'acide.

Généralisation :

Définition : Un monoacide fort est une substance qui réagit avec l’eau
€0 produisant un seul ion H3O* au cours dune réaction totale.
Exemple : Comme le HCI, le HBr, le HI, le HNOs... sont des acides forts.

e facon geénérale pour un monoacide fort, on a : pH= - log Ca.

€marque : Cas dun diacide fort : la dissociation libére 2 moles H;0*
Par mole de solyuté.

H250, + 2H,0 — 2H,0%+ §0;”.2Ca = [H30"] = pH= - log 2Ca.
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T
Activité 4 : Solution Aqueuse d’Hydroxyde de Sodium (NaOR) . |
4-1- Etude qualitative :
- Test de la flamme : Un clou de fer imbibé d'une solution d'hYdro
de sodium brile avec une flamme jaune-orange, caractéﬁsu‘qu:yd&
sodium: la solution contient donc des ions Na-. dy
— Caractére basique : une goutte de solutjop d’hydroxyde de sodj
déposé sur un papier pH, le fait virer au violet (pH trés basique) im
solution d’hydroxyde de sodium est donc basique et contient a'loa
des ions OH-. '

4-2- Etude quantitative :

L’étude quantitative dune solution de soude montre que NaOH

dissocie totalement en donnant des ions Na* et OH-: NaOH est donc u;;e

base forte. .

Sa dissolution est traduite par I’équation bilan suivante :
NaOH — Na*+ OH-,

At=0: Cyp 0 0
Réaction : -Cy @y Cy
fin de réaction : 0 Cy Cp
On a alors : [OH] = C,
' — + - +] = KP f— .K_E
Ke = [H30%].[OH"] = [H;07) oH = G

PH = -log[H30%] = -log%
b

10714
& -log10-14 + logC,

D’ou : pH = 14 + log Cs; Cy étant la concentration molaire de la base.
De facon générale pour une base forte on a - PH = 14 + log Cy

a25°C,on a: pH = -log
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gXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

grercic” L 25°C de 6 solut
o d;spost a2 olutions d’acide chlorhydriques A, B, D, E, F,
G€ jution A, aun pH =2,1

b

4 Jle que la concentration en i

st telle que : =N 10n H30 est 5.10-3mol /L -

‘3 sté préparce par la dissolution de 1,4L de HCIl, pris é/l Qéoc SAYE une
cession de 101'3_1\,]33 dans SL d’eau pure R=8,31(SI) ;
grésulte de I'addition de 250mL d’eau a 100mL d'une solution de HCI de
) Sh

gest une solution d’acide chlorhydrique centimolaire -
G resulte de la dissolution de 1g d’hydroxyde de sodium dans 500mL

’ au_ 2 -
f{cde molarité en ion OH- égale a 4.10-12mol L,

calcule les pH des solutions B, D, E, F, Get H.
g) Classe ces 6 solutions par ordre d’acidité décroissante.

Solution 11
1) calcul des pH des solutions a 25°C:
*

Solution A : pHa=2,1.
+ Solution B : [H30%] = 5.1073molL™,
pHp= —log(H;0%]= —10g5.1073= pHp=2,3.
* Solution D : V(HC])=1,4L=1,410"3m3, T=25°C=298K,
P=101,3kPa=101,310"3Pa, Vp=5L, R=8,31 (SI). '

L’acide chlorhydrigue est un monoacide fort, donc sa dissociation
est totale : n(HCl)=n(HzO") ; [H30%] = "(’Lso D = N(:lCl).

D D
- Calcul de n(HCI) :

PV= n(HCI]).RT= n(HCl) =

pyv(HCl)_ 101,3107%.1,41073
R.T 8,31.298

58,75.1073
n(HCI) =57,27.10"3mol. Donc [H30%] = ——— =
11,45.10 3 molL™!.

D’ou pHp= —log11,45.107 = pHp=1,94.
* Lasolution E : Veau = 250mL= 0,25L, Vi =100mL=0,1L _
Il s’agit de la dilution d’'une solution initiale S) pour obtenir une
solution finale S5 :
S1 (HC) {Vl =100mL =0,1L. o (ycy)
le = 115 )
Lorsqu’on dilue une solution d’acide fo
Quantités de matiére.
N = _ iy
i=ng= C\V,=CVo= C2= Vs

1071501 -3 =1t
AN : C1=10—PH= 10—1,5m01/L’ Co= e = 9,03. 10 mollL
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D’ou: pHe= —l0g9,03.107? = pHg =2,04.
* tion F: . .
gof:lslt une solution centimolaire, donc de concentration

-2 -
=1 —10"2molL'. pHr= —log10~% = pHr =2,
C = [HCl] = ;;=107"mo P
*  Solution G : i :

C’est une solution de soude obtenus en mélangeant : m(NaOH)zlg

t V(eau)=500mL=0,5L. ‘ _ . _— .
;aO(H es)t une base forte, son équation de dissociation est -

NaOH - Na* +OH™.

-\ _ Mm(NaOH) _ 1
D’aprés Il’équation: mn(NaOH)=n(0H™) = WNaoH) = < g
2,5.10"?mol. . 2
o OH™) _ 2,5.107% _ = .
D’ou : [OH"] = 2 T e 5.10"“mol/L

Donc : pHe= pKe + log[OH™] = pHc=12,7.
* Solution H :
pH + pOH = 14 = pHu = 14 —pOH = 14 ~ log[OH'] = py, .
2,60 o s
2) Classement par acidité décroissance, c’est-a-dire de l’acide |e plus
fort a I’acide le plus faible.
Plus le pH est petit, plus 'acide est fort : D ; F; E ; A , B,Het G,

Exercice 2 :

1) On dispose dune solution (1) d’hydroxyde de sodium de
concentration Ci= 5.10-3mol/L et d’'une solution (2) d’hydroxyde de
potassium de concentration C, = 10-3mol/L. Les deux solutions étant
des bases fortes, calcule les pH respectifs de chacune des solutions,

2) On mélange un volume V1=10ml de la solution (1) avec un volume
V2= 50ml de la solution (2).

a. Quel est le pH de la solution obtenue ?

b. Calcule la concentration de toutes les espéces chimiques dans le
mélange.

Solution 2 :
1) Les pH des solutions SietS,:

& { NaOH S { KOH
"€y =5.10"3mor. -1 S2 C; =10 3mol. IV
* La solution St

PHi=pKe + logC, = 14 + log5.1073= pH,=11,70.
La solution S, :

PH2= pKe + logC, = 14 + log1073= pH,=11.
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élange S] et S?
on ™ C, =5.103mol. -1
4 OH) { V1 =10mL =10-2] . g e
5i(Na pH, = 11,7 + 52 (KOH©hv, = somL = 50.10-3L.

Ca_lCl.ll du pH de la solution obtenue , PH, =11

: Na*,0H-, K+
lution obtenue : { ' K5, C=?
La SO . ’ : T=V1+V2,pH =9*
1 s'agit dun rnflange de fﬂeux solutions de bases fortes, les
uantités de matiere des cSpcces identiques s’ajoutent : ,
Notons ni(OH ) la quantité de matiere des ions hydroxydes (0H")

apportés par la solution S, et n2(0OH7) celle des ions (OH™) apportés
par la solution S,.

La quantité de matiére de ces ions dans Je mélange est donc :
H(OH_) =m(OH™) + n2(0OH™) = CVT=C1V1+C2V2==> C =M_
5.1073.1072+1073.50.10-3 o
AN:C = e = C=1,67.10"3moll !,
pH= pKe + log C =14 +10g1,67.1073= pH=11,22.
p. Les concentrations des espéces dans le mélange:
+ Ecrivons les équations de dissociations
NaOH —» Na®*+ OH™ (1) ; KOH - K* + 0H™ (2).
Les especes présentes dans le mélange sont :
Nt K*,OH ,et H;0".
+ [0H"]=C=1,67.103moll™;

a

+ D’aprés l’équation (1): n(Na*) = n, (OH™) = [Na*] :%___
C1V1 '
Ve -3 10-2
AN : [Na*] = 229197 — (Na*] = 8,33.10 *mol/L.
. _ OH™) C,V
+ Draprés l’équation (2): n(K*) = n2 (OH") =>[K+]:"2(VT =22 t
AN : [K*] = 10;;-3312‘2 — [K*] = 8,33.10 *mol/L. |

Exercice 3 : _ B
On mélange 200mL d’une solution A d’acide chlorhydpque de pH=2,5 et
300mL d'une solution B de HCI de pH inconnu. Le mélange final C a un

PH=2,8. En déduis le pH inconnu. . .

Solution 3 : |

Sagit d'un mélange de deux solutions A et B d’acides forts, on t(i)tb‘t;eg;
done une nouvelle solution C d’acide fort, dans laquelle les quantite

Matiere deg espéces identiques s’ajoutent.

(s g AR T W Bt f i T
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P HClL,pHg =?
S x II;A :.EO(,]mL = 0,2L ; Ss VC{; i?OOmL =0,3L ; S,
C,=10"25mol. 1™ :

HCl,pH:= 2,8
V¢=0,2+0,3=05L.

b -1 ) .
N t%r_:sl'o :i?}:é‘f) la quantité de matiére des ions oxonium (
(o) .

lution Sa, na(H30%) celle de la solution Ss et nc(H3z0%) celle
solu Ay

tion Sc.
C\ii3 = i

—Lhagy
B
- -1
AN : Cg = 5,33.10*moll™".
pH= -logCB= - log 5,33.10™* = pHs=3,27.
NB : Lorsqu’on mélange deux acides forts ou deux t?ases chrtes,‘Ie PH dy
mélange est toujours compris entre les pH des solutions mélangées.

ans la
de la

Exercice 4 : _

Dans une fiole jaugée de 250mL, on met : 25mL de solution de NaC] 4

0,8mol/L ; SOmL de solution de CaBr; a O,Srno_l/L ; 3.102mol de chlorure

de calcium ; 10,3g de bromure de sodium solide. On compléte a 250mL,

avec de l’eau distillée.

1) Détermine la quantité de matiére(en mol) et la concentr
mol/L) de chaque type d’ion présent dans le meélange.

2) Vérifie que la solution est €électriquement neutre. On admettra qu’l
ne se produit aucune réaction entre les différents ions présents.
M(Na)=23g/mol, M(Cl)=35,5g/mol, M(Ca)=40g/mol, M(Br)=80g/mol.

ation (en

Solution 4 : Volume totale : Vr=250mlL.

( NacCl, CaBr,,

S Vl = 25mlL : So V2 = 50mL : S3 CaClz
\Cy = 0,8mol/L C; = 0,5mal/L n; = 3.10 2mol
( NaBr

Sh lm, = 10,3g"

atiére et des concentrations des espéces :
ations de dissociation :

(1) ;CaBr, — cCa2* + 2Br- (2) ;

+2CI" (3) ;NaBr — Na* + Br- (4).

Ecrivons d’abord les équ
NaCl - Na*+ cI-

CaCl, - (Ca?+

Pour l'ion Nag* -
n(Na*) = n,(Na*) + ny(Na*).
D’aprés ’équation (1)

* n(Na™) = n(NaCl) = C,v,=0,8.25.10"3.
ny(Na*) =20.10"3mo].
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m(Nalr) 10,3

~apres l'équation (4) . )= \Br) = ok
D'ap ; q (4) : ny(Na®) = n(NaBr) = 2 = 23560 -
ny(Nat) = 0, 1mol.

D'ou : n(f(\)l\ajf)) = 3?510‘3 + 0.1 =n(Na*) = 0,12mol.
e s n ’ﬂ —— ’ <§-
[Na*] = —— = 0.25=°ING']=48.10'zmoll".

pour l'ion Cl™:

n(Cl—')= n,(Cl7) + ny(CI7).

D'aprés ’équation (1) : ny(Cl7) = n(NaCl) = C,1V,=0,8.25. 1073.
n,(Cl") =20.107*mol.

Dlaprés  léquation  (3): 2D - p(cacl) =n3(Cl)=2

2
n(CacClz)=2.3.1073,
ny(CL7) = 6.107 mol.
Dot : n(Cl™) = 20.1073 + 6.1073 = n(Cl™) = 8.10"*mol.

_ (cl™) 8.1072 _ :
[c17) = 25— = =5 = [cl7] = 32.10*moll"".

+ Pour lion Ca**:
n(Ca*) = np(Ca®*) + nz(Ca**).
D’aprés I’équation (2) : np(Ca?*) = n(CaBr;) = C2V2=0,5.50. 1073,
n,(Ca**) =25.10~>mol.
D’aprés 1’équation (3) : n3(Ca?*) = n(CacCly) = 3. 10~ %mol.
Dot : n(Ca?*) = 25.1073 + 3.107% = n(Ca?*) = 5,5107*mol.

Ca®t 551072
(Ca?*] = "(V‘: )= 227 = [Ca’] = 22.107*moll”".

*+ Pour lion Br™ :
n(Br~)= ny(Br7) + ny(Br7).
D’aprés I’équation (2) : n2(Br7) = 2n(CaBr2) = 2C,V,»=2.0,5.50.1073.
n,(Br~) =5.107*mol.
D’aprés ’équation (4) : ny(Br~) = n(NaBr) =0,1 mol
D'ou : n(Br~) =5.107%+ 0,1 =n(Br7) = 0,15mol.

(Br-] = "€ = %1% = [Br7] = 60.10 moll™".
Vr 0,25

2) Vérifions que la solution est électriquement neutre :
Electroneutralité de la solution : [Na™] + 2[ca**] = [Br7] + [CI7].
* [Na*]+2[Ca?*] =48.107%+ 2*22.107% = 92.10"*mol/L.
+ [Br-]+[Cl"] = 60.107% + 32. 102 = 92,10 %*mol/L.
La solution est donc électriquement neutre.

Exercice 5 :
On prépare une solution aque
concentration molaire Co = 10-2mo

‘if;lution So donne pHo = 2.

use (So) d’acide nitrique (HNO3) de
1/L. A 25°C la mesure de pH de cette

a. L’acide nitrique est — il faible ou fort ? Justifie. A
b. Ecris I’équation bilan de la réaction de I’acide nitrique avec l'eau.
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c. Donne les couples acide- base mis en jeu.
i imi résentes dans cette solution S
ére les especes chlmlques.p _ i o
:. ggj‘i?lir la conlc)entration molaire de chaque espéce autreg que
I'eau. ’ . ok
' . tient une nouvelle solution S
1 fois la solution Sp, on ob elle ;
% aEnSC::;iapaEriode calculs, dis quel est l'effet de cette dilution syr le PH

lution S;. |
b gillsu?g la concentration molaire C, et le pH de la nouvelle Solutiop

Si.

Solution 5 ;

: HN03,pH0 =2
A 25°C, Ke = 10~1*. Solution so{

Co =10 %mol. "V
1) . -
a. Vérifions si I'acide nitrique est un acide fort ou faible :
Pour un acide fort de concentration C, le pH vaut : pH= - logC.
Calculons le pH de la solution Sp : '
PH= - log 1072= pH=2=PH, donc l’acide nitrique est un acide fort.
b. L’é¢quation bilan de la réaction avec l'eau :
HNO3 + Hzo - H30+ + NO;
¢. Les couples acides base mis en jeu :
HNO:;/NO; et H30+/H20.
2)
a. Les espéces chimiques présentes : NO3 , H;0% et OH-.
b. Calcul des concentrations :
- [H30%) =10-PH —, [H30%] = 10~2mol /L.
-1_- _Ke 1014 - _ -12 .
- [OH]—ma—o;—]—-l—O:—t:’[OH ]=10 mol /1,
— Laréaction est totale, donc n(HNO;) = n(H;07%) = n(NOJ).
D'ou : [NO3] = Co=10"2mg] s,
3)
— La solution S, est diluée 10 fois pour donner une solution S.
Soit Vo le volume de So et V; le volume de S;: Vv, = 10V, (1).

La conservation des quantités de matiere permet d’écrire :
CoVo = C1V4(2).

a. L’effet de 13 dilution sur le pH :
Au cours de la dilution, le volume d
modification des quantités de matiére
des concentrations,

Le pH étant une fonction décrois

€ la solution augmente sans
» ¢ela provoque la diminution



h\-rdr()x’.\’de de calcium Ca(OH), donne
1ut; la solution nest pas saturée. La g0
t .
Chaux.

puisque P'acide est fort son PH est: pH= - logC=-log 1072 = pH= 3.
rcice 6 :

avec 'eau une réaction totale tant
lution obtenue est appelée eau de

on prépare une solution A en dissolvant 0,5g de Ca(OH), dans 500mL

dead.

1)
2)

3)

Ecris I'équation de la dissolution de Ca(OH), dans l'eau.

CE\JC}Ile la concentration de la solution A. En déduis la concentration
des ions hydroxyde et le pH de la solution.

On ajoute a A, S00mL d’une solution B de NaOH de pH inconnu. Le
pH de la solution C obtenue est 12,2. En déduis le pH inconnu.

SOIIJtiOIl 6:

my =0,5g
S.«(Ca(OH)Q{v a4 =500mL = 0,5L
1) Equation de la dissociation de Ca(OH), : Ca(0H), - Ca?*+20H".

2)

*+ Concentration de la solution A :
= = 24 - _Ma ;
Ca=[Ca(OH);] = % = ;= AN: Ma
13,51.1073.
*+ En déduisons [OH7] :
D’aprés I'’équation: n(OH™) = 2n(Ca(OH),).

En divisant chaque membre par le volume de la solution on
obtient :

[OH™] = 2[Ca(OH),;] = 2.13,51.1072 = [OH"] = 27,14.103mol. L.
* Calcul du pH :

PH= 14 + log|[OH™] = pH = 12,43.

= 74g/mol ;dou : Ca=

3) On mélange :

SA(Ca(OH)Q{VA = 500mL = 0,5L ; SB(NaOH){::,f,;___s-_,O()mL,
pH, = 12,43
SC{(A +B), pH, = 12,2

VC = VA + VB '

En déduisons pHg: . .
Les solutions A et B sont mélangées pour obtenir la solution C. Ces
solutions sont des bases fortes. On peut donc écrire :
Nc(OH™) = na(OH™) + na(OH™) = CVr= [OH™],Va + CsVe.
Donc : Cp = CVr—[OH™] VA
= :
AN:C = 1012.2—14,BVT=1 L, [OH |4 = 27,14, 10 3mol. L™, VA= Vg =0,5L:
Ce= 45,58.10 3mol.L~! et pHp= 14 + logCp = pHe=11,66.

147



COUPLES ACIDE-BASE

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Définitions.

Selon Arrhenius : . o . _

— Une base est toute espece chimique qui, éen solution aqueyse Peuy

libérer des ions OH-. e _ _ _p

— Un acide est une espéce chimique qui, €n solution peut libérer y, dis
plusieurs protons H*.

Selon Bronsted : I . _

_  Un acide est une espéce chimique capable de ceéder en solution yp, oy
plusieurs protons H*. e |

— Une base est une espéce chimique pouvant capter un ou plusmum

protons H.

Activité 2 : Couples Acide-base — Constante d’Acidité.

2-1- Couple acide-base : .

A toute réaction de perte d’'un proton par un acide HA, correspond ype
réaction inverse de gain d’un proton par l’espéce A- en laquelle HA s'est
transformé.

AH= A" + H*

En solution aqueuse, on a : AH + H2O = A~ + H307

Le couple AH/A- est appelé couple acide/base.

AH et A- sont appelés acide et base conjugués.

Exemple 1 :HCOOH = HCOO- + H30%. Couple : HCOOH/HC00~
Exemple 2 : NH; + H0O = NH3 + H30". Couple : NH} /NHj,

2-2- Constante d’acidité :
AH + H;0 =2 A~ + H;0*%
La constante d’équilibre relative aux concentratio:is molaires est:

- + +

D’ou : Ka = M%%g—] ou encore : Ka = [Ba{s:lggzlo )

Ka, caractéristique un couple acide-base, est sans dimension et ne
dépend que de la température.

Remarque : Ka est proportionnel a la concentration molaire en ion H3O*,
donc : plus le Ka est grand, plus lacide est fort.

Exemple : Soient deux couples : AjH/A,- de constante Ka; ;

et A,H/A> de constante Kay ;

Si Ka,> Ka, alors A;H est un acide plus fort que AH et A,- est une base
plus forte que Ay-. '

2-3- pH d’une solution aqueuse :

On définit le pKa comme : pKa= -log Ka.

- [AT][H;0%) _[AH].Ka : : [AH]
__-[AH] => [H30+]_F = -log[H3 0+] = -logKa -logf;\—_']'
D'ou : pH = pKa + log [[A?%.Ou encore : pH = pKa + log [T;ZZ}]-
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y
4. Degr® de dissociation d’un acide :
- AH + H,O A" + H30+

- . N L
.oefﬁc-lent de dissociation q = X = ™= _ . A7)
2 (A-] _ [Base] 10 iy TSy
D'oﬁ: a- Co Co [
& — |AH] [acide)
_ rune base { o= — = "%
g For Co Co

vité 3 ¢ Zones de Prédominance des F i
gzt:ple scide/Base : ormes Acide et Base d’un

Considérons une solution aqueuse contenant les formes acides et

pasiques du C_OUPIE ,{\/B, Les deux espéces sont liées entre elles par une
gaction chimique d’équation : A + H,O = B + H,0".

, . () _
La relation pH = pKa + log ()7 Permet de définir trois domaines :

concentrations de l'acide et de la base co[:l]juguée sont égales.

. SipH?> pKa = log %‘> 0 = log E[%> logl = [B]>[A] La concentration
de la base es’t supérieure a celle de l'acide conjuguée : La forme
basique est prédominante.

. SipH <pKa = log %* 0 = log [[%< logl = [B]<[A] La c_:oncéntration

de 1a base est inferieure a celle de ’acide conjuguée : La forme acide

s (B) _
_ i pH = pKa = log[—A—]- 0 =log@=logl = [B] = [A]: Les

prédomine. -
0 ZPA pH =pk, zpB 14 BH p

Cacide]> [base] CAJ=LB] [pasel> Lacide]

7 P.A = Zone de Prédominance de ’Acide ;
7 P.B = Zone de Prédominance de la Base.

Activité 4 : Zones de Virage d’un indicateur coloré :
4-1- Indicateur coloré :
4-1-1- Définition : Un indicateur coloré est constitué par un couple
acide-base dont les formes conjuguées ont des couleurs différentes.
4-1-2- Zone de virage-Teinte sensible :
On représente conventionnellement un indicateur coloré par HInd. En
Solution aqueuse on a : Hl,g + H20 = Ina. * H30".
Couple: Hind. / Ind. |
a constante d’acidité d’un indicateur coloré est:
K; = Und7)(H30%) [17a]

4. [and] ) pH = F’IclI T ]‘Og [H’nd.]. )
Lor Zones de prédominance — Zone de virage : il
'SqUon introduit un indicateur coloré dans une sofution :
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- Si pH 2 pK, + 1 ; alors l'indicateur coloré prend la couleur de |5 form,
basique de l'indicateur coloré. ‘ | -
- SipH < pK -1; alors l'indicateur coloré prend la couleur de 14 g,

acide de l'indicateur coloré. .

- SipKi -1 < pH > pK; + 1; alors la solution prend une Couley,
intermédiaire, superposition des couleurs des‘ formes acide et
basique. Cette couleur intermédiaire correspond a la zone de virage
de l'indicateur coloré.

MMme

Définition : On appelle zone de virage d"u‘n indicateur coloré les limiteg
du pH pendant lesquelles I'indicateur coloré change de teinte.
pK,-l PK, pK + pH
- . > b

couleur de la base #ane de viragé' couleur de l'acide
Principaux indicateurs colorés :

Indicateur Couleur de la | Zone de virage | Couleur de |3
forme acide (pH) forme basique

Hélianthine rouge 3,1-4,4 jaune S

Bleu de | jaune 6,1 -7,6 bleu

bromothymol

(BBT)

Phénolphtaléine incolore 8,1 -10,0 Rose violacéj

Activité S : Classification des Couples Acide/Bases.

S5-1- Comparaison de la force de deux acides :
De deux acides, le plus fort est celui dont le couple a le Ka le plus
grand.
pKa = -logKa : donc plus l'acide est fort, plus le pKa est petit.

5-2- Comparaison de la force de deux bases :
Plus un acide est fort, plus sa base conjuguée est faible, et
inversement.
De deux bases, la plus forte est celle pour laquelle la constante

- d’acidité Ka est plus petite.
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EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

reice 1 ¢

qoit une so_lutmn aqueuse contenant entre autre, les espéces du couple
jon ammonium / ammoniac (NH,* / NHj) de pKa = 9,2. Cette solution a
an pH = 10,

La somme des concentrations en ions ammonium et en molécules
 mmoniac est C=3.102 mol.l'!,

1) Quelle est I'espéce du couple NH4' / NH; majoritaire dans cette
solution ?

; : N1 :
) Détermunc le rapport ;Nilill en fonction de Ka et de HsO"; fais
4

I'application numeérique.

3) E.\'prime‘[NHf] et [NHi] en fonction de Ka, HzO* et C; fais
I'application numérique. ,

Solution 1 :

CoupleNH;/NH3 ; pKa = 9,2 ; pH=10,5 ; [NH}] + [NH;3]=C=3.10"*mol. i

1) L'espéce majoritaire :
Puisque pH > pKa alors la forme basique du couple prédomine. C’est
donc NH3 l'espéce majoritaire.

N .

;N::i]] en fonction de Ka et [H307]:
4

Ecrivons I’équation de la réaction avec l'eau :

NH} + H,0 S NH3;+ H;0%.

2) Déterminons le rapport

Exprimons la constante d’acidité : Ka = ———-[”:‘I(J;’]’[q”i‘]
4
S 1NH3] - Ka
D00 : (3] = a0 ()
AN : Ka=107PK¢ = 1092 ; [H30%] = 107"!'= 1071%5 d'oui : {2 = 20.

[NHY]
3) Exprimons [NH}] et [NH3] en fonction de Ka, [H30"] et C:
D’aprés la conservation de la matiére : [NH3] + INH3]= C (2).

5 . D p1pq [NHslS e
Léquation (2) peut s’écrire : [NH7](1+ TITiL C = [NH}] = IR,
N
En utilisant I'équation (1), on obtient : [NH}] = —
[1130F]
De méme on a : [NH3] = —5r 57 |,C,,0+|-

|Kﬂ|
AN : C =3.10"2mol.L™! ; Ka = 10792 ; [H;0*] = 1071%°.
Donc : [NHZ] = 1,43.1073mol.L™! ; [NH3] = 28.57103mol. L1,
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Exercice 2 _ .
La diéthylamine (C:Hs).NH est une br:ase feublc_. e
1) Ecris I'équation bilan de la réaction de dissociation de la bage dang

’eau, indique son acide conjugué puis é:cris l_e couple correSpondant‘
2) Une solution de diéthylamine a un pH égal a 10,8. Le pKa du couple

acide / base de la diéthylamine est 11,1. b
a. Calcule les concentrations molaires des différentes eSpéceg

chimiques en présence dans la solution. En déduis la
concentration molaire initiale en dlef_hyla.mme. .
Vérifie que la diéthylamine est effectivement une base faible.
b. Calcule le coefficient d'ionisation de la diéthylamine pouy la
solution étudiée. '
3) Dis si la diéthylamine est une base plus faible ou plus forte que
'ammoniac dont le couple NHs4* / NH3 a un pKa = 9,25.

Solution 2 : -
(C2Hs)2NH est une base faible.

1) Equation bilan de la réaction avec l'eau :
(CHg);NH + H,0 2 (C;Hs);NH; + OH".
Son acide conjugué est : (C,Hg),NH3 .
* Le couple correspondant est : (C;Hs);NH3 /(C2Hs),;NH.
2) pKa=11,1; pH=10,8.
a. Calcul des concentrations molaire des espéces chimique
présentes :
* Faisons l'inventaire des espéces :
H;0*%*, OH~, (C;Hs),NH3,(C,Hs5),NH.
* [H30%,]=10"PH= 10"1983[H;0%,]=1,58.10711,
-14
+ [OH )= [H:{;ﬂ] = 1'518?10_“:[011—] = 6,33.10"*mol. L~1.
* Electroneutralité de la solution :
[H30%,] + [(C2H5), NH3]= [OH™].
[(C2H5);NH3] = [OH™] - [H30%,], H3;0" cst ultra minoritaire, donc
nous allons le négliger.
D’ou : [(C2Hs);NH3] = [OH]=[(CoHs), NH}]= 6,33.10 *mol. L.

[(C2Hs5); NH) ;
o= (€2 HS)2 NH]=[(C, Hg), NHZ). 10PH-7Ke.

AN : pKa=11,1 ; pH=10,8 ; [(C;Hs),NH%]= 6,33.10"*mol.L™1.
Donc: [(C;H5);NH]= 3,17.10 *mol. L1
En déduisons la concentration initiale de la solution :
D’aprés la conservation de la matiére -
[(C2Hs);NH3] + [(C;Hs),NH] = ;.
AN:C;=6,33.107* + 3,17.10~*=(;=0,95. 10 3mol. L.
b. Vérifions que la diéthylamine est une base faible:
Calculons le pH de la solution a partir de C; :
PH = pKe + log C; = 14 + log 0,95.10"3> pH=11.
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ce pH=11 étant différent d . y 2
une base faible. u pH mesuré (10.8), la diéthylamine est

Calcul du coefficient d’ionisation -
n((C2Hs)2NH3) _ [(C2H35),NH '

+
z) 6,33.10~*
n . AN = —-:—._.—: =
. G 095103 ¢ 0,67.

3) comparons les forces des deux bases : (C,Hs),NH et NHs :

On sait qu'un acide est d’autant plus fort que son Ka est élevé, donc
son pKa faible.

Contrairement aux bases, les bases les plus fortes ont les pKa les
plus éleves.

pour le couple (C2Hs5); NH3 /(C,HS),NH : pKa, =11,1 ;
pour le couple NH3 /NH3 : pKa, =9,25.
pKai> pKa» donc la base (C,Hs),NH est plus forte que la base NHa.

a:

gxercice 3 :

on étgdje le comportement de deux acides, 'acide éthanoique CH3;COOH
et 'acide méthanoique HCOOH. Toutes les expériences ont lieu a 25°C.
On donne : pKai = 4,8 pour le couple CH3COOH/CH3COO- ; pKaz = 3,8
pour le couple HCOOH/HCOO-.
1) On mélange une solution aqueuse d’acide méthanoique et une
solution aqueuse d’acide éthanoique.
a. Précise en justifiant, lequel des deux acides est plus fort.

b. Montre que, quels que soient les mélanges considérés, on a :
HCOO- _ CH3C00-

HCOOH '_—CHSCOOH’k étant une constante que l'on déterminera.

Montre que la valeur de cette constante est en accord avec la
réponse a la question précédente.

2) On melange 0,10mol d’acide meéthanoique et 0,30mol d’acide

éthanoique, on compléte a 1,0L avec de l'eau pure. Le pH du mélange

est 2,33.

a. En écrivant les équations de conservation de la matiére pour
HCOOH, dune part et CH3COOH, d’autre part, calcule la
concentration molaire volumique de chacune des espéces, sauf
'eau, présentes dans la solution.

b. En utilisant les résultats précédents, montre que la solution est

électriquement neutre.

Solution 3 :
CH3;COOH/CH3;C00~ : pKa1=4,8 ; HCOOH/HCOO™: pKax=3,8.
1)
a. L’acide le plus fort: | _
L’acide le plus fort est celui dont le pKa du couple est plus faible :
C’est I’acide méthanoique HCOOH.
b. Montrons que, quels que soient les mélanges on a :
(Hcoo™) _ , [cH3C007]
[HCOOH) ~ " [CH3COOH] ~
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Les équations bilan des réactions avec l’'eau :
HCOOH + H,0 = HCOO™ + H30*;CH3CO0H + H,0 = CH3C00- 4

H;0%,
Exprimons les constantes d’acidité de chaque couple :
_LH30*incoo) o _ [H30%)|CH3€007]

Ka,= (Hcoonm) * ! [CH3COOH] o
Faisons le rapport des constantes d‘acidité : :

Koz _[H30%1[HCOO™)  [CH3COOH] _ [HCOOT] [CH3CO0H

K., _ [HCOOH| [H30%][CH3C00~] [HCOOH] [CHBCFE:T-
D _[HC00™] _ K,y [CH3C007)

ONC - Tcoon) ~ Ka, (Clzcoon)’ BB e

: . £k 4 = 00-

Posons k:ﬁa?, on obtient la relation cherchée : {Hcoon] = [CH:cooH{'

al
* Calcul de k:

k=gl = 10000 = 107Kal-PKa2 AN : pKa,=4,8 ; pKa:=3,8 : k=10,
al

* Montrons que la valeur de k est en accord avec la réponse 3 |a
question 1-a).
D’aprés la question précédente, I’acide méthanoique se dissocie
plus que l'acide éthanoique. Il en résulte l'inégalité suivante :
[HCOO~™] _ [CH4C007)
[HCOOH] © (CH3CcO0H)
Cette inégalité correspond a une valeur de k supérieure a 1, ce
qui est en accord avec la valeur de k obtenue (k=10).
2) [HCOOH]y = Cy = 0,1mol. L™',[CH3C00H]y = C} = 0,3mol. L1,
pH=2,35.
a. Calcul des concentrations molaires des especes:
* Inventaire des especes : H3;0%, OH-, HCOOH, Hcoo-,
CHaCOOH, CH;C00 .
* [H30%]=107P"=10"2355[H,0%]=44, 67. 10" mol/L ;
=14
* [OH™] = [Hi{;+]_44,16?7.10“'=>[0H-] =2,24.10"**mol/L ;
D’aprés la conservation de la matiére :

[HCOOH) +[HCO0™] = Cy=[HCOOH](1 + 1)y _ ¢y

e | [HCOOH)
; _ _[H30%)[HCOO~ Ka, _[HCOO™] .
D’autre part : Ka, [(Hcoon] = [H;0%] (HCOOH] (2);

En remplagant I’expression (2) dans I’expression (1), on obtient :
[HCOOH] = —So__.
307
AN :Co=0,1molL-",Ka, = 10-PKaz —
10738 [H;0%)=44,67.10~* mol/L;
[HCOOH] = 9,66.102molL-1
L’équation (1) permet d’écrire : [HCO0~] = Ccy — [HCOOH] ;
AN : [HCO0™] = 3,4.10 3 molL 1.
Par un raisonnement analogue sur le couple CH;COOH/
CH3CO0™ , on obtient :
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Cl
COOH] = —2 — iy .
[CH3 | T et [CH;C007) = Cy, — [CH;COOH] ;

AN :Cp=0,3molL-

\ Kay = 107P%% = 10748 [H.0*]=44,67.10 *molL™" ;
[CH;;COOH] =29,89.10"*molL~',[CH;C00"] = 1,1. 1’0"3molL'1.
b. Montrons,c-:lue ]q solution est électriquement neutre :
Ecrivons l.equatlon d’électroneutralité de la solution :
(H;0*) = [HCOO™] + [CH3C007] + [OH"]:
| { [H30%] = 44,67.10"*molL™" ~ 45.10 *molL™’
AN *1[HC00™ ]+ [CH3C007] + [0H"] = 45.10"*molL™"

ercice 4: . :

La glycine est l'acide a aminé le plus simple. Dans un litre d’eau, on

dissous 1,5g de glycine. Par addition de solutions concentrées d’acide

chlorhydrique ou d’hydroxyde de sodium, on peut faire varier le pH de la
solution sans modifier notablement son volume. La glycine a pour
pK51:2’4 et pKa2=9,8.

1) Donne la formule et le nom systématique de la glycine.

g) Sur un axe gradue en pH, situe les domaines de prédominances des
diverses esSpeces.

3) On fixe successivement le pH de la solution a 1, 8 et 11. Placer ces
trois valeurs sur l’axe tracé a la question 2) et détermine, dans
chaque cas, la concentration de ’espéce prédominante.

4) On se place a pH=6,1. Montre alors que le cation et 'anion ont méme
concentration. Cet état particulier de la solution définit un point
intéressant en analyse biologique : Le point isoélectrique. pH =

%(pk,h' + pk,,)en ce point.

Solution 4 :
m(Gly)=1,5g ; V = 1L, pKa,=2,4 , pKa;=9,8;
1) Formule et nom de la glycine :
NH,-CH,-COOH : acide aminoéthanoique.
2) Les domaines de prédominance :

I 8 ; 11

2.4 9.8 y

Acide PR forme PK., Base r
( Forme cation ) Zwittérion ( Forme anion)

3) On donne pHi=1, pH2=8, pHs=11:

Dans la suite, le cation sera noté Cat, le zwittérion Z et I’anion An.

Placons ces trois pH sur l'axe : (voir axe). . .
Calcul de la concentration de l'espece prédominante pour chaque

valeur de pH :
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- Pour pH)=1(milieu acide), l'espéce prédominante est | form,
cation ¢
NH3 — CH, — COOH noté : (Cat).

Calcul de la concentratjon initiale de la solution :
n m -3 —

Ci =5 = =70=C; = 2.10>mol. L™

Le cation appartient au couple Cat/Z :

D’aprés la conservation de la matiére : [Cat] + [Z] = ;=

[Cat) (1+:25) = ¢; (1) ;

(Cat)
[Z] (z) _ Hi—
D’autre part : pHy = pKay + log — CatTCat] — 107PH P’*’ﬂl(g) :
Cq

A partir de (1) et (2), on obtient : [Cat] = el PR
AN : C" =2 10_2mol. L—l, pHI:'l, pl(a1=2’4 :
[Cat] = 1,92.10"2molL™?;

— Pour pHj3;=11(milieu basique), l’espéce prédominante est I’anion
NH3; — CH, — COO™ noté (An) ;
L’anion appartient au couple Z/An :

Conservation de la matiere : [An]+ [Z] = C;=[An ](1+ [z])

[An]
Ci(3) ;
D’autre part : pH; = pKa, + log [?Z';] [qui] 10PKaz=pHsz(q) .
A partir de (3) et (4), on obtient : [An] = 1+10p55,2_p,_,3.
AN : C;=2.10"%mol. L, pHa=11, pKa,=9.8 -

[An] = 1,88.107%molL™!;
- Pour pH;=8(milieu pratiquement neutre), L’amphion est
majoritaire.
La conservation de la matiére s’écris :
G
[Z] + [Cat] + [An] = €;=[Z] = — 1 (5);
1+*—E—-+—Z—‘
[Cat] == 10;)!{;1]-—sz=10_5'6(6)

: ()
Par ailleurs, _
’ .—[?Z]]l] = 10[’”2"[’”(32:10 1‘8(7)

; AN :
[Z] =1,97.10"2molL™.

4) On donne pH=6,1,
Montrons que Pour ce pH, le cation et L’anion ont la méme

concentration :
Faisons le rapport des équations (6) et (7): On obtient [{;;:]]

102PH2~(Kay+pKay) .

L’application numérique donne [[:a ]] =1, d’ou [An] = [Cat].
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T
REACTIONS ACIDO-BASIQUES

HESE GENERALE : )
5 vité 1: Réaction entre un Acide Fort et une Base‘Forte : T
act ple : Réaction entre une solution d’acide chlorhydrique (HCl) e
e on de soude (NaOH).
solu pispositif expérimental : PR—
.;: Mode OPératOire : c—*::;'j:;::,enc;e base (ou acide)
1- _Verser progressivement la T[] de concentration Cp
solution contenue dans la burette
dans la solution du bécher ;
~Lire le pH sur le pH-métre apreés
chaque volume versé et dresser un
tableau des mesures.
-Avant chaque mesure de pH, I

" ™r
agiter le contenu du bécher pour héched qf‘?{: N
homogénéiser la solution ; W{‘“’;ﬁ 435 pH-metre

agitateur

Le bécher contient 12
solution d'acide (ou base)
de concentration Caet de
volume V 45

_—_l_.\_| CTAREYRRNRE | RECAEY

Fr

1-3- Equation-bilan de la réaction :
L’équation bilan de la réaction entre I’acide chlorhydrique et d’hydroxyde
de sodium s’écrit :

(H:0* + Cl) + (Na*+ OH) = Na*+Cl- + 2H,0 _

Les ions Cl- et Na* ne participent pas a la réaction : ce sont des ions
spectateurs. La réaction peut s’écrire donc :

HyO* + OH= H20 + H20 ; Couples : H30* / H,0 et H,O / OH-.

1-4- Allure de la courbe de dosage pH = f(V,) :

pHy La courbe présente trois parties
| o caractéristiques dont une variation
ol brutale du pH, cette partie de la courbe
; est appelée saut de pH, et un point

d'inflexion E appelé point d’équivalence
(situé sensiblement au milieu du saut
de pH). Les coordonnées du point
d’équivalence sont déterminées par la
meéthode des tangentes :

- On trace deux droites paralléles T; et
T2 tangentes 2 1a courbe de part et d’autres du saut de pH.

= Op fait apparaitre ensuite la perpendiculaire a ces deux droites et on
détermine son milieu M.

On trace apres la droite T paralléle a T, et T2 passant par ce milieu

M, le point d’€quivalence E est a l'intersection de T avec la courbe.

n trouve les coordonnées du point d’équivalence E par projection
sSur leg différents axes.

L)

1
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Ve
E{p:& = 7 caractéristigued’'unmilieuneutre.

Donc lors du dosage entre un acide fort et une base forte, on 4 an

ilie utre a l’équivalence. i ] _ N
anllghf‘llien;H du poi?'lt d’équivalence peut étre déterminé en utilisant i

virage d'un indicateur colore. Ce pH doit- étre dans la zone de virage
de I'indicateur qu’on doit choisir.

&té I’équivalence :
1-5- Propriété fondamentale de‘ : nee . .
lya éql:.livalence lorsque les réactifs ont été mis dans les Proportiong

steechiométriques.
H3;O* + OH-= 2H.0
A I'équivalence : nu3o* = now-.

Cp
Acide (HCJ) {3 ;  soude (NaOH) {V;,E
a
Or:Cg,='—'~!:,3—0+ = nu3o* = CaVa
Et : Cb=n—€"i = now = CupVbE.
: b

A l’équivalence : nuzo* = now=> CaVa = CpVpe.

Activité 2 : Réaction entre un Acide Fort et une Base Faible :
Exemple : Réaction entre les solutions d’acide chlorhydrique (HCI) et
d’ammoniac (NHj).
2-1 Equation-bilan :
(H3O* + Cl) + NHi= H,O + (NH4* + CIl)
Cl- est un ion spectateur, ’équation bilan se réduit alors a :
H3;O* + NH;= H,O + NH,+*
Couples : H30* / H0 et NHa4*/NHsj.
2-2 Allure de la courbe de dosage pH = {(V,) :
pH - .
e e e e e e La courbe présente quatre parties
| s i caractéristiques, dont deux points

- d’inflexions : le point d’équivalence E

p=plo T et le point de demi-équivalence Ei/2.
== s e Les coordonnées du point
i T D \\ d’équivalence E sont déterminées par
| IR \ la méthode des tangentes :
: : =
Y,Q_E " Vae *Va
2
E
[ £ Vg
PHg < 7 caractéristiqued’unmilieuacide.

A T’équivalence : C,V,; = CpVb.
- [NH3]
pH pka + logﬁmﬁ

Or,ala demi-équivalence : [NH3] = [NH47]
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plou : pH = pka.

_ ‘ ' e:
Les coordonnées du point de demi- équivalence Ej/2 sont telles qu

2
E1/2) 5H, = pka du couple NH,*/NH3.
2 :

fvité 3 ° Réaction entre un acide faible et une base forte :

Ac l;quation-bilan ; )

31 pxemple : Réaction entre les solutions d’acide éthanoique
(CH3COOH) et d’hydroxyde de sodium (NaOH).
(CHsCOO" + H30") + (Na*+ OH) = (CHsCOO-+ Na) + 2H:0
Les ions Na* sont des ions spectateurs. L’équation bilan peut
g'écrire alors :
(CH3COO- + H3O*) + OH-2 CH3;COO- + 2H,0
Ou encore . CH3;COO-H + OH-= CH3COO- + H,0O
Couples : CHsCOO-H/ CH3COO- et H,O/OH-.

3.2 Allure de la courbe de dosage pH = f{Vs) :

oH o La courbe présente quatre parties
o T caractéristiques, dont deux  points
. d’inflexions : le point d’équivalence E et le
point de demi-équivalence E, /2. ‘
Les coordonnées du point d’équivalence E
sont déterminées par la méthode des
S =~ | tangentes : :
VoE 15 Ve z Vpir) {th '
vl PHg > 7 caractéristiqued'unmilieubasique.
A l’équivalence : CaVag = CpVy.
Les coordonnées du point de demi-équivalence E;;2sont telles que :
Vb, = LA,
Ei/2 z "
pH: = pka du couple CH3COOH/CH3;COO".
2
_ [CH3C007]
pH =plkart log[cn3c00rl]

Or, a la demi-équivalence : [CH3COOH]= [CH;CO00~] =pH = pka.

Activité 4 : Solutions Tampons
4-1- Définition et propriétés :
Définition :

Une solution tampon est un mélange équimolaire d'un acide (faible en

Bnéral) et de sa base conjuguée. Son pH est égal au pka du couple

aC‘de/‘b’dse correspondant.

S;iult?‘ﬂange acido-basique a la demi-équivalence a les propriétés d’une
on t

ampon.

159



Propriéteés : - . .

- Le pH dune solution tampon est peu senm.ble' a un ajout Modére
d’une solution acide, basique, ou lors d'une dilution ;

- Le pH d'une solution tampon est égal au pKa du couple assocje .

- Un mélange acido-basique a la demi-équivalence a les PrOprigte,
dune solution tampon ; . ‘ -

— Le pouvoir tampon dune solution est maximum lorsgue le me
contient les deux formes acide et basique d'un méme coup
quantités égales.

la_n_ge
le en

4-2- Préparation et exemples : .

Préparation : On obtient une solution tampon : ' _

= En faisant un mélange équimolaire d’'un acide faible et de gg
conjuguée. _

— En dosant un acide faible par une base forte jusqu’a la demj.
équivalence.

- En dosant une base faible par un acide fort jusqu’a la demj.-
€quivalence.

Exemples :

= De nombreux milieux naturels sont tamponneés : le sang, la salive, Jeg
sucs gastriques, le lait...

— De nombreux produits pharmaceutiques ou cosmeétiques sont
tamponnés : Leur action est rendue soit optimale, soit sans effets
secondaires néfaste.

— De nombreuses eaux minérales sont tamponnées a un pH voisin de 7
par le couple bicarbonate.

base

4-3- Importances : De nombreuses réactions nécessitent des milieux

tamponnés :(réaction biologique, d’analyse et d= synthése en laboratoire

ou dans l'industrie).

— Le tampon bicarbonate fait intervenir le Couple H,CO3/HCO3dont le
pKa vaut 6,1 a 37°C et 6,4 a 25°C. 1l intervient dans la régulation du

PH sanguin (voisin de 7,4).

Le tampon phosphate fait intervenir le couple H,PO; /HP0O? dont le

pKa vaut 7,2 est le principal tampon intracellulaire.

= Les solutions tampons sont utilisées lorsqu’on veut travailler a pH
constant.

- Utilisation des solutions tam
pH-meétres.

La plupart des réactions biochimiques importantes se produisent
dans un domaine de pH peu €tendu. C’est pourquoi la plupart des

milieux naturels sont tamponnés pour mieux résister aux agressions
chimiques de la part d’acides ou de bases.

pons en chimie pour I’étalonnage des
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EXERCICES
DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT

ispose de 2 : :
OﬂH cgz)p(gﬂ, l'autre fl?ellzit:jons acides S, et S,, l'une d’acide benzoique
Co Sns ne portant aucu N C,hlof'hyf_irique. Elles sont contenues dans des
ndicrftiﬁer on fait a 25 °C 12: el;ld}c?mon concernant leur nature. Pour les
. i 2 . .
bremiére expérience : PENISHCes: SUIENICE.
le pH : Pour S, : 0
On mesure p‘ r = pH - 2 1 ] - _
cuxieme expérience : ,1; et pour Sz: pH = 3,0.
Va = 20 3 .
el c?c;) Sge ;oncenégat(;:i? ge chaque solution acide par une solution de
S0k le volume d n Cg = 2,102 mol.l'!. L’équivalence est atteinte
Jorsqué e ¢ soude versé est Vg = 8,0 cm? pour S; et Vg’ = 51,0
cm3 pour Sz. ; :
3 le 1
a. Calcuse es.é:onc;entraums molaires en acide avant dissociation de
S: et Sz et identifie les solutions tout en justifiant la réponse.
b. Quelle est la base conjuguée de I’acide benzoique. Calcule le pka
du couple.
2) Quel ;’Ohlme de soude de la solution précédente faut- il ajouter a
10cm de solution d’acide benzoique pour obtenir une solution de
pH égal au pka ?

Solution 1 : 7
T=25°C, On dispose de 2 solutions, I'une d’acide benzoique CsHsCOOH,

jrautre d’acide chlorhydrique.

Expérience 1 : (S1, pH1=2,1) , (S2, pH2=3,0) ;

Expérience 2 : Dosage dun volume Va de $Si puis Sz par:
{c,, = 2.10"?molL™! sg{cb = 2.10"2molL™!
1 .

Vv, = 8,0cm? v, = 51,0cm’®
1)
a. Calcul des concentrations initiales :
A I’équivalence C.V.=CpVp=> Ca=%‘-’—”— g
-2
*  Pour Si: Cal=2'120 8_, C.;=8.10"3molL™"';
-2
*  Pour S2: Cag=—2-5%b—'-§-1-=> Cao=51. 10“3moll.'1 :
* Identifions les solutions S; et Sa:
- Pour S:: pH= -log8. 10-3=2,1. On retrouve le pH mesuré
(pH1=2,1). S) est donc un acide fort. .
- Pour S,: pH=-log51. 10-3=1,3. Ce pH est différent de celui
mesuré (pH2=3,0). Sz est donc un acide faible’. | )
S est la solution d’acide chlorhydrique et Sz est d’acide benzoique.
b.

* La base conjuguée de CeHsCOOH est : CcHsCOO™
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* Calculons le pKa du couple CeHsCOOH/CgH:C0O0~ -
[H30*][C¢HsCO0™] |
[C¢HsCOOH])
— [H30%] = 107PH2=10"3molL™!;
- [0H7) = = s [0H "] = 107 molL~!

- D’aprés I'électroneutralité : [C¢HsCOO0™] + [OH™] = [H30+).

Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc - ’
[CcHsCOO™] = [H307]=10"3molL™ ! ;

— D’aprés la conservation de la matiére : [CBHSCOOH]
[CﬁHscOO_] = Caz , 5
D’ou:[C¢H5COOH] = Co; — [CeHsCOO0™]= 51.103 — 103
3mol.]l-1.

La valeur du pKa est donc : pKa = 4, 7.
2) On donne V(S;)=10cm?3 ;
Calculons le volume de soude nécessaire pour que pH= pKa :
Il s’agit de préparer une solution tampon a partir dune solutigp
d’acide faible et d'une autre de base forte. Il faut donc les mélange,
Jusqu’a la demi-équivalence. "
Le volume de base a utiliser est tel que V, =——;5 (1), Vpe étant e

pKa = —logKa = —log

S0.10.

volume a I’équivalence.
Par ailleurs a I’équivalence CpVpe=C.V. (2).
Des équations (1) et (2) on en déduit que : V, = CZ“CV".
b
AN : Ca2=51.10"3molL™', V,=10cm3, €, = 2.10 ?molL™!,

D’ou : V,=12,75cmS3.

Exercice 2 :
On dispose d'une solution S; d’hydroxyde de sodium de concentration C,
= 0,10mol.l'! et d'une solution S, de chlorure d’éthylammonium

C2HsNH3Cl de concentration :

C2 = 5,0.10-'"mol.l-".

Le pka du couple CgHsNH3’/C2H5NI‘IQ ESL D,

1) Quel est le pH de la solution S, ?

2) Le pH de la solution S; est 6,0. Des deux espéeces du couple, quelle
est celle qui est prédominante (majoritaire) ?

3) On meélange V), = 75cm3 de S, avec V, = 100cm3 de S,. La mesure du
pH donne : 12,2.
a. Calcule la quantité d’ions OH- qui reste aprés réaction.
b. Retrouve la valeur du pH de la solution obtenue.

Solution 2 :
& { NaOH & { C,HsNH;Cl _
'€ = 0,10molL~"" ®|c, = 0.50molL™!, pKa = 10,7 °
1) Calcul du pH de la solution S; :
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NaOH est une base forte donc : pH=
AN: Ccy = 0, 10m01L—‘, pKe=
On donne: Sz (pH2=6);
Iden}t;iﬁonﬁs 'espéce prédominante -

9 = .
[p}I(Ja =10,7’ puisque pH < pKa alors la forme acide du couple
prédomine. Il s‘agit de Iion éthylamonium : CHsNH3.

lange : S 1 cm V, =100cm .
3) On me 1{ _ e 2 obtient
) €1 =0,1molL™? 2 C, = 0,05molL™! =

pKe - logC, ;
14 d’oui: pH = 13.

2)

a. Calcul dc? la quantité restante d’ion OH" :
*+ Equation de la réaction: CoHsNH3 + OH~ — C;HsNH> + H20.

Cette réaction est totale, elle se fait mole a mole jusqu’a ce que
le réactif en défaut s’épuise.

* Calculons les quantités initiales de chaque réactif :
Pour la soude : n;(0H™)= C1V = 7,5.10"*molL™".
Pour lion éthylammonium : n; =C,V,= 5.10 3molL™!. (C’est le
réactif en défaut).

* Lesions OH™ restant: n.(OH™ )= C,V, - C3Vs.
AN : n.(OH™) = 2,5.10 3mol.

b. Retrouvons la valeur du pH:
pH= pKe — log[OH™], avec pKe=14 et

_ ~(OH~ 2,5.1073
(oH™] =2 2319 _ 4 43,10 2molL™!; pH=12,15~ 12,2 .

vr 0175

Exercice 3 :
On mesure le pH d’une solution d’éthylamine a 10-2 mol.I'! : on trouve
pH = 11,3. On ajoute alors 450 ml d’eau distillée a la solution
précédente, on homogénéise et on mesure a nouveau le pH : on trouve
pH = 10,8.
1) Ecris I'équation d’ionisation de I’éthylamine.
2) Calcule, dans les deux cas, les concentrations des espéces présentes.
3) Quelle est, dans les deux cas, la quantité d’amine ionisée ?

En déduis leffet de la dilution sur I’équilibre d’ionisation de

I’éthylamine.

Solution 3 : 1

— 10-2 -

1' Données . S(CQHQNHQ) {g;ll_"; ioll"';lOlL : S’(CQHQNHQ)
L’¢quation d’ionisation de I’éthylamine :
La réaction est limitée, elle aboutit a un équ
CZHSNH2+ HZO s 4 62H5NH3-+ OH—;

2) *Calcul des concentrations :

Calcul des concentrations des €S

{Veau = 450mL
pH, = 10,8

ilibre chimique :

péces de la solution S :
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- Inventaire des espéces : CoHa2NH2, C,HsNH3, H;0%, OH- .
- [H30*] =10"?"1 = 107'"'3=[H;0%] = 5.10" 2 molL™ 1 ;

o _Ke _ 107" =] =2.10"3molL™?
iy, OH = [H30%) 5_]0_,2=[0H ] : o .
— D’aprés ’électroneutralité :[CZHS{VHQ’J +_[H3O I=[0oH7]:
Les ions oxonium sont ultra-minoritaires, donc : [CszNHg]
[0H~)=2.10"3molL™! ; N
-~ Dr’aprés la conservation de la matiére : [C;HsNH,] + [CZHSNH;
Cy;
D’ou i -
[C,HsNH;] = C; — [C;HsNH3]=107° —2.107° = 8_-10_3molL"1;
* Calcul des concentrations des espéces de la solution S’ :
- Inventaire des espéces : CoHa2NHa, C,HsNH3, H307, OH~ ;
- [H30%] =107PH2 = 107 198=5[H;0%] = 1,58.10 1 molL 1 ;
g (I, . i -] = 6,33.10~*molL™! :
- [oH7) = [7,07] 1581071 [OH™] aili 3
— D’apreés I’électroneutralité : [CIHSNH%f] + [H30%] = [OH™];
Les ions oxonium sont ultra-minoritaires, donc : [CszNH;]
[0H™]=6,33.10"*molL™!;
e - i = [H30*)[C,HsNH,) Ka.|C2HsNHY]
@ [CaHsNHY] (H30%] ’
Calculons la constante d’acidité du couple C2HsNH3/C,HsNH, 3
partir des concentrations dans la solution S :
_ 5.107'28.107% -11
Ko=2"—""— =210 - 4
10711,6,33.10" _
Donc : [C,HsNH,] = 2101,53.23—110 = [C;HsNH;) = 8.10 *molL! .
Remarque : Nous n’avons pas utilisé la conservation de Ia
matieére pour calculer la concentration de l’éthylamine, parce
que la nouvelle concentration initiale (C}) devait étre calculée i
partir du nouveau volume totale de s’ que nous ne connaissons
pas.
3) La quantité d’amine ionisée dans les deux cas :
* Dans la solution S :
_ |C2HsNHE] 21073

x

I=

~

= [C2HsNH,;] =

a = = e @ 0,2 soit 20% d’amine ionisée.
1
* Dans la solution S’ :
CoHsNHY C,HsNHY 6,33.1074 .
a =[ 2 5! 3] . [ 2+5 3] — = (1:0,44 soit 440A)
ok [C2HsNHY]|+[C;HgNH;) 6,33.10~%+8.10~4

d’amine ionisée.
Effet de la dilution sur 1’équilibre :
La dilution favorise la dissociation de ’amine.
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ﬁercice q: ;

on diSPOSe’d’l..lne solution A d’acide éthanoique décimolaire et dune

solution B d’acide chlorhydrique de concentration 10-3mol/L. -

j) Le pH de A est 2,9. En déduis les concentrations des différentes
espéces chimiques. On mélange 50cm? de A et 50cm? de B. Le pH du

meélange vaut 3,0. '

Calcule les concentrations des différentes espéces chimiques
présentes dans le mélange.

g) Aun volume V de la solution A, on ajoute le méme volume V d’eau.

Le pH du mélange obtenu vaut 3,05. Calcule la concentration des
espéces presentes dans la solution.

s°lution q:

CH3COOH wer
AlCy=0,1molLl™" ; B[C . __Ca P
H =29 B = 107" molL~1 "
pia—*

'1) Calcul des concentrations des différentes espéces :
+ Dans la solution A :

- Equation de dissociation :
2H,0 2 H3;0" + OH™ ;

- Inventaire des espéces : CH;COOH, CH;C00~, H3;0*, OH™ ;

- [H30%]=10"PH = 13-23:[;130"] =1,26.10"3molL™!;

- [0H] = [H’:;]—l‘;g_m_s:[ou-] =7,93.10"2molL"1

- D’aprés l’€lectroneutralité : [CH3C007] + [OH™] = [H30%];
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc : [C¢HsC00™] =
[H;0%]=1,26.10"3molL™! ;

- D’aprés la conservation de la matiére : [CH3;COOH] + [CH3;C007] =
Ca
= [CH3COOH] = C, — [CH3€007] =0,1-1,26.10-3= 9,87.10-2mol.l-!.

* Dans la solution B : '

- Equation de dissociation :
HCl+ H,0 2 H30" + Cl” ; 2H,0 2 H;0%" + OH™ ;

- L’acide chlorhydrique est un acide fort : Donc [H3O*]|=[HCl]=Cg=10-
3mol.l-1. -

. -1 _ ke _10714 —1'—q1n-11 -1
[OH ]_[H30+] 10'3=>[0H.] 10 mollL

- D’aprés ’électroneutralité : [OH™] + [Cl”] = [H307]; |
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc: [Cl7] =
2 [H30%]1=10"3molL™ ! ;
: On mélange : VA=50 cm3 et Vg=50cm3, pH=3,0 ;
Calcul des concentrations des différentes espéces :
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* Equation de la réaction: CH3C00~ + (H30%,Cl™) - CH;CO0y %
H,0 + Cl-; ) )
*+ Inventaire des espéces : H30%,Cl~, CH3500Hl, CH3C00~, OH- -
* [H30%] =107PH =1073=[H;30"] = 10 3molL™};
+ [OH-] = X =1 — [0H"] =10~ 1'molL™?;

[H30+]— 103 - gz
*+ Les ions Cl- étant indifférents, leur quantit€ est conservge
endant le mélange : . B o 3
gette conservation se traduit par : n;(Cl7) = ng(Cl7)=[CI LW
[Cl7], Vs | )
-1 _[cU" )W _ CpVp |
=>[Cl ]f = V,' = Vr ’
AN : Cp = 103molL™1, Vg=50cm3, Vr= 100cm?;
d’ou :[Cl7] = 5.10"*molL™; :

- Draprés 'électroneutralité : [CH3€007] + [CI7] + [OH™] = [H;0%],
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc : [CH3C007] ~
[H30%] — [CI"]=[CH3€007] = 3,7.10"*molL™;

— D’aprés la conservation de la matiére : [CH3COOH] + [CH3C007) =
Cyas
D’ou [CH3COOH] = C}; — [CH3C007]. ‘ .
Pendant le mélange, le volume total a augmenté, donc il faut
recalculer la concentration initiale € a partie du volume total :
Cih= CaVa ; Va=50 cm3, Vg=50cms3, C, = 0, 1molL 1donc

Va+Vp
€4 =5.10"%?molL™!
AN : [CH3COO0H]=5.10"2molL™ 1 —3,7.107* = 4,63.10 3 molL™ ! ;
3) On meélange : Va=V et Veau=V ; pH=3,05 ;
Calcul des concentrations des espéces présentes dans le meélange:
* Inventaire des espéces : H30%,CH,CO0H, CH;C00~, OH™ ;
* [H30%]=107P" = 1073955 [H;0%] = 8,91. 10 *molL™ ! ;

-14
* [OH"] = [HK;]-g —=[0H™] =1,12. 10" \molL™1 ;
3 » .

* D’apreés l’électroneutralité : [CH3C007] + [OH™] = [H;0%] ;
Les 1ons hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc :
[CH3C007] ~ [H30%]=[CH3C007] ~ 8,91.10 *molL™ ! ;
— D’aprés la conservation de la matiére : [CH;COOH] + [CH3C007] =
Cas
=[CH3COOH] = C; — [CH3C007] avec €} = S4¥ = 2 =5.10"*moll™".
Donc : [CH3COOH] = 4,91.10 2molL™1,

Exercice 5 :

On dose un volume Va = 10cm3 d’une solution d’acide méthanoique, de

concentration Ca en y versant progressivement une solution d’hydroxyde
de sodium de concentration Cv = 0,10mol/L.
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1) Ecris I'équation bilan de 1a réaction entre les deux solutions.

On donne : pka(HCO.H e . > =
pka(H:eO/OH‘)=14. . 2H/HCO?)=3,7 ; pka(H30+/H20)=0 ;

_ Le point équivalent a pPu étre dé . - ;
eterminé expé
E(Vee = 10mL ; pH.= 8.2). périmentalement soit
a. Détermine la concentration i : - 2
i b3 molaire !
méthanoique. Ca de la solution d’acide
b. En justifiant, précise si le mél
acide, basique ou neutre.

3) On indique les zones de virages des indicateurs colorés suivants :

ange obtenu a l’équivalence est

_129}3?—@11? coloré | phénolphtaléine [ BBT hélianthine
Zone de virage 8,1-10,0 6,0-7,6(3,1-44
a. Ralppfflle la signification de «zone de virage » d’un indicateur
coloré.

b. Indique, en justifiant, l'indicateur coloré le plus approprié pour
repérer le point d’équivalence du dosage réalisé.
4
) a. Evalue les concentrations des espéces chimiques présentes dans
la solution 1initiale de l’'acide éthanoique de pH = 2,4,
b. Quelle valeur du pka du couple de ’acide méthanoique en déduis
t- on ? Compare cette valeur calculée a elle qui est donnée a la
question 1). ‘
5) Précise le pH et la nature du mélange obtenu quand on a ajouté un
volume Vb=5cm3 de la solution d’hydroxyde de sodium a la solution
d’acide méthanoique. Rappelle les propriétés de ce mélange.

A partir de quelques points particuliers que l'on précisera ébauche
la courbe pH = {(VDb).

Exercice S :
V,=10cm?3 Vp =7 _
HCOOH{C,, =7 C, = 0,10molL™YV’
1) Equation bilan de la réaction :
HCO,H + OH™ - HCO; + H,0.
2) A l’équivalence : E(Vp = 10mL,pHg = 8, 2).
a. Calcul de la concentration Ca. de ’acide méthanoique :

A I’équivalence, CaVa=CpVoe=Cq = &J’i )

AN: = 10cm3, €, = 0,10molL™?, Vpp = 10mL, d’ou : Ca=0,1molL™1.

b. Justification : D’aprés l’équation bilan, l'acide disparait pour
donner la base conjuguée. A l’équivalence, la base conjuguee
devient majoritaire, donc la solution obtenue est basique.

X NaOH{

3)

a. Signification du terme « Zone de virage » : .
C’est l'intervalle de pH dans lequel s’effectue le changement de

couleur d’un indicateur coloré.
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b. L'indicateur approprié pour ce repe€rage : _ _
C’est la phénolphtaléine, parce quec Sa zone de virage (8,1 - 10.0)'
contient le pH a l’équivalence.

'4) pH(HCOOH) =2,4 ; .

| a. Calcul des concentrations

solution : p &
Inventaire des espéces : H30%, HCOOH, HCOO™, OH™ ;

E

« —10-PH = 10-24=[H,0%] = 3,98. 10~3molL™!;

Mo, 0T -1=2,51.10"2molL™!;

L (H30%] 3.93.10-3:[0H ] ! b i "

* D’aprés ’électroneutralité : [CH3C00 ] +'[OH 1= [H30%];
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, d;)nc .
[HCOO™] = [H30%]=[HC00~] = 3,98. 1;1_-3molL :

—~ D’aprés la conservation de la matere : [HCOOH] + (Hcoo-) =
Ca; i
=[HCOOH) = C, — [HCOO ]. o i
AN : [HCOOH] =0,1—3,98.107% = 9,6.10"“molL™".
b. Calcul du pKa du couple HCOOH/ HCOO™ :

_ [H30*].[HCOOT] y -3 78
— 7 [HCOOH] ANz pKq Sk

Comparaison : Faisons le rapport des deux pKa: 37 = 1,02, Les

deux valeurs sont sensiblement égales.
5) V,=5cm3;

* Précisons le pH du mélange:
D’aprés les données, le volume de base ajouté est tel que:
Vy = %V,,E. Cela correspond a la demi-équivalence, d’ou :
pH = pKa=3,7.
La nature du mélange : Le mélange obtenu est tampon.

* Propriétés: Le pH est peu sensible a un ajout modéré dune

solution acide, basique, ou lors d’'une dilution.
* La courbe pH=f(Vy) :

des espéces chimiques dang I

PK, = —logK,

pH

e 5 10 V.(mL )

Exercice 6 : . |

1) On fabrique 100ml d'une solution d’acide chlorhydrique 0,05mol/L
par dilution dun volume V; de solution chlorhydrique de
concentration molaire 1mol/L.
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pétermine le volume V, et explique briévement comment on réalise

, prau'quemgnt cette opération ? I

g) La solution  d’acide  chlorhydrique 0,05mol est ajoutee
progressivement a 20mL d'une solution aqueuse de monoéthylamine
(C2HsNH2) dans le but de doser celle- ci. Un pH- métre permet de
suivre I'évolution du pH du mélange au cours de cette manipulation.
Les résultats obtenus sont consignés dans le tableau ci —aprés ou Va
représente le volume d’acide versé :

m 0 S 10 15 20 25
T 11811,4(11,1{10,9]10,7| 105
va(mL) [30 |35 |36 [38 [40 [43 |45 |50
H 10,219,819,7]193]6,1[2,7(24 |21
a. Ecris I’équation de la réaction de dosage.
b. Trace la courbe pH = f(Va). On prendra comme échelles: en

abscisses : lcm pour 4mL ;
Ordonnées : 1cm pour une unité de pH.
c. Détermine les coordonnées du point équivalent par une méthode
que 'on précisera.
d. En déduis :
- la concentration molaire Cy de la solution de monoéthylamine ;
— le pka du couple associé a la monoéthylamine.

3) Calcule les concentrations molaires volumiques des espéces
présentes dans le mélange lorsque le volume d’acide versé est de
30mL. Retrouve la valeur du pka a l’aide des valeurs trouvées.

4) On désire préparer une solution tampon.

a. Qu’est —ce qu'une solution tampon ? Quelles sont ses propriétés
caractéristiques ? :

b. Précise la maniére d’obtenir 100mL d’une solution tampon a partir
de la solution de monoéthylamine précédente et de la solution
d’acide chlorhydrique 0,05mol.L-!.

Solution 6 :

Vl :7

Cy = 1molL™V
Détermination du volume V; : :

Il s’agit d'une opération de dilution dun acide fort, donc:

C1Vi=CyVo=V, =22 AN : V,= 5 mL.

1
Réalisation pratique de cette opération: .

= Matériels : Fiole jaugé de 100 mL, pipette graduée ;

= Mode opératoire : On verse un peu d’eau dans la fiole, puis a
l'aide de la pipette, on préléve 5 mL de la solution d’acide
chlorhydrique a4 1 mol/L. On compléte ensuite le mélange
jusqu’a 100 mL.

V2 = Viptat = 100mL

2 — Y,

*

solution finale {

*
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2) C,=5.10"2molL™", V,=20 mL;
a. Equation de la réaction de dosage :
CszNHz == H30+ - CszNH; + Hzo ’

3)

b. Tracé de la courbe pH={(Va) P
Détermination des coordonnees
En utilisant la méthode 5
des tangentes, on

obtient :

E (Vae=40 mL, pHe=6,2).
d. Déductions:

C.

*

du point équivalent E :

2o}

~ na}
pKa

10op

La concentration Cb de wob
la solution de sk \
monoéthylamine : 60

A I’équivalence : sol

CaVar
CaVag=CpVb=>Cp = -———"Vb" : s}
lnp

AN: C,=5.10"2molL™?,
V=20 mL, VaE=4O mL,
d’ou: Co=10"1molL™1. -

Le pKa du couple 0 ’
C,HsNH}/C,HsNH;: %
Le pK. correspond au

pH de la solution a la demi-équivalence.

D’apreés le graphe, on obtient : pKa=10,7.

Va= 30mL, Vp= 20mL ;
* Calcul des concentrations molaires volumiques des espéces :

Inventaire des espéces : H30%,Cl™, C;HsNH,, C;HsNH3, OH™ ;
D’aprés le tableau, pour un volume V.= 30mL d’acide versé, le pH
du mélange vaut : pH=10,2.
[H30%] = 107PH = 1071925 [H;0%] = 6,3.10 'molL™ ;

-14
[OH™] = [Hfgﬂ— 6;‘; 01_“=>[0H“] =1,58.10" *molL™!;
Les ions Cl~ étant indifférents, leur quantité est conservée

pendant le mélange :
Cette conservation se traduit par : n;(Cl7) = ng(Cl7)=>[Cl"];V; =

[cl™]vy "

= Cl™lWV; _ CaVg .
"'—'>[Cl ]f = 7 — vy 4
AN: C,=5.10"2molL™!, V.=30mL, V=50mL. Dou [CI']=
3.10"2mollL™1;
D’aprés l’électroneutralité : [C;HsNH3] + [H30*%] = [Cl”] + [OH™].
Les ions oxonium sont ultra-minoritaires, donc : [C'zH5NH;]z
[OH7] + [Cl"]=[C;HsNH}] = 3,02.10 >molL™1;
D’aprés la conservation de la matiére : [C,HsNH,] + [C,HsNH3] =
Cp;
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D’'ou |C2H5NH2] = C;’ S ICZHSN”:;.]-
Comme le volume duy mélange a changé, il faut recalculer Ia

com,‘c;?‘}:atxon Initiale €, de la nouvelle solution :

Cp ==y, 3  Vr=20+30=50 cm3, C, =0, 1molL 'doncC} =
4.10"2molL™ !,

AN : [C;H5NH,;]=4.1072 — 3,10-2 = |C,H.NH,] = 10-2molL"1;
+ Retrouvons la valeur du pKa du couple:
pK.=—logK, = —log [”3‘1’*1-[6sz+~"21
g CznsNﬂal ) ’
AIIZ: 5 2.3-10 'molL™',  3,02.10~2molL~!, 10~2miolL~!.Donc :
pRa=1Y, 7.

4) Préparation de solution tampon :
a.
*  Définition dune solution tampon :
C’est un mélange d'un acide faible et de sa base conjuguée dans
des proportions égale ou voisine. |
* Propri€tés caractéristiques :
Son pH varie trés peu lors :
— D’une dilution.
— D’un ajout d’acide ou de base.
b. Préparation de 100 mL de solution tampon par dosage :
On doit doser les 100mL de la solution de monoéthylamine jusqu’a
la demi-équivalence.
On sait qu’a la demi-équivalence :V, = V;E (1) et a I’équivalence :
Ca-VaE = Cbe(Z) :
Les équations (1) et (2) permettent d’avoir : V, =

Cp.Vp
2C,

AN : Vp,=100mL, C.=0,05molL™1, Cx=0,1molL™1. Donc: Va=100 mL.
I1 faut mélanger 100mL de la solution de monoéthylamine a
100mL de la solution de chlorure d’acide.
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LES ENGRAIS

HESE GENERALE : ] ‘ ’
}Si:g:lr‘ité 1 : Définition — Utilités - Différents Types d’Engrais.

¢finitions : _ P ‘ ‘
E:Sﬁ :ngrais sont des substances organiques ou minérales incorporéeg i
sol pour en maintenir ou en accroitre la fertilité.
1-2- Utilités des engrais el i
ilisation des engrais a po : : .
g}:;l;?)i?e?' au sol %es éléments absents ou présents en trop faible

qDléa?cflr;;;enser les pertes en €léments nutritifs que subissent leg sols

ultures ; )
gzﬁiﬁ;ftsdciaugmenter le rent.:iement des récoltes.
3. iffeé types d’engrais : .

"l existe deux types diengrais : les engrais organiques et les engrai
minéraux.

1-3-1- Les engrais organiques :
Le compost : . . p s v ol
Cest un mélange de divers résidus de matiére organique d'origine
animale ou végétale. ] _
Exemples : feuilles mortes, mauvaises herbes, légumes pourries, etc,
Autres engrais organiques : N
Ce sont des produits obtenus a partir des matiéres d’origines
végétales ou animales par broyage, concassage, etc, ou attaque par
de lacide sulfurique : fumier, déchets végétaux, fientes, engrais verts.

1-3-2- Les engrais minéraux (N P K, urée) :
Les engrais minéraux sont des éléments d'origine minérale naturelle
provenant de gisements (potasse, phosphate...) ou produits par
l'industrie chimique.
Les principaux éléments fertilisants sont : ’azote (N), le phosphore (P)
et le potassium (K).
On distingue : les engrais simples constitués dun seul élément
nutritif (engrais azotés, phosphatés et potassiques) ; et les engrais
composés contenant soit deux éléments nutritifs (engrais binaires) ou
trois €léments (engrais ternaires).

Activité 2 : Fabrication, Role.
2-1- Engrais organique :
Le compost : Un engrais biologique facile a réaliser.
Le compost est fabriqué par la décomposition des déchets végétaux

(feuilles d’arbre, épluches de legumes, de pain, les coquilles d’oeufs,
mauvaises herbes...).

Le fumier Biologique :
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' Le fumier nourrit la terre par un apport d’humus, dont le role est
fondamental. Ce sont les déjections animales (fumier de chevaux, de
mulets et d’anes, de vaches et de beeufs, de porcs, de volailles, de
lapin). )

_2- Engrais minéraux : )
Ces engrais synthétiques sont issus de substances transformées
chimiquement. '

Les engrais azoteés :

L'azote de l'atmosphére est la principale source de l'azote utilisé par
les plantes. Ce gaz inerte représente 78% des gaz de l'atmosphére.
Dans l'industrie des engrais, l'azote de l'atmosphére est fixeé
chimiquement pour former l'ammoniac.

L'ammoniac est ensuite combiné avec d'autres produits pour donner
naissance a d'autres engrais azotés.

Les trois principaux engrais azotés :

- Le nitrate d’ammonium ou ammonitrate : NHsNO3

— Sulfate d'ammoniaque : (NH4)2SO4

- Urée: CO(NHQ)Q

Les engrais phosphatés

Les engrais phosphatés sont fabriqués a partir des roches
phosphatées qui sont extraites de la terre puis traitées par l'acide
sulfurique pour produire de l'acide phosphorique.

Les engrais potassiques :

Les engrais potassiques KNOs3, engrais binaires NK, sont obtenus
par action de l'acide nitrique sur le chlorure de potassium KCI ou
le NaCl

2

Activité 3 : Avantages et Inconvénients.
3-1- Les engrais Organiques (naturels) :
[Is permettent le bon développement d'une plante sans causer de
dégat sur la plante, sur ’environnement et sur le sol.
Ils ont comme avantages :
Un bon rendement agricole ;
Un bon développement économique ;
*  L’enrichissement du sol en sels minéraux ;
3-2- Les engrais minéraux : _
Lutilisation des engrais minéraux (chimiques) présente des
conséquences néfastes sur l’'environnement, la santé, etc.
Les plantes qui grandissent a l’aide des engrais chimiques donnent
des fruits qui pourrissent trés vite. Les engrais chimiques
augmentent la productivité, mais leur utilisation comporte un certain
nombre de conséquences : ’
Appauvrissement du patrimoine génétique ;
Dégradation de I’environnement ;
Appauvrissement du sol :
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Risque de monoculture ;
Nuisance a la santé (formation de substances cancérigep
empéchant le dioxygéne de se fixer sur I’hémoglobine COnduiiS'
a une anémie).

N.B : L'utilisation des engrais permet d’augmenter le rende
des récoltes, mais attention a leur utilisation abusive (surtg
engrais minérauxj.
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