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- STEREOCHIMIE -

SYNTHESE GENERALE :  _

Activité 1 : Rappels.

1-1- Définitions :

- gn appelle isomeéres des molécules différentes ayant la méme formule
rute.

CH3; — CH; - CHO

1-2-2- Isoméres de position : On appelle isomeéres de position des
isoméres qui different par la position du méme groupement
fonctionnel sur une meéme chaine carbonée,

. CH3 — CH, — CHOH — CH,

Exemple : CsH1o0 {cug — CH, — CH, - CH,0H

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

Exemple : Trouve deux isomeéres de chaine pour la formule brute CasHjo.
CH3-CH2-CH,-CH3 et CH;-CH(CHj3;)-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— == ou C_
| i =
Cabone tétragonal Carbone trigonal ~ Carbone digonal
ou tétraédnique.

1-3-2- Isoméres géométﬂc}t.tes.: On épp‘el.le ‘isomeéres géométriques des
isoméres qui différent par la position d'un méme substituant sur
deux carbones liés par la double liaison.

R
I\C—C(Rl Ry #R, et R3#R;
7 N\R R3 = ou #R,

Deux isoméres sont alors possibles : lisomére Z (Zusamen (en
allemand) = ensemble) si les substituants identiques portés par les
carbones doublement liés sont du méme coté, et lisomére E
(Entgegen = opposé) si les substituants identiques sont de part et

d’autre de la double liaison.



R
Rl\ Ry I\ .__C'-'?"RB
cC=C" et 2 Ny
A R
R R3 Ry, | i
5" .Z isomeére E
Exemple : but-2éne :
H CH
H, M No_
C=C et /C_C
C{isz\CH3 CH3E \H

Activité 2 : La stéréo-isomeérie.
2-1- Définitions : |
- La stéréochimie est '’étude de la structure des molécules dans
'espace.
= On appelle stéréo-isoméres, des molécules ayant la méme
constitution mais qui difféerent par la disposition de ses atomes
dans l'espace.
2-2- Repré!len‘tation perspective ou convention de Cram : elle permet
de représenter conventionnellement les 4 liaisons d'un carbone

tétraédrique.
l = = Haison dans le plan de la figure
/c‘ O -~==a8] ou —=_] =laison en avant du plan de figure
=27 ou — = — — = kaison en amiére du plan de la figure.

Représentati%ns perspective des molécules de :
: H

T:‘;:’Se: c': éthane - \C-—C/ "
Y w5 -n (C2Fe) H’H';' N H
H

2-3- Projection de Newm?n :
nvention de Newman :

On regarde 1a
m ’ ;
consécutifs (¢ Ol_écule dans l'axe de deux carbones tétraédriques

N proj ! :
Jette I'ensemble Sur un plan Perpendiculaire a 'axe (€ - C) ;

€uxiéme carbh
: one est représenté -
4R point au centre gy cerc]ipresente par un cercle et le premier par

S autres liaj
\ aisons - 5
relative. Sont représentées en respectant leur position

E"Oml)le :




2-4- Convention de Fischer : Les liaisons sont représentées par des
traits horizontaux et verticaux.

- Un trait vertical correspond a une liaison dans le plan de figure ou
en arriére de ce plan ;

- Un trait hor.izonta..l correspond a une liaison dirigée en avant.
NB : La chaine principale est toujours disposée verticalement.
Exemple : C3Hs, CH3-CH(NH;)-COOH

CHj,3 COOH

H"‘H H——‘vNHz
CH3 CH3

2-5- Les divers types de stéréoisomeéres :
Il existe deux groupes de stéréoisomeres :
2-5-1- Isomeéres 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 isomeéres 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

(C2Hs) :

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

méthyle CH3z- autour de la droite C-C. D’'un instant a l’autre, une

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

* La conformation décalée ou étoilée correspond a l'éloignement
maximal des atomes d’hydrogénes des deux atomes de carbone C;
et Cy. 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 - HH
H
H _
conformation décalée (ou étoilée) conformation éclipsée

~ Cas d’une chaine cyclique : Cas du cyclohexane (CsH) : ‘
Dans ce cas, les libres rotations entravées par la chaine carbonée

cyclique conduisent également a une infinité de conformations dont

3



ales : la conformation chaise qui est la conformatig
p .

n la
]a conformation bateau.

plus stable et

H n

Conformation chaise

Conformation bateau

2.5.2- Isoméres de configuration :
-5-2-1- Définitions : ' L
2 5—2 %)nD:ppelle configurations d'une molécule les différentes formes
résultant de la rupture de liaisons.

- Carbone asymétrique : : o
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 (*).

. CHy

Exemple: C,Hs-C'HOH- H—C*—~OH CHa:

CoHg
- Chiralité :

La chiralité est la propriété d'un objet de ne pas étre superposable
a 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 d’'un carbone
asymeétrique dans une molécule.

2-5-2-2- Différents types d’isoméres de configuration :

On distingue deux types d’isoméres de configuration :

v Les diastéréoisomeéres :

On appelle diastéréoisomeéres, un couple d’isoméres de configuration

dont les molécules ne sont pas images 'une de l'autre dans un miroir
plan.

Les principales causes de 1
d’'une double liaison C=C
dans une molécule.
Exemples : Les isoméres géométriques Z/E.
La présence dune double liaison C=
toute possibilité de de libre rotation. Cette rigidité de la double liaison
C=C est a l'origine de lisomérie Z/E.

- r1"’\cidt=: buténe dioique : COOH-CH=CH-COOH

a diastéréoisomérie sont : la présence
ou de plusieurs carbones asymétriques

N H H

c=c" a N\ _COOH
A coon o~ .l
cooH s i

4



pent-2-éne : CH3-CH=CH-CH>-CHj3

H H
W, H\ _Cy Hg
/C — C\ ct C: C
CH3 CyHs C’I':I 5 ~H
Z-pent-2-éne E-pent-2-éne

Les énantiomeéres :

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

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

|

|
H-" N ~CH3 | cu, " —m

OH " HO
Propriétés des énantiomeres : -
Les énantioméres sont doués de propriétés rotatoire opposées : ce
sont des isomeéres 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 énantioméres ont des pouvoirs rotatoires égaux et opposes :
ce sont des inverses optiques.
Un mélange racémique est un mélange équimolaire des
énantiomeres d'une méme molécule. Il est optiquement inactif.
Pouvoir rotatoire spécifique d’une substance en solution :
L'angle a de rotation du plan de vibration de la lumiere polarisée
dépend du nombre et de la nature des molécules de la sub$tance
transparente traversée par la lumiére polarisée. On définit le
pouvoir rotatoire spécifique ao d'une substance par la loi de Biot :
@ = ao.1.C ou a est I'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/cm3).
Différences entre conforméres et isoméres 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
lcl:ng autre se fait par simple rotation autour d'une liaison simple
Deu{i conforméres sont des isoméres non séparables et
représentent la méme molécule, tandis que deux isomeéres de
z?ggr%llljr;tion sont séparablejg .et _cqnstituent deux molécules
s, elles ont des propriétés différentes.




RCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT .-
- EXE

1) CH}“‘CHZ-C}Iz-Cﬂj 2) CH;—ﬁ..C}.h

cel: . . i
miles composés suivants, precise

i sont isomeéres de structure, . ]
gl ' nt stéréo-isomeres. \C_ ,
et ceux qui so 3) CH3=CH,~CH,Cl § o=
Pour les isomeéres de strucrm"e, " o
indique la catégorie a laquelle AllS ) CHy-CHy-CH,OH §) CHy-Ci=CHy
appartiennent (isoméres de chaine, :

de fonction, de position). Donne ‘Ie 7) CH3-CH~CH; 9 CH}-CHZ- C/H
nom de chacun de ces composes. (|) ; \\0
Pour les stéréo-isoméres, précise le
e o, [ 10) CHyCH~CHy
9) /C=(‘\ I
d H c
Solution 1 :
Composés | Noms Natures et_catégories de l'isomérie
1) et 6) 1) : Butane - Nature : Isomeres de struct;ure,
6) : Méthyl propane. - catégone.: 1so§'ncres de chaine.
2) et 8) 2) : propanone. - Nature : Isomeéres de structu.re,
8) : propanal. - catégorie : isoméres de fonction.
3) et 10) 3) : 1-chloropropane. - Nature : isoméres de struct:tl_re,
10) : 2-chloropropane. | - catégorie : isoméres de position.

JS) et 7) S) : propan-1-ol.

- Nature : isoméres de structure,
7) : propan-2-ol.

- catégorie : isoméres de position.

4) et 9) 4) . Z-1,2- | - Nature : stéréo-isomeéres,
dichloroéthéne. - catégorie : isoméres Z/E (ou
9): E-1,2- géométriques)
dicloroétheéne.

Exercice 2 :

1) Ecris les formules semi-développées des composes suivants :
A) 3-methyl] butan-2-one;
B) 2-méthyl butan-2-o];
C) 3-méthyl butanal.
2) En rappelant Ia lettre de référence, donne 1a formule semi développée
et le nom de chacun des composés suivants :

D) CH
72 i (‘, CH3
/CHN““H a’rc—-c ’/C__. N
c H \ H ( \H H-—( .._“‘H
2735 Vcoon CH;4 H




3)
a.

C.

d.

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 asymeétrique(s) éventuellement présent(s)
Précise le type d'isomeérie liant les composés A et C.

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

Fais la représentation de Newman de la molécule F.

Donne une représentation en perspective accompagnée de son

image dans un miroir pour les composés possédant un atome de
carbone asymétrique.

4) Pour ces composés, réponds aux questions suivantes :

a.
b.

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

un isomeére de position ;
un isomeére de chaine ;
un isomere de fonction.

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

A) : 3-méthyl butan-2-one : CH3— CH—CO —CHj3

CH3
B) : 2-méthyl butan-2-0l : CH3 -CH,;~COH~CH3
CH3
C) . 3-méthyl butanal : CH3— CH—-CH,-CHO

CH3

2) Formule semi-développé et nom :

3)

D: CH3 -CH,~CH~COOH : acide 2-méthy] butancique
I

CHj3

E: CH3 -CH,~—CH~ CHO :2-méthyl butanal
1

CH3j

F: CH,OH- CH-CH3 :2-méthyl propan-1-ol
1

CH3

a. Fonction chimique et carbone asymétrique

A : fonction cétone ; B : fonction alcool ; C : fonction aldéhyde ;

L

D: CHj3 -CH,~CH~COOH fonction acide carboxylique
I
CHj3

E: CH3-CH 2-(‘:[—1-- CHO fonction aldéhyde
I
CH3j
7



b. A et C sont des isoméres de fonction car ils ont la méme:fon’nule
. brute CsHi00 et difféerent par la nature du groupement fonctionne],

c. Représentation de Newman de C suivant C2-Cj:

H
CH3 ,CH3

H~ "CHO
H

4) Enantiomeres de :

CHj CH
| | 3 e CyHs
Df C E: | I
/ ‘-"'LH _/’ \ H C"—-__ =
i % “0/ Lo v N CHO | cHo- o —H
275 T COOH H CH
CoHs 3 CH3

5) Réponses aux questions :
a. Non, le composé n’est pas superposable a son image.
b. Oui, le composé et son image sont des corps purs différents.
c. De tels composés sont des énantiomeéres.
6) :
a. Un isomeére de position de B :
CH3 -CHz“CH“*CHzOH
I
CH3
b. Un isomére de chaine de B : ‘
CHs- CH2- CH;-CHOH- CH;
c. Un isomére de fonction de B :
CHj —CHZ-?H“-O-CH_';
CHj3

Exercice 3 ;

1) Les 2 schémas ci-dessous représentent - ils la méme molécule ou
cHy - bien 2 molécules différentes? Donne la
.\ s [ ‘CH3 (ou 1 f . - "
p es) formule(s) semi développée(s) et
. - le(s) nom(s).
Chy g | " Sagit-il de conformeres ?
al

2) Donne les formules
semi développées, les

noms et repére leg H H,C C \ et
carbones I \ / &

asymeétriques  pour Con, o Coy

chaque  compose rgc/ NOH oy / \' H CH}
représenté Ci- C,H, H B
dessous. L HG b) =0 ¢) CH



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

CHOH-CH,-CHs.
IIs représentent donc la méme molécule.
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 asymétriques :

a. CH3-CHOH-CH2-CH3 : butan-2-ol.
b. CH3 -CH,-CH(CH3;)-CH(CH3)-CHO : 2,3-diméthyl pentanal.
c. CH3 -CH2-COH(CH3)-CH3 : 2-méthyl butanal.
N.B : les carbones asymétriques sont marqués par des

astérisques.

Exercice 4 :

a.

Donne la conformation de 1-chloropropane CHji-CH2-CH2Cl pour
laquelle les groupes Cl et CHj; sont éclipsés, en représentation
conventionnelle et en représentation de Newman.

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

b.
c. Représente la conformation la plus stable selon les deux modes de
représentation ?
Solution 4 :
a. Conformation du l-chloropropane pour laquelle les groupes Cl et CH3z
sont en position éclipsée :
- en représentation conventionnelle: -en représentation de
Newman :
CHj3 al CH3
N\ Va 1
H “H H. 4
H g H
b. Cette conformation éclipsée est la plus instable.
¢. Représentation de la conformation la plus stable :
- en représentation conventionnelle: - en représentation de
Newman :
CHj 'HH CHj3
H a " -
a

Exercice 5 :

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

facon a obtenir une solution dont le volume total est de 10cm3. Le
pouvoir rotatoire de cette solution, mesuré au polarimétre a l'aide
d’'une cuve de 20cm de long, est de +15,04° pour la raie D du sodium
a 25°c.

9



ir rotatoire ?
L. ione + du pOUVOII' Iro :
a. Que signifie le sign on de tels composés ?

lle-t- : &
b. Comment appeLie toire spécifique du composé - '

c. Calculel;; Eoc‘;l,:;%l; rs?otlsil tion a 0,12mol/L de (+) acide lactique oy
2’ Dans un

i dissout 3,6g de son énantiomeére.

) L oxy-propanoique, on ére

Eac\ld:olitlgr?r oﬁeﬁue est-elle lévogyre, dextrogyre ou sans activité
optique ? Justifie.

Solution 5 :
! a. le signe + signifie que la molécule fait dévier le plan de polarisation

de la lumiere dans le sens des aiguilles d'une montre (A droite)
b. Le nom donné a de tels composés :
C'est des composés dextrogyres. -
c. Calcul du pouvoir rotatoire spécifique du composé :
a = 15% Pouvoir rotatoire

& ®p: Pouvoir rotatoire spécifiquea T
%o = gavec C: Concentration de la solution (en g/mL)

I = 2dm: Longueur de la cuve contenant la solution (en dm)
AN:C=3=22=610"2g mi-1,

Dot : a, = 125° mL. g-1gm-1. |
2) {Cancentrafiondel'énantioméredextrogyre:C(-’r) =0,12molL™1;
Massedel énantiomérelévogyrem(—) =3,6g;
Déterminons la nature de la solution obtenue -
Calculons la concentration molaire de I’énantiomeére lévogyre (-) :
€=20) avec M(CH;-CHOH-COOH) = 90g/mol et V=1L,
C(-)=4.10"2mol L1
Puisque C(-) < C(+) alors la solution est dextrogyre.
Exercice 6 :

Pal.'mi les molécules Suivantes, précise celles qui sont identiques et celles
Qui correspondent & deux énantiomeéres. '

1) s

a)

Bripwty

a)

Chipwi




Solution 6 :

Précisons les molécules qui sont identi
deux énantiomeres :

ques et celles qui correspondent a

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

2)

3)

et elles n'ont pas de,C?rbone asymetrique : Il n’existe donc qu’une
seule configuration, d’ou les molécules a et b sont identiques.

Les molecules' a et b ont la méme constitution et présentent un
carbone asymétrique :
La molequle peut donc exister sous deux configurations. Nous allons
vérifier si a et b correspondent a la méme configuration ou pas :
stewons la molécule a suivant l'axe de I'une des quatre liaisons (La
ha;_son CH3 — C par exemple) : Selon sens trigonométrique, on voit les
trois autres groupes dans l'ordre suivant :
C,Hs — H - B, (1).
Schéma :
G
Br C2aHs
% =
SN
* Observons la molécule b suivant l'axe de la méme liaison
CH; - C: _
Selon le sens trigonométrique, on voit les trois autres groupes
dans le méme ordre :
Csz - H- Br(2)
Schéma :
Csz\
(/'i\ /i
H/ Br
\
\_/
Les molécules a et b correspondent donc a la méme configuration :
elles sont identiques.
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



* Observons la molécule a suivant I'axe de l’u.ne des quatre liaison.s

(La liaison H-C par exemple) : Selon sens tngonometx;tz{ue, 321\;01t
g : uivant : CH3 - - L

les trois autres groupes dans lord,re s . ot |

* Observons la molécule b suivant 'axe gie la méme liaison CH3-C :
Selon le sens trigonométrique, on voit les trois autres groupes
dans le méme ordre :
CH3 - OH - CI(2). _ _
Les molécules a et b correspondent donc a la méme
configuration : elles sont identiques. - -

4) Les molécules a et b ont la méme constitution et presentent 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 I’axe de I'une des quatre liaisons
(La liaison C2Hs-C par exemple) : Selon sens trigonométrique, on

voit les trois autres groupes dans 'ordre suivant :
H - CH,0H - OH (1).

Schéma :

2
HOH,C OH

N "

Observons la molécule b Suivant |’ A
axe de la 1ai
CH - C - meme liaison

Selon le sens tn'gonométrique on voj :

) )
dans un ordre différent: 't les trois autres groupes
H - OH - CH,0H (2).

%

Schéma :
— H
( 2
HO CH,0H

N

Les molécules a

: et b Corresg
différentes : elles

pond
sont énantjq ent donc

i a .
méres. des Conflguratlons

12



- ALCOOLS .

Ly COmMposé organique comportant un
groupe hydroxyle ~OH lié & un atome de carbone %étractlédrique °

Leur formule genérale est R-OH ou R- est un radj

: b cal alkyle.
Les alcoqls satures deérivent des alcanes par remplacfl;ynent d'un atome
d’hydrogéne par le groupe hydroxyle OH. Leur formule brute est donc de
la forme : CoH2n1OH ou encore CrHznz0 avec n € IN*
Pour un alcool saturé on a alors : R = CnHan41-. .
Exemple :pour n = 1, on a : CH;0H ;
Pour n =2, on a: CoHsOH ; pour n = 3, on a : C3H,0H.
L'atome de cgrbone 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’hydrogene. Leur formule générale est R-CH,OH.
Exemples : CH3;-CH20H ; CH3-CH(CHas) -CH,-CH,OH.

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

- Les alcools tertiaires : Le carbone fonctionnel ne porte aucun

R
I
atome d’hydrogéne. Leur formule générale est : R-C-R"
CH3 OH
Exemple : CH3—C —CH3
OH

I-3- Nomenclature : _—
Le nom des alcools s’obtient en remplagant la terminaison «e» de

lalcane correspondant par «ol», précédé du numeéro d_u carbone
fonctionnel si nécessaire. Ce numéro doit étre le plus bas possible.
Exemple :

CH;0H : méthanol ; CHa-CHOH-CHs : propan-2-ol
CH;-CH,-CH(CHa)-CH2-CH20H : 3-méthyl penthan-1-ol.

@CH2 OH Phényl méthanol

1-4. Structure :

_,/Etlos'uH | ) -
S’ Le carbone fonctionnel est tétraédriqu

13



Activité 2 : Oxydation des Alcools. .
2-1- Oxydation brutale (ou combustion compléte).

Définition : _ o
Une oxydation brutale est une oxydation qui détruit le squelette carboneé
de la molécule. Il se forme de l'eau et du dioxyde de carbone.

L’équation bilan général de cette combustion est :

CaHzos20 + 220; — nCO, + (n+1)H,O.

Exemple : C;H¢O + 30; — 2C0; + 3H;0
N.B : Toutes les classes d’alcools subissent l'oxydation brutale.

'2-2- Oxydation ménageée :

2-2-1- Définition :
Une oxydation ménagée est une oxydation qui ne modifie pas la chaine

carbonée de la molécule.
Ce sont les réactions d'oxydation ménagée qui permettent en général de

distinguer facilement les différentes classes d’alcools.
2-2-2- Oxydation ménagée dans le dioxygéne de ’air :

- Oxydation ménagée des alcools primaires :
Il se forme un aldéhyde lorsque l'oxydant est en défaut et un acide

carboxylique lorsque 'oxydant est en excés.
Cu
R-CH20H + % O; — R-CHO + H;O
ou Pt
Exemple : CH3-CH,OH + %2 O; — CH3;-CHO + H,0
L'aldéhyde peut s'oxyder a son tour pour donner un acide
carboxylique.
R-CHO + %20, — R-COOH
Exemple : CH;-CHO + % O, — CH3-COOH + H,O
N_.B : Si l'oxygene est en excés, 1’alcool primaire peut s’oxyder
directement en acide carboxylique.
R-CHOH + O, — R-COOH + H,0O
Exemple : CH3-CH,OH + 0O, — CH3-COOH + H,0

- I(J)exy:lati(;n ménagée des alcools secondaires H
S alcools secondaires donnent u - ' : :
selon Terima ne cetone par oxydation menagee,
R-CHOH-R’ + % 0, — R-CO R’ +
-CO- H,O
i ﬂcem,lp;le :CH3-CHOH-CH; + % 0, — CH3-CO-CH; + H,0
S alcools tertiaires ne subissent pas d’oxydation ménagée.

14



Au cours de l'oxydation ménagée, lion dichromate (._?r2072' (coloratlotn
orange) se transforme en ion Cr3* (coloration verte) et l'ion pztirifnangana €
M,,0; (coloration violette) se transforme en ion manganése My (incolore).

Oxydation ménagée des alcools primaires :
Elle se fait en deux étapes : L.
lére étape : Si l'oxydant est en défaut les alcools primaires
s'oxydent en aldéhyde selon les deux demi-équations redox
suivantes :

Cr2072- + 14H* + 6e- — 2Cr3* + 7H20

(R-CH20H — R-CHO + 2H* + 2e)x3

bilan : 3R-CH20H + Cr,0:> + 8H* — 3R-CHO + 2Cr3 + 7H20
Exemple : 3CH3-CH,0H + Cr;0,2 + 8H* —3CH3-CHO + 2Cr3 + 7H20

Application : Principe de l’alcootest. .
Ce test permet de déterminer la présence d’alcool dans 'haleine humaine
et d’en apprécier la teneur. L’alcootest devient vert en présence <’gthanol.
2éme étape : Si I'oxydant est en excés, l'aldéhyde est oxvdé a son tour
en acide carboxylique.

3R-CHO + CI'2072' + 8H* — 3R-COOH + 2Cr3 + L’!'T‘T_;J’.J

Exemple : 3CH3-CHO + Cr,072- + 8H* — 3CH3-COOH + 2Cr3 + 4H20

Oxydation ménagée des alcools secondaires :

L'oxydation ménagée des alcools secondaires donne des cétones.
Une cétone n’étant pas oxydable, donc que l'oxydant soit en défaut
ou en exces, on obtient toujours une cétone.

3R-CHOH-R’ + Cry072- + 8H* — 3R-CO-R’ + 2Cr2* + 7H,0

Exemple:

3CH3-CHOH-CHj3 + Cr072 + 8H* — 3CH3-CO- CHj; + 2Cr3++ 7TH,0

Les alcools tertiaires ne subissent pas 'oxydation meénagée,

Remarque : Oxydation ménagée par Ile permanganate de
potassium :

Oxydation en aldéhyde :
(MnO4+ + 8H* + Se- — Mn?* + 4H,0)x2
(R-CH20H — R-CHO + 2H* + 2e7)x5
bilan : 5R-CH,OH + 2MnO4 + 6H* — S5R-CHO + 2Mn2* + 8H,0

Oxydation en acide carboxylique :
(MnO4 + 8H* + 5e- — Mn2* + 4H,0)x4
(R-CH20H + H,O — R-COOH + 4H* + 4e)x5

bilan : SR-CH,0H + 4MnOs + 12H" — 5R-COOH + 4Mn2" + 4H,0

2-2-4- Caractérisation des produits d’oxydation :
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Les produits formés par oxydation ménagée sont identifies par des

réactifs :

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 preécipité rouge-brique en présence

d’un aldéhyde ;
En présence d'un aldéhyde, le réactif de Schiff incolore devient rose

violace ;
Le Nitrate d’argent Ammoniacal ou reéactif de Tollens donne un

dépot d’argent en présence d'un aldéhyde.

Activité 3 : Quelques Propriétés Chimiques
3-1- Déshydratation des alcools :
~ Déshydratation intramoléculaire :
Al O
CnHZrl-]UH e H.?() + C11H2n
Exemple : CH;-CH,-CH,OH — CH:-CH = CH» + H.0O

~ Déshydratation mtermoléculaire (=déshydratation en ether-oxyde):
2CH;-CH,OH — CHi3-CH;-0 - CH,-CH; + H.O
3-2- Action du sodium :
Par action du sodium sur un alcool,
d’hydrogene et un alcoolate de sodium,
Exemple ’ CgHsOH + Na — (CgHsO + Na‘) + Y, Hj.
Ethanolate de sodium
3-3- Préparation des alcools :
- Par hydratation des alcénes :
H_}SO-; ou H3PO4

on obtient un dégagement

an.?n * HJ() - CnHEmIOH
e Silalcéne est symétrique, on obtient un seul alcool.
Exemple : H,SO,

CH;=CH, + HoO ———> CH;- CH,OH

v Si‘ l'alcéne est dissymétrique, on obtient théoriquement un
melange de deux alcools qui sont 1someéeres de position.
Exemple : H,SO, _
CH3-CH= CH, + H0 ——— {CHs —CH; - CH,0H (1)
CH3 — CHOH - CH; (2)

L'alcool (1)-est primaire et est 'alcool minoritaire, tandis que (2)
sgcqndajre, est l'alcool obtenu majoritairement. D'une faqm;
genérale, Thydratation dun  alcéne dissymeétrique  condunt
majonitairement a lalcool de la classe la plus éleve
- }:"abrication de I'éthanol par fermentation : |
CoH 1,00 — 2C)HsOH + 2CO0O; '
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Activité 4 : Les Polyalcools o

¢ u Polyols. :
4-1- Définition : Un polyalcool est un composé organique comportant
plusieurs groupes h

_ 1 ydroxyle portés par des atomes de carbone
tétraédriques différents.

4-2- Exemples : :
4-2-1- L’éthanel,2-diol oy glycol :
- Formule : CH,OH-CH,O0OH.
- Préparation :

Le glycol est préparé dans 'in

) dustrie en deux étapes :
lére étape

¢ Oxydation de I’éthyléne & chaud par le dioxygéne de l'air

en présence d'une toile d’argent comme catalyseur.
Ag
CH,=CH + lo, — "~ . cH,-cH
2 4 3 2 250°C \zof 2

Oxyde d'éthyléne
2éme étape : Hydratation de l'oxyde d’é¢thyléne sous haute pression.
CH>— CH - 7. Q- OH —
\20 f 2 2 CH3 gycng:zOH
Oxyde d'éthyléne
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,0H.
- Préparation :

Le glycérol s'obtient par hydrolyse des corps gras.
CHy— 2 kg ﬁ -R

CH > —OH
] |
CH —0O —CQ‘ R + 3HOH ——m— CH—OH g 3R-COOH
| g | acide
CH>—0O-C-R CH ,— OH
1]
o Glycérol
Corps gras
Le glycérol est également un sous-produit de la saponification des
corps gras.
CH;—O-C-R

CH—O-—CQR + 3(Nat+OH) —————= CH-OH +  3(R-COO- +Na+)
I 1]

CH,—-OH
i

ls) | Savon
CHy—-0-C-R CH—OH
1]
o Glycérol
Corps gras
~ Utilisations :

Le glycérol est utilisé pour la fabrication de produits
pharmaceutiques et cosmétiques, dans la fabrication de
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s utilisées en peinture, fabrication d’explosifs : g

macromolécule
rclzi:-:rro.g_l gclfrine. CHg—~O~NO3
éHioz—I + 3HNO3 —— = ‘%H"O-NOZ * SRR
<':H ,—OH Cl'fz_—' 0 -NO,
Glycérol i ol
CH,2—0-NO;, 3 )
52 000 CO, + 6Hy + O, + SNz *+ énergic

]
—=0-NO
H . élévation de température

-

Trinitroglycérol
(explosif)

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

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

1) A est-elle un alcool ? Justifie ta réponse. Donne son nom en
nomenclature officielle.

Donne la formule semi développée d’un isomeére 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'¢quation bilan de la réaction. Nomme le produit B
obtenu. Donne une représentation de Newman de 'un des isomeéres
de B en considérant la liaison entre les atomes de carbone Ci-Ca.

I?; :;ireaife 12 parlgmp soh.g_ion dnla dichromate de potassium acidifiée
acide sulfurique. Donne la f 1 dé :
e obtenu.q ormule semi développée et le nom

Solution 1: A : CH;3-CH=CH-CHOH-CHa.
1) '
- A est un alcool car sa molécule com
. . - ort .
lié & un atome de carbone tétraédriquz. - i groupe SR O
- I;om : pent-3-éne-2-0],
- Formule semi-développée d'un 1someé iti
me
. CHa-CH=CH-CH2-CH20H, re de position de A -
~Peut présenter des Isomeéres i
bien que des énantiomeres, - ¢ CCTIEUTation du type Z/E aussi
= Isoméres Z/E .

2 e P - CHOH-CHj;
C=cC
CHj3 CHOH-CH; ol N
CHj3 H
Z



- Enantiomeéres :

(I:H3 : CH3
|
Co- _ -
c:Hs-—CH=cH/ I:-Ion HC;IVC““““CH=CH-CH:|

3)

- Equation bilan de la réaction :

'CH3-CH=CH-CH,-CH,OH + H,— CHj3-CH,-CHz-CHOH-CH3-
= A B
- Nom de B : pentan-2-ol.

- Une représentation de Newman de B : 11
C3H, OH

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-
CHj : pentan-2-one.

Exercice 2 :

L'’hydratation d'un alcéne A donne deux composés isoméres B et B’ dont

la composition en masse d'oxygéne est 18,2%. L'oxydation de B conduit &

un produit C qui réagit avec la D.N.P.H mais ne colore pas le réactif de

Schiff. L'oxydation de B’ n’a lieu qu’avec rupture de la chaine carbonée.

a. Détermine les formules semi développées de B, B’, C et A. Donne les
noms de ces composeEs.

b. Lequel des deux isoméres B ou B’ se forme préférentiellement lors de
'hydratation de l'alcéne A ?

Solution 2 :
a. Détermination des formules de B, B’, Cet A :
CoHon + HO —  CpHane20

A B ou B’
16 _ Mg 16 _un+18 _, ¢

%0 100 ~ %0 100
D'oti la formule brute de B et B": CsH120 ;
A : CsHio |
B donne C par oxydation ménagée. C est une cétone, donc A est un
alcool secondaire.
B’ ne subit pas d’oxydation ménagée, c'est donc un alcool tertiaire.
Les formules semi-développées possibles de A sont :
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CHj-CHj -CHy-CH=CHa
CHj-CHy-CH=CH-CH3
CH3-CH2 -C(CHy)=CHa
CHs—CH-C(CHa)-ff‘fc':lis-I
=CH-CH(CH3j)-CHs
EeH;eul com;)osé qui par hydratation donne un alcool secondaire et

un alcool tertiaire est :
A : CH3-CH=C(CHj)-CHj: 2-méthyl but-2-éne.
D'ou : B : CH3-CHOH -CH(CHj)-CHj : 3-méthyl butan-2-ol.
OH
B': CH3 "Cﬂz-é—CH;; : 2-méthyl butan-2-ol
CHj3

C : CH3-CO-CH(CHj)-CHs : 3-méthyl butan-2-one.
b. L'isomére qui se forme préférentiellement est B’

Exercice 3 :
1) On prépare un alcool A par addition d’eau sur un alcéne B.

Ecris I'équation bilan de la réaction.
2) La combustion compléte de m gramme de A donne une masse m;

gramme de dioxyde de carbone et m; gramme d'eau tel que :—”-’L-:-lé-l- ¢

a. Ecris I'équation bilan de la réaction de combustion de A.

b. En déduis les formules brutes de A et B.

¢. 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 l'alcéne B.
Ecris I'¢quation 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
CnHa2, + HO — CnH2m2O
B A
2)
a. Equation-bilan de la réaction de combustion :

CnH2n+20 : 32_'102__’ nCO? + (n + I)HQO

b.
= Valeurden :
Mcoz2 = m; ;mu20 = m, tel que : -,—n-'-=l—l :
m, 6
m; =44n et m, = 18n+1)=18n+ 18
= my . 44n 11

m;  18n+18 ¢ 0 N =3,
20



-~ Formules brutes de A et B :
A : C3HgO et B': CiHs. -

- Formules semi-développées de A:
CH3-CH2 -CH20H : propan-1-ol
CH3-CHOH-CH3 : propan-2-ol
- Formule semi-développée de B:
CH3-CH=CH,.
3) Equation-bilan de la réaction :
CH3-COOH + CH3-CHOH-CHj3; — CH3-COO-CH(CH3)-CHs + H20
- Nom de l'ester : CH3-COO-CH(CH3)-CH; : éthanoate de 1-méthyl
éthyle ou éthanoate d’isopropyle

Exercice 4 : Identification D’alcools.

Au laboratoire, on veut s’assurer du contenu de 3 flacons repérés par les
lettres a, b et c. On sait que chaque flacon contient un seul alcool parmi
le butan-1-ol, le méthyl propan-2-ol et le butan-2-ol.

On agjoute au contenu de chaque flacon quelques gouttes d’une solution
de dichromate de potassium acidifiée. Les résultats obtenus sont
consignés dans le tableau ci- aprés :
N° du flacon (a) (b) (c)

Résultat de | Solution orange | Solution verte Solution verte
Paction de lion
dichromate en

solution acide
a. Ecris la formule semi développée de chacun des alcools cités ci-

dessus. Précise leur classe.
b. 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) et (c). On fait arriver les vapeurs des
substances organiques qui se dégagent dans une solution de réactifs
de Fehling a l’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.
d. Ecris I’équation bilan de la réaction de l'ion dichromate en milieu
acide avec l'alcool contenu dans le flacon (b).
e. Ecris I'équation bilan de la réaction du permanganate de potassium
en milieu acide avec I’alcool contenu dans le flacon (c).
On donne :
ion dichromate : Cr,072 (coloration orange en solution aqueuse) ;
Ion chrome (III) : Cr3+ (coloration verte en solution aqueuse).
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Solution 4 :

a.

Formules semi-développées et classe des alcool§ P
CHs-CHz -CH,-CH20H : butan-1-ol (alcool prunaxr.eJ
CHs-CHOH -CH,-CHj3 : butan-2-ol (alcool secondaire)

OH

CH3~ é—CH3 : 2-méthyl propan-2-ol
! (alcool tertiarre)
CH3
On peut déterminer la nature de I'alcool contenu dans le flacon (a)

car il n’est pas oxydé : c’est donc un alcool tertiaire.

Attribution des alcools aux flacons :

Flacon (a) : méthyl propan-2-ol.

Flacon (b) : butan-2-ol ;

Flacon (c) : butan-1-ol.

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

(c):
3CH3-CHOH-CH2-CHj3 +Cr072- *8H*—3CH3-CO -CH,-CHj; +2Cr3*+7H,0

Exercice 5 :
1) La combustion compléte de 3,6g d'un composé orgénique B de

2)

3)

49)

formule brute CH;O, donne de l'eau et un volum =
_ xHyO, . e V = 448L de
gloxydel de carbone. La densité de vapeur de ce composé est2,48
ans les 1t1 ‘expéri ' aut
Dt o conditions de l'expérience le volume molaire vaut
a. Donne I'équation bilan de cette combustion
b. Quelles sont les valeurs de x et y?
¢. Quelle est la formule brute de ce composé ?



Ce composé peut-il réagir avec le permanganate de potassium ? Si
oui, écris les demi-équations redox et léquation bilan de cette

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

Solution 5 :
1)

a. Equation bilan de la combustion:

1
C.H,O + (X+%—E)Oz = xCO; + %HQO

B
b. Valeurs de x et y:
Vco,-Mp

nB=nCO =§E=V_CQZ=> X:___Z__

avec Mg = 29d

AN:d=2,48 = Mg~= 71,92g.mol-1.

mg = 3,6g ; Vcoz = 4 48L ; Vo= 22.,4L.mol1.

Dou:x =4

B : CxH,O : Ainsi : Mg = 12x +y + 16 = 71,92 avec x = 4. Donc: y=8.
La formule brute de B est alors : C4HsO.

2) B donne un précipité jaune avec la D.N.P.H ; B est alors un aldéhyde
ou une cétone. D’ou les formules semi-développées possibles de B
CH3-CH2-CH,-CHO : butanal
CH3-CH(CHa)-CHO: 2-méthyl propanal
CH3-CH; -CO-CHs : butanone

3) B réduit la solution de dichromate de potassium, B est donc un
aldéhyde.

- Les noms que
propanal.

4) B estl'isomeére a chaine linéaire, soit : CH;-CH2-CH,-CHO : butanal
- Formule semi développée de et nom de C:

CH;-CH,-CH2-COOH : acide butanoique.
- Equation bila de la réaction permettant d’obtenir C :
3CH3—CH2-CH2-CHO+CI‘2072‘ # 8H*—’3CH3—CH2-CHz—COOH+2Cr3*+4H20

B C

l'on peut retenir alors sont: Butanal et méthyl

S)
a. Formule semi développee et nom de A:
A: CH;-CH,-CH2-CH20H : butan-1-ol.

b. Isoméres alcools de A:
CHa—CHz-CHQ-CHQOH - butan-1-ol
CH3-CHOH-CH»-CHa: butan-2-ol
CH3-C<1;{IS]CH3)—CHQOH - methyl propan-1-ol

1
CHj3 - ?—CH 3 : 2-méthyl propan-2-ol
CH3 (alcool tertiawre)
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c._ L'isomére optiquement actif est le butan-2-ol car il posséde yp
carbone asymétrique.
CH3-CH'OH-CH2-CH3s : butan-2-ol -
- Ce compose peut réagir avec le permanganate de potassium.
- Demi-équations redox et équation bilan :
(MnO4+ + 8H* + Se- — Mp2* + 4H,0)x2
(CH3-CHOH-CH,-CHs — CH3-CO-CH2-CHs + 2H* + 2e)x5

bilan : 5CH3-CHOH-CH;-CH3 +2MnO4—5CH3-CO-CH,-CHj +2Mn2*+8H,0

Exercice 6 : Etude de I’Alcool Amylique.

L’alcool amylique est un composé couramment utilisé en synthése, en
particulier pour la synthése de l'aréme de banane, lui-méme utilisé pour
parfumer des médicaments et des boissons.

La formule brute de I'alcool amylique est de la forme CnHzn + 20. Deux des
isoméres de l'alcool amylique, notés A et B, ont la méme chaine carbonée
et sont des alcools primaires. Lisomére A est optiquement actif

Ii'somére B peut réagir avec l'acide éthanoique pour donner un ecuter
ayant une odeur de banane.
1) On procéde a l'oxydation ménagée d'une masse m = 1,72g de

l'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 appropri€, on dose un volume

Va=10ml de la solution S par une solution d’hydroxyde de sodium

concentration Cp = 2,9.102mol.]-!. Le virage de lindicateur a lic

lorsqu'on a versé un volume Vy = 18ml de la solution d’hydroxyde d=

sodium.

a. Détermine la concentration C. de la solution S.

b. En déduis la masse molaire et la formule brute de ’alcool
amylique, ‘

¢. 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

cOmMposé,
5 d‘. s la formule semj développée de B : donne son nom
) Es presence d'acide sulfurique et en chauffant en reflux, on fait

isomére B. L¢ composé

a. Prégise le role de V'acide sulfu
b. Ecris Véquation bilan de
Organique obteny,

nque dans cette réaction
la réaction, nomme le compose
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c. Le melan.gt? init:ial. est.-il dans les proportions steechiométriques ?
Sinon précise le réactif limitant, justifie,
d. Calcgle le rendement de la réaction.
Données : C = 12 gmol'!; O =16 g.mol!; H = | g.mol-!.

Solution 6 :
1) C,H2,420 :(A et B alcools I).

mg =1,72g
S{ Vr =375mL ; Solution de base (NaOH)
Vo=10mL,C, =?

{c,, =2,9.10%mol .L"!
Vb =18mlL ’

a. Déterminons la concentration Ca de la solution S :
A I'équivalence acido-basique : CaVa = C,Vy, = Ca= _C:_V-':.

AN:C,=2,9.10"2.L"1, V, = 18.103L, V, = 10.10-3L.
D'ou : Ca=5,22.10"2mol. L1,
b. Déduisons la masse molaire et la forrnule brute de 1’alcool
amylique :
Ecrivons ’équation de 'oxydation de B :
5RCH,OH + 4M, 07 + 12H* - RCOOH + 4MZ* + 11H,0.
D’apreés I’équation bilan : n(alcool B) = n(acide) = n,,.
ng =n, = (,V,
@) =@ = ME =gy

ng
AN : m(B) = 1,72g, Ca =5,22.10"%mol.L™!, V; = 375.1073L.
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 :

CHg
2-méthylbutan-1-ol

d. La formule semi-développée et le nom de B
H3C~CH~-CH,~CHZOH

CH
3-méthylbutan-1-ol

2) m(CH;CO0H) =16g ; m(B) = 6g, m(ester) = m<7g.
a. Role de 'acide sulfurique: C'est un catalyseur.
b. Equation bilan de la réaction :
H3C-COOH+ Hac—?H-CHz-CHzOH === H;0 +H3C»COO~(CH2)2-(I:H-CH3
HyC CH,
Nom du composé organique : Ethanoate de 3-méthylebutyle.
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c. Vérifions sile mélange initiale :ast stoechio‘metirrlq}w :
Calculons les quantites de matieres des reactiis -
mcide) _ 16, (CH;COOH) = 0.27mol.

n(amdc\ = Mt nle) 60
m(B O _ |
_m#B = n(B = (),068mo
I B) M, 88 ( )

n(CH;COOH)> n(B) : Lo melange initiale n'est pas steechiomeétnique

et le reacuf limitant ¢st 1'alcool B
d. Calcul du rendement de la réaction :
{ m,: masse d ester réellement formée

ml’ )
= — avec . ; s
£ my,: masse d ester théoriquement formee

Calcul de la masse theorique d'ester (On utilise le reactif imitant)
D'apres 1'équation bilan :

B) = — mB) _ mith) m{BJ.Mu's(vr.\.
n(B) = nfester) M(B)  Miester) M) }

AN : m(B) = 68, \(ester) =130g/mol. M(B) = 88g/mol, my = (&,
D'ou : my, = 8,80g ctr= 0,79 soit 79%.

= My =

Exercice 7 : |
1) L'oxydation d'un mono alcool satur¢ X donne un aldéhyde Y.

L'oxydation de 0,86g de Y par un exces de  nitrate  dargent
ammoniacal donne un deépot d'argent de masse 2,16¢.

Détermmne les formules de X, Y et celle de lacide forme tout en les
nommant,

2)

a. Ecrs les formules semi développées de tous les isomeres de
position de X.

b. Parmi les 1someres, quels sont ceux dont les molécules sont
chirales ?

3) Sachant que l'oxvdation de X qui a donne 0,86g de Y admet un
rendement de 90%, calcule la masse de X utilisée pour reahser cette
operation.

On rappelle que le mtrate dargent ammoniacal s¢ comporte comme
I'hvdroxyde d'argent au cours de la réacuon.

On donne © M(H) = 1g/mol: M(C) = 12g/mol : M (0) = 16¢/mol:
M(Ag) = 108g/mol. g/mol ;M (0) = 16g/mol

Solution 7 :
1) Formules de X, Y et celle de l'aade :

R-CHO + 2Ap( . O .
y AEOH R-COOH » 2Ag = H.O

NN e
]l r N, INg, t
< a pour formule : R = C H :
- ) " adlap-1" . a)(}-u . 1- = C. Mav g 1= >
La masse molaire de Y vaut alors - M, = Hlav':t PSR
La relation (1) devaent e _ e — _
1a 30 1082 n=4 = R-.=0CH-
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D'ou les formules et les noms de :

Y : CsHo-CHO : pentanal ;

X : C4aHo-CH20H : pentan-1-ol.

Acide carboxylique : C4Ho-COOH : acide pentanoique.

2)

a. Formules semi développées de tous les isomeéres de position de X:

CHj3-CH,-CH,-CH,-CH,0OH : pentan-1-ol
CH3-CHOH-CH2-CH2-CH3 : pentan-2-ol
CH3-CH2-CHOH -CH»,-CH3 : pentan-3-ol
b. La molécule chirale est : CH3-"CHOH-CH,-CH,-CHs.
3) Equation-bilan de la réaction d’oxydation de X :
CsHo-CH,OH + 50,—  CiHo-CHO + H,O
- Masse pratique de X (=masse de X pur) :
ny _ ny my _ m My.
T T Ty T
AN : my = 0,86g ; Mx = 88g.mol'! ; My = 86g.mol !
D’ou : mx = Mxpur = O,88g. 3
- Masse de X utilisé :
My pur ' _ Mxpyr

Fr=s—= Mximp. = —

mximpur

AN :my=086g;r= 90% = 0,90. D'ou : my, .. = 0,98¢g.

Exercice 8 :
La combustion compléte de 0,5000g d’'une substance organique A formée

de carbone, d’hydrogéne et d’'oxygene produire 0,6081g d'eau et 1,1905g

de dioxyde de carbone.
1) Quelle est la composition centésimale de cette substance ?

2) Quelle est sa formule brute si sa densité de vapeur par rapport a l'air

est 2,56.
3) Trouve tous les alcools isomeéres et les nommer.
4) L'oxydation ménagé de A par une solution acidifiée de permanganate
de potassium (KMnO) conduit a un composé B. B donne un précipité
jaune en présence de la DNPH, mais ne réduit pas la liqueur de
Fehling. Quelles sont les natures de B et A. En déduis la formule

semi-développée de A. o -

5) A présente-t-il des stéréo-isomeres de configuration ? Pourquoi ?
Donne les représentations spatiales. _ I

d’oxydoréduction entre A et

6) Ecris les ¢équations bilan des réactions
les oxydants suivants : KMnOs; K2Cr207; Oq.

Solution 8 :
Données : m(A) = 0,5000g, m(H:20) = Q,6081g, m(COz) = 1,1905g.
1) La composition centésimale massique -
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_ 100.m¢
WC=Z20 g = 2000 pone %C = 64,94,

- 12.m(C03) 11.m(A)
Mc=""44
YH = 100.my
T Tma) oy = 100m#29 nonc %H = 13,51.
- _ 2.m(Hz0) 9.m(A)
My = "8

— La étant formée seulement des éléments carbone, hydrogéne et

oxygéne, on en déduit :
%C + %H + %0 = 100 = %0 = 100 - (%C + %H).
AN : %0 = 21,55.

2) La formule brute du composé A :

=% — M=20.d doncM=74,24g.mol™".
. l_%i i e EE — _n!_ | = = =1.
A(CH,0;) : e AN x=4,y=10, z
La formule est donc : C4H100.
3) Les formules semi-développées possibles :
H3C_CH2_CH2"CH20H H3C""CH"“"CH20H

butan-1-ol CH,4 2-méthylpropan-1-ol
H3C—-CH2—CHOH-CH3 HyC—COH—CH,4
butan-2-ol (|3H3 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-CH2-CH3;
S)
- A présente des stéréo-isomeéres de configuration parce qu'il contient
un carbone asymeétrique. CH3-*CHOH-CH,-CH3j.
- Les représentations spatiales :

HsC2 HsCo
o C
HO™ \ /
‘OH
H,C H H

CH,
6) Les équations bilan des réactions d’o : '
Xydoréduction
: SCH;;-CHOH-CH;-CH3+21\!1!104'+6H"—bSC[-i;;-CO-(:Hz_C}l:;.1 +2Mn2*+8H-0
: 3CH;3-CHOH-CH,-CHj; +CI‘2072'+8H’—+3CH3-C0-CH2-CH;;+2C £+7H 8
CHy-CHOH-CHy-CHs + % 0 — CH3-CO-GHy-CHy + 1O
- 3 207,

Exercice 9_: Hydratation d’un alcéne.
1) Un alcéne A subi une hydratation en mjl;

alcools B et B’ (B en ité pré .
o quantité prépond
1s0lés et on cherche a les identiﬁerr.) Frante). Ces deux alcools sont
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2)

B et B’ sont mis en présence d'un oxydant : B n'est pas oxydé alors
que B’ S'oxyde en un composé D qui réagit avec le réactif de Schiff.
Précise la classe des deux alcools B et B’; en déduis la formule de
l'alcéne A sachant que celui-cj contient cinq carbones.

Le rendement global de passage de A a D est 8%. Calcule la masse
d’alcéne nécessaire a la préparation de 10g de D.

A coté de D, on note la présence d'un composé organique a fonction
acide E. Précise la formule et le nom de E. 2,04g 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:

2)

L’alcool B ne subit pas d’oxydation ménagée : B est donc un alcool
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 :

a. Lhydratation de A donne un alcool primaire et un alcool tertiaire.
L'un des carbones doublement lié est donc en bout de chaine et
l'autre porte une ramification. D’ou la formule semi-développée de
B CHs-CH2-CH(CH3)=CHa.

b. Masse de l'alcéne nécessaire pour préparer 10g de D :
CH3-CH2-CH(CH3)=CH; + H,0 —» CHi-CH,-CH(CH3)-CH,0H

A B’
CHs-CH2-CH(CH3)-CH2OH  + 20,—CH3-CH,-CH(CH;)-CHO+H,0
B’ D
CH3-CH»-CH(CH3)=CH, + %Og-—» CH3-CH,-CH(CHj3)-CHO
A D
La relation steechiométrique donne : nj = np
mp _ mgy - MA.mD
My m, o AT S
AN : Ma = 70g.mol"!; Mp = 86g.mol! ; mp = 10g
D'otl : ma = 8,14¢g.
Cette masse correspond a la masse du produit A pur appelée
masse pratique mep.

- Masse de F impure obtenue :

La masse d’alcéne nécessaire, appelée masse théorique (M) est
telle que :

m - Mmp
Rendement : r =—2 = m,= 2
Mgy, r

AN :ma=8,14g=mp; r = 8% = 0,08
D'ol : my, = 101,74g.

= Formule et nom de 'acide E :
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Si l'oxydant est en excés, l'aldéhyde s‘oxyde a son tour poyr
donner un acide carboxylique E de formule : CHs-CHz-CH(CH:,)-
COOH : acide 2-méthyl butanoique.

= Vérification de la formule de E :

E et I'hydroxyde de sodium réagissent mole a mole, on a alors :
= =E£=."£=§ ME=MS'mE

NE = Nsoude Mg Ms ms

AN : Ms = 40g.mol-!; mg = 2,04g ; ms = 0,80g

Dot : Mg = 102g.mol"!,

La formule générale des acides carboxylique est C,H3,0,.

Dol :Me=14n+32=102 = n=35.

La formule brute de l'acide est donc : CsH1002 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) Détermine la formule brute de A.

2) Trouve la formule semi-développée de tous les isomeéres du composé
A sachant que A donne un précipité jaune avec la DNPH.

3) L'oxydation de A par une solution de dichromate de potassium
(K2Cr207) donne un compose B a chaine linéaire, ayant des propriétés

a. Identifie A et B. Nomme les.
b. Ecris les demi équations €lectronique et I'équation bilan de la

réaction.

4) L'un des composés trouvés dans la deuxieme question est a la fois
isomére de fonction et de ch- ;o 1 composé A. Ce composé sera
noté D.

a. Identifie ce composé D. No- le,
b. Donne la formule développee, = nom et la classe de l'alcool qui

donne D par oxydation.

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

M(C) =12g/mol ; M(O)=16g/ nol : M(H)=1g/mol.
Solutl'on 19 : I?onnés : A(CyH,0), m(CO2)=1,47g, m(H20)=0,60g d = 2,96.
1) Deterrlrzunatwn de la formule brute de A ’
me=—2% = 0,409 ; m, =220 _ 0,074,
La loi des proportions définies permet d’écrire - 125 _ v

o e T W 3
XPnimons la masse molaire : M(CxHyO)

= 12.x+y+ ]_6:29.d (2) .
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F?zriniji_ un  systtme avec leg €quations (1) et (2):
[E}E ~ 0,07 ,
12.x+y+ 16 = 86

La résolution donne : x=5 et y=
2) Les formules semi-développées
Puisque le composé A donne y
un aldéhyde ou une cétone.

10. La formule est - CsH100.

des isomeéres de A :

n test positif avec la DNPH alors, A est
Ses formules semi-développées sont

donc :

HaC—CH,-CH,;~CH,—CHO  HyC—CH,—CH—CHO H3C~HC~-CH,-CHO
?Ha Ha(!“, CH,
H3C--(|3—-CHO H3C—CH,—CH,-CO-CH, H;C—CH—CO—CH,

H,C I

CH,
3)

a. Identification et nom des composés A et B :

B est un acide carboxylique a chaine carbonée linéaire donc A est
un aldéhyde a chaine carbonée linéaire aussi :
H3C—CH,—CH,-CH,-CHO (A), pentanal
HyC-CH,-CH,-CH,~COOH (B), acide pentanoique
b.
* Les demi-équations électroniques :
{Crzo?,- + 14H* 4+ 6e - 2C3* + 7H,0 (1)
A+ H,;0 - B+ 2H" + 2e” 2)
* L'équation bilan de la réaction : En ajoutant les équations (1) et (2)
on obtient I'’équation bilan de la réaction:
34 + Cry0% + 8H* - 3B + 2C3* + 4H,0.
4) D est isomeére de chaine et de fonction de A :

a. Identification et nom de D :
CHy

H3C—(!JH—CO—CH3 : (D) 3 -méthylbutanone
b. Formule développée, nom et classe de ’alcool :

A Alcool secondaire

r
H——(I:—c-—clz—CIZ—H 3 - méthylbutan -2 -ol
g

C. Activité optique d’'une solution de l'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 Structur_e. ‘
1-1- Définition et formule : On appelle amine un COmpos€ azoté qui
dérive formellement de 'ammoniac par remplacement d’'un ou plusieurs
atomes d’hydrogéne de I'ammoniac (NHs) par un ou plusieurs radicaux
alkyles (R-) ou aryles (Ce¢Hs-).
* Leur formule générale est R-NHo.
* La formule brute générale des amines a chaine carbonée
saturée est CnHan+1-NH2 ou C,H,,43N avec n € IN".
Exemple : - pour n = 1, on a : CH3-NHz;
Pour n = 2 on a : C;Hs-NH; ou CH3-CH»2-NH:2
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 'atome d’azote par un tiret (-) ou par deux points (..). Ce
doublet libre fait des amines des réactifs nucléophiles.
Dans une amine, 'atome d’azote et les trois atomes qui lui sont liés, sont
au sommet d'un tétraedre.

N N
‘ 1 \ \ ‘ \R
Ho 8 H R, ], 3

Ammoniac Amine

Activité 2 : Classes d’Amines, Nomenclature.

2-1- Clusses :

Selon = nombre de groupes carbonés portés par l'atome d’azote, on

distinon = trois classes d’amines :

* .mines primaires de formule générale R-NH 2.

“xemple : CH3-NH,

Les amines secondaires : R;-NH-R..
Exemple : CH;-NH-CH;

Les amines tertiaires : (R1R2R3)N,
Exemple : (CH;);NH

2-2- Nomenclature :

* Amine primaire : Leur nom s'obtient a partir de celui des alcanes en
re.mplac.ant le «<e» final par la terminaison « amine » précédée, si
necessaire, par le numeéro du carbone fonctionnel ’
CH3-NH; : méthanamine ou meéthylamine. .

CH3-CH2-NH: : éthanamine ou éthylamine
CH3—CH-CH,-NH, 2-méthyl propan-1-amine |
CHjy
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CH3 -4.:.1—1 —CH3 : propan-2-amine

CH3-CH,~CH-CH3 : butan-2-amine
NH> [

NEL
CH3— CH-CH,~NH) 2-méthyl propan-1-amine

CH3

NH> :
CH3— C—CH3 2-méthyl propan-2-amine

CH3

* Amines secondaires et tertiaires :

- On cherche d’abord le groupe R qui a la plus longue chaine
carbonée. A partir de cette chaine, on forme le nom de 'amine
primaire correspondante.

- Les noms des autres groupes carbonés liés a 'atome d’azote sont
donnés avant celui de 'amine, précédés de la lettre « N- » pour
indiquer qu'ils sont liés a 'atome d’azote, ou de N,N-di.. pour les
amines tertiaires dont les substituants sont identiques.

N.B: Pour les amines tertiaires les substituants portés par
l'atome d’azote doivent étre nommeés par ordre alphabétique.
Exemple : CH3-CH>-NH-CHj3 : N-méthyl éthanamine ou N-méthyl
éthylamine
CH3-CH2-NH-CH2-CHj : N-éthyl éthylamine ou diéthylamine
CH3--CH2—‘I:I—CH3 N-éthyl N-méthy] éthanamine
C,Hs

CH3 —1;! —CH3 triméthylamne

CH3
CH3— CH-NH—CH3 N-méthyl propan-2-amine

CH3
Hac—-CHz—l?l—CHa : N.N -dimethyléthanamine

CHs
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 ».

* QOrdre de priorité de quelques fonctions chimiques :

Acide carboxylique — Aldéhyde (oxo) — cétone (oxo) - alcool (hydroxy)

- amine (amino) - liaison multiple.

H;C—CH—CH,—COOH: acide - 3 - aminobutanoique
|
NH,

Activité 3 : Caractére Basique et Nucléophile.

3-1-Caractére basique : :
3-1-1-Action d’un proton : Le doublet libre de 'atome d’azote Iui permet

de capter un proton H* : les amines sont donc des bases.
R—NH, + H* — R—NHj3.
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3-1-2- Ionisation en solution aqueuse :

En solution aqueuse, les amines sont le siége d'une réaction acido-
basique limitée.

R-NH; + HO — R-NH3;* + OH-

R-NH-R’+ H2O — R-NH,*-R’+ OH-

RRR'N + HO — RR’R’"NH* + OH-

3-2- Caractére nucléophile : Action des halogénures d’alkyles sur les
amines (= réaction d’Hoffman).

Un centre riche en électrons est appelé centre nucléophile. Dans les
amines 'atome d’azote portant un doublet d’électrons libres constitue un
centre nucléophile : les amines sont donc des réactifs nucléophiles.

La formule générale des halogénures d’alkyles est R-X ot X est un atome
d’halogéne (Cl, I, Br ou F).

R—NH5 + Hsca__|5—-— R—[:]H:,_— + I
CHs

Activité 4 : Préparation et Utilisation.
4-1- Préparation : Il 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 'ammoniac ou sur une amine vers
300°C. On obtient un mélange des trois classes d’amine.
R-X + NH3— R-NH; + 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)sN— (R)sN* + X~.
Exemple: CyHs-I + NH;— C;Hs-NH2 + 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. s
R-OH + NHs— R-NH: + H20.
R-OH + R-NH>— R-NH-R + HO.
R-OH + R-NH-R — (R)sN + H20.
Exemple: C;Hs-OH + NHi;—  CoHs-NH2 + H20

4.-2- Utllisations :

Les amines interviennent dans la synthése de beaucoup de composés
dont : les médicaments et les fibres textiles de haute qualité (les nylons).
lIs sont utilisés aussi dans la fabrication de produits phytosanitaires
(étl.anamine), de colorants (I’éthanamine et 'aniline (CeHs-NHa)).
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. EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :

L'analyse d'un échantillon d'une amine a fourni les pourcentages en
masse suivants :%C = 61,02 ; %H = 15,25.
1)

a. En déduis la formule brute de cette amine.

b. Donne les différentes formules semi développées possibles et
nomme- les.

2) On considére l'amine secondaire A. Ecris I’équation - bilan de la
réaction qui accompagne la dissolution de cette amine dans l'eau.

Quelle propriété des amines cette réaction met- elle en évidence ?
3) On fait agir l'iodo éthane sur A.

a. Ecris I'équation bilan de la réaction et nomme le composé obtenu.
b. Quelle propriété des amines cette réaction met-elle en évidence ?
On donne : M(H) = 1 g/mol ; M (C) = 12 g/mol ; M(N) = 14 g/mol.

Solution 1 :
1)
a. Formule brute de 'amine :

%N = 100 - (%C + %H) = 100 - (61,02 + 15,25) = %N =
23,73%

D’aprés la loi des proportions définies, on a :
14t * M

%N~ 100 &vec t=1 = M= e 59g.mol-1.
La formule brute générale des amines est : CoH2n+ 3 N.
M=14n +17=59 = n=3
D’ou la formule brute de I'amine : C3HoN.
b. Les différentes formules semi-développées et noms :
CH3 -CH,-CH: -NH3 : propan-1-amine.
CH3-CH-CH3 . propan-2-amme
i"THz
CH; -CH,-NH-CHj3 : N-méthyl éthanamine.
CH3 -I:I —CH3 triméthylamine
CH3
2) A:CH;-CH;-NH-CHs
- Equation bilan de la dissolution de A dans l'eau:
CH; -CH,-NH-CH3 + H2O — CHj3 -CH2-NH2*-CH3; + OH-
5 Cette réaction met en évidence le caractére basique des amines.
)
a. Equation bilan de la réaction de A avec l'iodoéthane :
CH}—CH2-NH-—-CH3 + CoHgl —> CH3-CH2—I:I—CH3 + HI
| C,Hs
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enu : )
éthyl N-méthyl éthanamne

»

Nom du composé obt
CH3—-CH2-I:I-CH3 N-
_ c,Hs

b. Cette réaction met en évidence 1
amines.

e caractére nucléophile des

Exercice 2 : n soumet a

Pour déterminer la formule brute dune ami’ne saturée, o
’analyse 15g de cette amine ; on obtient Z,Qg d’azote.
1) Détermine la masse molaire de l'amine €t en

brute. . .
2) Donne les différentes formules semi développées posmbh;s_ en se
limitant aux amines primaires €t 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 précipité..
Ecris ’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!.

déduis sa formule

Solution 2 :
1)
- Masse molaire de 'amine :
La formule brute générale des amines est : ChHan+3 N

La loi des proportions définies donne :
14t _ M

—=—avect=1
my my
14
= M= —m'-";i AN :ma= 15g; my=2,9g. Dot : M = 72g.mol-.

- Formule brute de A :
Elle est de la forme : CyHon+3 N
M=14n + 17 =72 = n =4, D'ou la formule brute de A : C4H11N.
2) Fon:nules semi-développées et noms des amines primaires et
tertiaires possibles :
- Amines primaires :
CH3-CH2-CH2-CH2-NH> : butan-1-amine.
CHj3 -CHQ-('.?H-CH:; . butan-2-amine
NH,
CH3y— (':H—CH2-NH2 2-méthyl propan- 1-amine
CH3j
NH,
CHj3 - ?-—CH3 2-méthyl propan-2-amine
CHj3
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3)

- Amines secondaires :
CH3-CHz- CH2-NH-CH3 : N-méthyl propanamine
CHaz-CH2-NH-CH3-CHj : diéthylamine
CH3— CH-NH—CH3 N-méthyl propan-2-amme
]
CH3
L’'amine qui ne réagit pas avec les chlorures d’acyles est I’'amine
tertiaire, soit le N,N-diméthyl éthanamine :

CH3—CH,~N~CHj3

4)

CH3

Equation bilan de la réaction de cette amine avec l'iodométhane :
CH3
]

-+
CH3—CH2-I\II-CH3 ¥ CH3l ——3% CH3—CH2-I'4—CH3 +1°

CH3 CHj3

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 0,59g
de l'amine dans un peu d’eau puis on ajoute une solution d’acide
cnlorhydrique de concentration 0,5mol.L1.

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

1) Ecris I’¢quation bilan de la réaction entre les solutions d’amine et

2)

3)

4)

d’acide chlorhydrique.
Calcule la masse moléculaire molaire de l'amine et en déduis sa

formule brute.

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

A partir de l'acide éthanoique ou de 'un de ses dérivés et l'une des
amines précédente (on choisira 'amine primaire ayant une chaine
carbonée linéaire) on peut obtenir un amide. Ecris une réaction
d’obtention de ce dérivé. La molécule de 'amide obtenu posséde un
motif important en biologie, identifie- le (formule semi developpee o
nom).

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

Solution 3 :
Données : mg = 0,599 ; Ca=0,5mol.L™! ; V4=20 cm3.

1)

2)

Equation bilan de la réaction :
R — NH; + (H30%,Cl") = R—NH3 + H;0 + Cl".

- Calcul de la masse moléculaire molaire :
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A l’équivalence, ilya égalité entre les quantités de matiére d’acide

(na) et de base (ny).
nb=na=>%=6‘a.l/a =M=
- Déduction de la formule brute de I'amine :
Utilisons la formule brute générale des amines : C,H,,3N.
M(C, Hzn+3N) =14n+17=59=n = 3.
D’ou la formule brute : C3HgN.
3) Les formules semi-développées, classes et no

——-"; AN : M=59gmol~1.

CaVa

ms des amines :

Hac—CHz—CHz-NHz H3C—-—(iJH—NH2 Hac-—ril—CH3
propan-1-‘am.ine CH, CH,
(amine primaire) propan-2-amine N,N-diméthyl méthanamine
H3C—CH,—NH—CH3; (amine primaire) ou triméthylamine

N-méthyl éthanamine (amine tertiaire)

(amine secondaire)
9)
- Egquation bilan de la réaction :
CH;3;-COOQOH+CH3-CH2-CH2-NH2— CH3-CO-NH-CH2-CH2-CH3s+ H20.
- 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 azoteé
gazeux. Sa combustion produit 0,88g de dioxyde de carbone et 0,63g
d’eau ; par ailleurs, la destruction d'une méme masse en I'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(?)=12 g/mol ; M(0)=16 g/mol ; M(N)=14 g/mol ; V, = 22,4 L/
mol.
Solution 4 :
1) Composition centésimale massique du composé :
0C = 300meo, _ 100.my, 0
() -———111 = 53,33 ; %H = ——2% = 15 56
0 100.my T 1400
- i - . .m
%N =—"tavecmy=——"2= %N = —-n—m;l’-'ii=31,11



2)

3)

%C + %H + %N =

53,33+ 15,56 + 31,11 = 100. Le composé ne

contient donc pas un autre élément.

a. Valeunl; approchée de la masse molaire :

b.

V= nvo nVg Vo

AN:p=2g/L;Vo=22,4L.mol!, Doua: M = 44 8g.mol-!.
Formule brute du compose : Elle est de la forme : CxHyNt

D’aprés la loi des proportions définies, on a :
12x _ y _ 14t _ M

%C _ %H _ %N 100’ x=2, y=7, t=11. La formule brute de I’amine :

Isoméres correspondants :

CH3-CH,-NHj; : éthylamine ; CH3-NH-CHs : diméthylamine
Les principales propriétés chimiques des amines :

- Caractére nucléophile :

CHi-CH2-NH; + CHa-1 — CH3-CH2-NH-CHj3 + HI
- Caractére basique :

CH3-CH2-NH; + H20 — CH3-CH2-NH;+ + OH-



. ACIDES CARBOXYLIQUES ET FONCTIONS
DERIVEES -

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Les Acides Carboxyliques : Définition, Formule Générale,
Nomenclature.

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

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

La formule brute générale des monoacides carboxyliques saturés est
CnHon1COOH ou n € N, ou encore ChH2,02 avec n € N*.
Exemples : HCOOH, CH3-COOH.

On distingue les monoacides carboxyliques qui contiennent un seul
groupe carboxyle ~-COOH, et les polyacides qu1 en contl_ennent’plu.swurs.

1-2-Nomenclature : Le nom dun acide carboxylique s obtfent en
remplagant la terminaison « e » de l'alcane correspondant par « oique » et

en faisant précéder le mot ainsi obtenu du mot acide.
Exemples :

HCOOH : acide méthanoique ; CH3-COOH : acide éthanoique ;
CH3-CH(CHa3)-CH2-COOH : acide 3-méthyl butanoique ;
CeHs-COOH : acide benzoique.

Cas des diacides : Leur nom s’obtient en ajoutant la terminaison
dioique au nom de l'alcane de méme chaine carboneée.

COOH-COOH : acide éthane dioique (ou acide oxalique)
COOH-(CH2)4+-COOH : acide hexane dioique (ou acide adipique)

HOOC@COOH acide benzene 1.4-dioique oy acide  benzéne 1,4-

dicarboxylique.
1-3- Structure :

o]
74

L’atome de carbone du groupe fonctionnel carboxyle est
““~o-u 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‘- Qéﬂniﬁon : On appelle chlorure d’acide ou chlorure d’acyle le
dérivé résultant d'un acide carboxylique par remplacement du groupe
hydroxyle ~OH de 'acide par un atome de chlore.

Leur formule générale est : R-COCI. Et leur formule brute est C

avec n € N*, nH2n1OCL
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A

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-COCI chlorure d’é¢thanoyle ;

CH3-CH(CHa3)-COCI chlorure de méthylpropanoyle ;

CeHs-COCI chlorure de benzoyle.

€O0CI1-COCI : chlorure d’éthanedioyle.

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

R-COOH + SOCl,— R-COCl1 + HCI + SO

R-COOH + PCls— R-COCl + HCI + POCls

3R-COOH + PCl3—  3R-COCl + H3PO3

2-1-4- Passage inverse : Hydrolyse des chlorures d’acyles.

R-COCl + HO — R-COOH + HCI

Exemple : CH3-COCI + H,O0 — CH3-COOH + HCl

2-2- Les anhydrides d’acides :
2.-2-1- Définition : On appelle anhydride d’acide un composé résultant
de I'élimination d’une molécule d’eau entre deux acides carboxyliques, Ils
sont liquides ou solide a température ordinaire.
Leur formule générale est : R-CO-O-COR'’. Leur formule brute générale
est ChH2n.203. avec n > 1.
[ls sont caractérisés par la fonction chimique ~CO-O-CO-.
2-2-2- Nomenclature :
- Anhydride symétriques : R-CO-0-COR ou (R-CO)20.
Leur nom s’obtient en remplagant le mot acide par anhydride dans
le nom de l'acide carboxylique correspondant.
Exemples: H-CO-O-CO-H : anhydride méthanoique
CH3-CO-0-CO-CHj3 anhydride éthanoique ;
(CH3-CH(CH3)-CO)20 : anhydride 2-méthyl propanoique
Anhydride mixte : R-CO-0O-COR’.
Leur nom est obtenu en faisant suivre le mot anhydride des noms
des deux acides carboxyliques correspondants amputé du mot
acide, séparé par un trait d'union ou du mot « et » et cités dans
l'ordre alphabétique.
Exemple : H-CO-O-CO-CHs anhydride éthanoique-méthanoique
CHs-CH2-CO-0O-CO-CH; anhydride éthanoique 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-COC] + R-COOH — R-CO-O-COR’ + HCI
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R-COCI 4 R’-COONa — R-CO-O-COR’ + NaCl
: Carboxylate de sodium <
Exemple : CH;-COCl + CH3-COOH — CH3-COO-CO-CHs + HCI
- A partir des acides carboxyliques :
Par déshydratation intermoléculaire : Elle se fait en présence de
décaoxyde de tétraphosphore (PsO10) comme catalyseur.
* Préparation des anhydrides symeétriques : Elle se fait par
déshydratation de deux acides carboxyliques identiques.
"3 - P4Oro
2 R-COOH — R-COO-CO-R + H:0.
Exemple : 2CHs-COOH — (CHs-CO)20 + H20
* Préparation des anhydrides mixtes: Elle se fait par
déshydratation de deux acides carboxyliques différents.
PsO10
R-COOH + R-COOH — R-COO-CO-R + H20.
Exemple : H-COOH+CH3-COOH — H-COO-CO-CHs + H20
e Par déshydratation intramoléculaire :
Elle est facilitée par la proximité de deux fonctions acide
carboxylique appartenant & une méme molécule. Elle se fait
par chauffage et on obtient un anhydride cyclique.

O (o]
c =
~OH 150°C L & . H.O
—c-oH — * - 2
1]
o O
acide benzéne 1.2-dioique anhydride 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
CpoH20-10ON avec n € N°.

2.3-2- Nomenclature :

_  Le nom des amides non substitués est obtenu en remplagant la
terminaison « oique » de l'acide correspondant par « amide ».
Exemples : CH3-CH2-CONH: : propanamide ;
CH3-CH(CH3)-CONHz : 2-méthylpropanamide.

CeHs-CONH; : benzamide.
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I:e nom des amid:es substitués 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

disubstitués ayant ses deux substituants identiques.
Exemples :

CeHs-CONH-CH3 : N-méthylbenzamide.
CH3-CH(CHa3)-CON(CHa)z2 : N, N-diméthyl-2-méthylpropanamide.
CHi-CH2-CH2-CH(CHj3)-CO-NH-CH2-CHj : N-éthyl 2-méthylpentanamide.

les amides

N-éthyl N-méthyl éthanamide

2-3-3- Préparation :

A partir des acides carboxyliques : On peut préparer les amides
non substitués par thermolyse (200 a 300°C) du carboxylate

d’ammonium correspondant obtenu par action de lacide
carboxylique sur 'ammoniac.

R-COOH + NHs — R-COONHa,.
R-COONH4 — R-CONH:; + H20.

bilan : R-COOH + NH3; — R-CONH: + H20

Cette réaction est lente.

Exemple : CH;-COOH + NH; — CH3-CONH: + H;0

N.B : La réaction entre une amine primaire et un acide

carboxylique donne un carboxylate d’alkyl ammonium qui par
déshydratation donne un amide

N-substitué.
R-COOH + R-NH; — R-COONH3R’.
R-COONH3;R’ — R-CONH-R’ + H20.

bilan : R-COOH + R-NH; — R-CONH-R’ + H20
Exemple : CH3-COOH + CoHs-NHz — CHi-CONH-C2Hs + HO
A partir des chlorures d’acides :
Les chlorures d’acyles permettent d'obtenir les amides par
réactions totales, rapides et exothermiques.
« Préparation des amides non substitués :
R-COCl + NH3 — R-CONH: + HCI
Exemple : C¢Hs-COCl + NHi — CgHs-CONH: + HCl
Chlorure de benzoyle benzamide
e Préparation des amides substitués :
La préparation des amides monosubstitués se fait par action
des chlorures d’acyle sur une amine primaire.
R-COClI + R-NH;— R-CONH-R' + HCI
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: -CONH-R’ + (R’-NH3++C1.)
. R-COCI+2R-NH2— R-C
g,: enccz);e' CH3-COOH + CsHs-NH;— CHa-CONH-CeHs + Hc]
Pare:g:ior{ d’une amine secondaire sur un chlorure d’acyle, on

obtient un amide N,N-disubstitué. i}
R-COCl + R-NH-R” — R-CONRR” + HCI

- A partir des anhydrides d’acides :

- tion des amides non substitués : '
) I:,mplgfgo-O-CO-R + NH3— R-CONH: + R-COOH
- i ides substitués : o
) lI;I:{(EDPC)EI-IS?(??)-cll'x:e-fRE:-IlrilllH2-—rR-CONH-R’+R-COOI—I. Réaction totale.
Exemple : (CH3-C0),0+C;Hs-NH,—CH3-CONH-C2Hs+CH3-COOH

2-4- LES ESTERS : o o
2-4-1- 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,H2,0, avec n >1.
La fonction chimique -COO-.

2-4-2- Nomenclature : Le nom d'un ester comporte deux parties :

-—

2-4-3- Préparation :

La premiére 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 seconde partie désigne le nom du radical lié & I'atome
d’oxygéne.

Exemple : HCOOCH; : méthanoate de méthyle ;
CH3-CH,-COO-CH2-CHs : propanoate d'éthyle ;
CHs-CH(CHa;)-CH,-COO-CH,-CH,-CgHss 3-méthylbutanoate

de 2-phényléthyle.

»> Estérification directe: A partir des acides carboxyligues :

(CH3CO),0 + C:Hs-OH -,
(CH?:CO)20+CH3‘CH2'CHOH~

Cette réaction appelée réaction d’estérification est
athermique et limitée.

R-COOH + R-OH =2 R-COO-R’+ H>0.
Estérifications indirectes :

A partir des chlorures d’acides :

R-COCl + R-OH — R-COO-R’ + H(].

Cette réaction est rapide, totale et exothermj

A partir des anhydrides d’acides : raue.

lente,

d'acyles mais ils permettent q’obtenir tfs que les chlorures

lémgoreacnon rapide et totale,
-CO-0-CO-R + R-OH R- —

Exemple 1 ; — PEDU-RI+RCooy,

CHS"COO-CQHS * CH5-

CH3""CH3-C 3 COOH
S !

A partir des amide 00-CH(CHa)'CHQ'CHa"‘CHa-COOH

44



* La réaction des amides sur les alcools lente et limitée, peut aboutir

a un ester et de I’'ammoniac.
R-CONH:; + R-OH — R-COO-R’ + NH3

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 : CH3-COO-C;Hs + NaOH — CH3-COONa 4
Ethanoate de sodium

Application : Les esters (corps gras) permettent la fabrication de savon.
3-2- Hydrolyse des esters : Elle est lente, athermique et limitée.
R-COOR’+ H;O = R-COOH + R-OH.

C2Hs-OH.

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :
1) Donne la formule générale d'un monoacide carboxylique en faisant

apparaitre le groupement qui caractérise sa fonction chimique.

2)
Calcule la masse molaire moléculaire d'un monoacide carboxylique

A contenant en masse 48,6% de carbone.
b. Donne la (ou les) formules semi-développée(s) et le(s) nomy(s)

correspondant(s).

3) On fait agir le chlorure de thionyle sur A. On obtient un composé
organique B. Ecris I"équation bilan de la réaction, précise la fonction
chimique et nomme le composé B.

4) On fait agir B sur 'ammoniac. Ecris I'¢quation bilan de la réaction,
donne le nom et la fonction du composé C obtenu.

5) La déshydratation intra moléculaire de A, en présence de déca oxyde
de tétra phosphore (PsO10) comme catalyseur, conduit a un composé
D. Ecris I'équation bilan de la réaction. Donne le nom et la fonction
du composé organique obtenu.

6) On fait agir ensuite séparément le propan-2-ol sur chacun des
composés B et D. L'un des produits E obtenu est commun aux deux
réactions.

a. Ecris les équations bilans correspondantes et compare- les.
b. Donne la formule semi développée, la fonction et le nom du
produit commun aux deux réactions.

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) = lg.mol-L,
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Solutionl : '
1) Formule générale des monoacide

2)

s carboxyliques :._R-COOH.

a. Masse molaire moléculaire de l'acide carboxylique :

La formule brute des monoacide ca.rboxyliqu'e est CnHznO2.
D’apreés la loi des proportions définies, on & :

=X %C = 48,6% et M = 14n + 32.

L = 48,6% et M = 14n

22 10102 avei4 ° SZ ,
R n - n+

D'ou : 48.6 100

On en déduit alors : M = 60g.mol-1.

= n=2

b. Formule semi développée et nom de l'acide A :

3)

6)

7)

8)

a-
- Equations bilan des différentes réactions:

n = 2, d’ou la formule brute : C2H4O2
La formule semi développée est alors : CH3-COOH
Son nom : acide éthanoique.
Equation bilan de la réaction de A sur le chlorure de thionyle :
CH3-COOH + SOCl; — CH3-COCl + SO, + HC1
D’ou B : CH3-COCI : Chlorure d’éthanoyle (fonction: chlorure d’acyle).
Equation bilan de la réaction de A sur I'ammoniac :
CH3-COOH + NHz — CH3-CO-NH; + H,0
C : CH3-CO-NH;: éthanamide (fonction amide).
2 CH3-COOH — (CH3-CO)20 + Hy0
D : (CH3-CO)20 : anhydride éthanoique (fonction anhydride d’acide).

CH3-COOH + CH3-CHOH-CH;—s CHa-COO-CH(CHa)-CHs + H20

A
E
CH3-C§)C1 + CHs-CHOH-CHs——*CHa'COO-CH(CHs)-CH3 + HCI
E
CH3-CO-NH> + CH3-CHOH-
3 . 2 3-CHOH CHa-ﬁCHa-CgO—CH(CHs)-CHa-I- NH;
(CH3-CO)20 + CH3-CHOH-
5 3 CHa“’CHs'CEOO-CH(CHa)-CHs + H,0O

. e .
Fg:;;)nﬂ:fenmque;, UX aussi rapide, totales et
S€mi deéveloppée .
réactions : Ppes nom et fonction gy Produit commun aux

E: CHy-COO-CH(CH,)-cy,

: . €th 5
de méthyl éthyle), _ anoate dlSOPrOpyle (ou éthanoate
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i 1 S de :
. Equation bilan de la réacfion de E avec la sou ]
‘ Cgla-COO-CH(CHs)-CHa + NaOH — CH3-COONa + CHa-'CHOH CH3
Nom du produit obtenu : CH3-COONa : éthanoa'te de. sodium.
Une telle réaction est appelée réaction de saponification.

ice 2 ¢

l1!:):Irel(.';.1celle fonction chimique la formule ci-dessous représente t- elle ?
R;-CO-NH-R; _

2) Ri et Rz 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 Ri;-CO-NH-R; contient en masse 16,09% d’azote.
a. Quelle est sa formule brute ? _
b. Ecris les formules semi développées de tous ses isoméres (gmldes).

4) Lun de ceux-ci est obtenu par réaction entre le méthylamine et le
chlorure de propanoyle. : .
Ecris ’équation bilan de la réaction et donne le nom de l’amide
obtenu.
On donne : M(C) = 12g.mol!; M(H) = 1g.mol-1; M(O) = 16g.mol-!;
M(N) = 14g.mol-!.

Solution 2 :

1) La fonction chimique du composé donné est un amide.

2) Formule brute générale des amides : CnHa2n+ 1 NO.

3)

a. Formule brute de I'amide dont %N = 16,09%
D’aprés la loi des proportions définies, on a :
14t _ M
o mlilvecllldnf3114n +3lett=1.

Dou : 1609 100 =
La formule brute de I'amide est donc : C4;HoNO.

b. Formules semi développées de tous les isomeéres :
CH3-CH2-CO-NH-CHj - N-méthyl propanamide.
CH3-CO-NH-CH,-CHj - N-éthyl éthanamide

4)
= Equation bilan de la réaction:
CHa-CHQ-COCI + CH3-NH,— CHs-CHQ-CO-NH—CHa + HCIl
= Nom du produit obtenuy -
CH3-CH2-CO-NH-CH; : N -meéthyl propanamide.
Exercice 3:
On considére l'organigramme ci- Frj
dessous o A, B, C, D, E, F sont AT
des COmposés organiques. Les

ré:actions Sont représentées par des
flecheg numérotées de 1 4 6.




1) A est un monoacide carboxylique a chaine saturée. Sa masse‘ mqlajre
est égale a 74g/mol. Détermine sa formule brute et en déduis gg
formule semi développée et son nom.

2) Aprés analyse du schéma réactionnel : - g .

a. Détermine la formule semi développée, le nom et la ionction de
chacun des composés organique B ; C, P, E et B .

b. Ecris I'’équation bilan de chacune des réactions c}e 1ae.

c. Donne les noms et les caractéristiques des réactions 1, 5 et 6.

Solution 3 : .
1) Formule brute, formule semi développée et nom de l'acide A :
La formule brute des monoacide carboxylique est CaH2nOa2.
Ma=14n+32=74 = n=3
D’ou la formule brute de A : C3HeO2
La formule semi développée et le nom : CHs;-CH2-COOH : acide
propanoique.
2)
a. Formules semi développées et noms de :
B : (CH3-CH2-CO)20 : anhydride propanoique (fonction anhydride
d’acide).
C : CH3-CH2-COCI : chlorure de propanoyle (chlorure d’acyle).
D : CH3-CH»-CO-NH;: propanamide (fonction amide).
E : CH3-CH>-COO-CH2-CHs : propanoate d’éthyle (fonction ester)
F : CH3- CH2-COONa : propanoate de sodium (savon).
b. Equations bilan des réactions :

(1) CH3-CH2-COOH + CH3'CHQOH—+CH3-CH2-COO-CH2-CH3+ H-.0O

A
E
(2) CHa-CHQACOOH * SOClz = CH3-CH,-COCI + SO, + HCI
C
(3) 2 CHa-CI:z-COOH — (CH3-CH.-C0),0 + H,0
B
H3-CH2-COOH
(4) CHs 2A + NH3 — CH3‘CH2'(]:)O'NH2 + H20O
5) CH3-CH2-COCI+CH3-CH,.-
(5) CHa e 3-CHz OH—CH;-CH,-COO-CH,-CH, + HCI
(6) CHas-

CH2-COO-CH,-CH y
5 2-CH3+NaOH— CHs-C;:Iz-COONa+CH3-CH2-OH

c. Noms et caractéristiques deg

Réaction (1) : estérification direct
réversible et athermique.
Réaction (5) : estérification indirecte . ‘
exothermique. €€ : C'est une réaction rapide, totale, et
Réaction (6): réaction de gq
totale et exothermique,

réactions (1) et (5) :
€: c'est une réaction lente, limitée,

Ponification : c’act
* €est une réaction rapide,
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Exercice 4 :

Un ester E provient de I'action d'un acide carboxylique saturé A sur un

mono alcool saturé B.

1) B peut étre obtenu par hydratation d’un alcéne. L’hydratation de 2,8g
de I'alcéne produit 3,7g du mono alcool.

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

2) L'oxydation ménagée de B donne un composé qui réagit avec la 2,4-
dinitrophénylhydrazine mais qui ne réagit pas avec la liqueur de
Fehling. Quelle est la formule semi - développée de B ?

3) Un volume V = 50cm3 de solution aqueuse contient 0,40g d’acide A.
On dose cette solution avec une solution d’hydroxyde de sodium de
concentration molaire volumique C = 0,5mol.l'l. Il faut verser
17,5cm?® de cette solution pour obtenir 'équivalence. En déduis la
formule semi - développée et le nom de A.

4) Ecris l'équation - bilan de la réaction entre A et B. Donne la formule
semi — développée et le nom de E.

Solution 4 :
1) Formule brute de B :
CnHZn + HZO =D CnH2n+20
B

Malcine _ Mp. 28 - 3,7

Maletne = NB= 4 = " = o = Tan _ 14n+18

= 2,8(14n+18) =3,7.14n = n =4,

D’ou la formule brute de B : C4H,00

- Formules semi développées possibles et noms de B :
CH3-CH2-CH,-CH20H : butan-1-ol, CH3-CHOH-CH2-CH3 : butan-2-ol

CH;-CH(CHj3)-CH20H : methyl propan-1-ol
OH

CHj3~- é—CHJ . 2-méthvl propan-2-ol
1
CH3y
2) Formule semi développée de B:
Le produit d'oxydation ménagée de B est une cétone, B est donc un

alcool secondaire, soit :
CH;3-CHOH-CH;-CHj: butan-2-ol

3) Formule semi développée et nom de A:
Vo= 50.103L : m. = 0,70g ; Cy = 0,Smol.L'}; Vy, = 17,5.103L.
A l'équivalence : na = my
Avec ny = Cu.Vp = 8,75.103mol. Donc : na= ny, = 8,75.10-*mol

. = Ma = ﬂ‘- = ---—-——-—OJ‘O = ﬂloll
Or:n, == M, =72= 200 = 468

La fonnulc‘brute de A est de la forme : CsH2,0:.
Dou:M,=14n+32=46 =n=1
La formule brute de A est alors : CH20:.
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4)

Sa formule semi développée et nom sont: H-COOH: g e
meéthanoique.

Equation bilan de la réaction entre A et B :

H-COOH +CH3-CHOH-CH2-CH3 —?H—COO-CH(gHa)-CHz-CHg, +H,0.
A B

Formule semi développée et nom de E : .

E : H-COO- CH(CHj)-CH2-CHs : méthanoate de 1-méthylpropyle.

Exercice 5 :

L’hydrolyse d’'un ester A donne naissance au cours d'une réaction lente,
a deux corps B et C.

1) Etude du corps B :

La combustion compléte de 1 mol de B de formule CxHyO. d'une part
nécessite 6mol de dioxygéne 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
de 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 a 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.

2) 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 I'amino méthane donne naissance au N-méthyl
éthanamide.

Aprés avoir écrit la 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 '’équation bilan de la réaction de B sur C. Quelles sont les

caractéristiques de cette réaction ?
Pour rendre cette réaction compléte, un éléve suggére deux
possibilités :
- Utiliser un catalyseur (comme H30*) ;
- 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.
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M(C) = 12g.mol-!; M(H) = 1g.mol-1 ; M(O) = 16g.mol! ;
N =14g.mol-!,

Solution 5

1)

2)

Equation bilan de la réaction d’hydrolyse de l'ester :
a) R-COOR’ + H,O0 = R-COOH + R’-OH
A C B _
- Equation bilan de la réaction de combustion de B :
C:H,0, + (x +2- 50, 2 xCO, + ZH20
B
- Formule brute de B:

m
Nombre de moles d’eau obtenue: NH20 = ;,-'5‘% = g = Smol.
Hy

Nombre de moles de dioxyde de carbone obtenues:

Mco 176
ncoz = -M—z‘ = — = 4mol.
co, 44

D’apreés les relations steechiométriques, on a :
% B x: x = -; = % = x=4, y=10, z=1. La formule brute de B est
4 2 2
donc : CsH100.
b)

- Une molécule chirale est une molécule qui n'est pas
superposable 4 son image dans un miroir plan. Une telle
molécule comporte un carbone asymétrique.

-~ Formules semi développées possibles et noms de B :
CH3-CHj,-CH,-CH20H : butan-1-ol;

CH3-C*HOH-CH,-CH3 : butan-2-ol
CH3-CH(CHj3)-CH20H : methyl propan-1-ol;
OH

CH3-é—'CH3 : 2-méthvl propan-2-ol
CH3
B est donc : CH3-C*'HOH-CH2-CHj3: butan-2-ol ; car c’est la
seule molécule chirale.
c) Nom et formule de B’ :
CHs-CHOH-CH,-CH3 + ;02 — CH3-CO-CHz-CHs + Ho0
B B’
B" CH3-CO-CH2-CH3 : 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

générale : R-COOH.
R-COOH + PCls— R-COCl + POClz + HCI

C c’
R-COCl + 2R’-NH,— R-CO-NH:2 + R’-NH3*+Cl-
C’ amine amide
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M(C) = 12g.mol! ; M(H) = 1g.mol-! ; M(O) = 16g.mol"!;
N =14g.mol"!.

Solution 5
1) Equation bilan de la réaction d’hydrolyse de 'ester :

a) R-COOR’ + HO = R-COOH + R-OH

2)

b)

¢) Nom et formule de B’ :
CH3;-CHOH-CH2-CHs + EO

A c B
Equation bilan de la réaction de combustion de B :
CH, O, + (x+-30, = xCO; + ZH:0
B
Formule brute de B:
my,0 _ 90
= — = 5mol.

Nombre de moles d’eau obtenue: nuyzo =
My,0 18

Nombre de moles de dioxyde de carbone obtenues:

_ mco, _ 176
ncoz2 = = — = 4mol.
Mco,

D’aprés les relations stoechiométriques, on a:
1_._6 -3- : = x=4, y=10, z=1. La formule brute de B est

= =5
1 == 2
donc : C4H100.

Une molécule chirale est une molécule qui n'est pas
superposable & son image dans un miroir plan. Une telle
molécule comporte un carbone asymétrique.
Formules semi développées possibles et noms de B :
CH3-CH,-CH2-CH20H : butan-1-ol;
CH3-C"HOH-CH.-CH3 : butan-2-ol
CH;-CH(CH3)-CH20H : methyl propan-1-ol,

OH

I
CH3 - C—CH3 : 2-méthvl propan-2-ol
1

CH3
B est donc : CH,-C*HOH-CH2-CH3: butan-2-ol; car c’est la

seule molécule chirale.

10 — CH3-CO-CHz-CHs + Hz0

B B’

B’ CH;3-CO-CH2-CHs : butanone.

B étant un alcool, alors C est un aci
générale : R-COOH.
R-COOH + PCls— R-

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

Le nitrate d’argent ammoniacal est sans action sur B’..
de carboxylique de formule

COCl + POCIz + HCI

C C’
R-COCl + 2R-NH,— R-CO-NH2 + R’-NH3*+Cl-

C’

amine amide
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3)

a.

b.

L’amine utilisée est ’aminométhane de formulfa : CH3-NHa.
L’amide obtenu est alors le N-méthyl éthanamide de formule :
CH3-CO-NH-CHzs
Par identification de la formule de l'amide avec la formule générale
on constate que R = CHs- (le méthyle) ; et aussi R' = CHs-. La formyle
de C est donc : CHs-COOH : acide éthanoique.
- Nom et formule de l'ester :
L'ester hydrolysé conduit a 1

CH;-CHOH-CH2-CHs
D'ou la formule de l'ester : CH3-COO-CH(CHz3)-CH2-CHj:

éthanoate de 1-méthyl propyl.

racide C et a l'alcool B de formule

— Pour avoir le méme ester, I'acide peut étre remplacé par le

chlorure d’acyle de formule :
CH;3-COCl : chlorure d’éthanoyle.

- Equation bilan de la réaction de B sur C:
CH3-COOH+CH3-CHOH-CHg-CHg-—»CHg-COO-CH(CHa)-CHg—CH3+H20
- Caractéristiques de la 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’:
CHa-COC1+CH3-CI—IOH-CHz-CHa—eCHs-COO-CH(CHg)—CHg-CH3+HCI.
- 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 des composés suivants et précise leurs fonctions :
(A): CHa-CH(CH3)-CHO ; (B): CH3-CH(CHs)-COOH ;
(C): CHs-CH,-COCI;  (D): CHs-CH(OH)-CH,-CHa.
Parmi les molécules précédentes l'une est chirale ; précise laquelle.
Justifie. Représente les deux énantioméres correspondants.
L'oxydation ménagée du composé D avec une solution de
perma.mganatg de potassium (MnOs + 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.
On fait ajouter 40g du composé imai - r
cblealr 895 dhir composé ofganiguzu}::_un alcool primaire R-OH pot
:- Ecris I'équation bilan de cette réaction.

. fsoiglfl? sgrlﬁ dlg rlende‘ment de la réaction est 66%, donne 1

formule et le norrlec;)epﬁ;zgg}.compose Brof man.nom, Ba/d8cts .
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On donne : C = 12 gmol1; O =16 g.mol-l; H=1 g.mol-1.

Solution 6 :

1)

2)

3)

4)

Noms et fonctions des composés :

A : CH3-CH(CH3)-CHO : 2-méthyl propanal (fonction aldéhyde).

B : CH3-CH(CH3)-COOH : Acide 2-méthyl propanoique (fonction acide
carboxylique)

C :CH3-CH2-COCI1 : Chlorure de propanoyle (fonction chlorure d’acyle)

D: CH3-CH(OH)-CH2-CHj; : butan-2-ol (fonction alcool)

La molécule chirale est D car elle comporte un carbone asymétrique.
CH3-C*HOH-CH»,-CH3
- Représentation des deux stéréoisomeéres :
! |
/ N~ -
CHj3 ‘HOH OHI_;IC e
Le composé€ organique obtenu est une cétone de formule :
CH3-CO -CH2-CHs : butanone (fonction cétone).

a. Equation bilan de la réaction:
CH3— CH-COOH + R-OH ——> CH3— CH-COO-R +H,0
B (':H3 (':H3 F
b. Formule semi développées et noms de F et de 1’alcool :
- Masse de F impure obtenue :
mp

m
Rendement : r =—> = mu= —
Mgh, T

AN :mr=39g = mp; r = 66%. D’ou : mmn = 59g.
- Masse molaire de F:

m m Mgm
Np = Np=> mp _ Meh —y MF‘ = MB.MWYR,
Mp,  Mp, mpg

AN : Mg = 88g.mol-!; mp = 40g.
On a ainsi : Mr = 130g.mol-1.
- Formule brute de F :
F : C4H702CrHan+1
Mr = 88+14n = 130 = n = 3. D’ou1 R = C3H7-
D’ou les formules semi développées et noms de :
* L’alcool : CH3-CH2-CH,;OH: propan-1-ol;
* F:CH3-CH(CH3)-COO--CH2-CH2-CH3 : 2-méthyl propanoate
de propyle.

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 hydrolyse de A, on obtient, deux composés B et C.

1)

Ecris I’équation chimique traduisant la réaction d’hydrolyse.
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' . eléve
) st un acide carboxylique, on en pré Une

4 L compo:el: ? Ol:::?};nedﬂue dans de I'eau pure. La solution obtenye

milsggsgi: pa;: gut;lna solution d’hydroxyde de sod_lum' de_ concentratippn

gs_-_ 2mol/L. L'équivalence a lieu lorsque I'on a versé V=12, 5cm3 de Iy

solution d’hydroxyde de sod.igrn. ‘

a. Quelle est la masse molaire du compose B?

b. Donne sa formule semi-développée et son nom.

. a. Le composé C a pour formule brute CsHi00. Donne ses différentg

isomeéres. - ) _

b. En déduis les différentes formules semi-développées p?smbles
pour l'ester A. Donne dans chaque cas envis.agé le nom de l'ester.

4) L'oxydation de C conduit & un composé D qui don_ne 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 ?

b. Quel est le composé C ?

¢. Donne maintenant la formule semi-développée de l’ester.

Solution 7 :
Données : M(A) =116 g.mol", A+ H,0 — A +B.
1) Equation bilan de la réaction :
R—COO—R'+H20~——‘R—-COOH+R’—OH.
2) m(B)=1,5g, Cv=2muol. L1, Vy=12,5 cm3:
a. Calcul de la masse molaire dy composé B:
A I'équivalence on a - Mg =n, = g =CpVy =M= ?"_:.,..
AN : M = 60gmol-1. v
b. Formule semi-développée et nom :
M(CaH2:02) = 14n + 32 = 60— n=2,

D’ou la formule : CH3;-COOY - Acide méthanoique
3) |

a. Les différents isomeéres dy composé C ;
Le composé C, est un alcool de for;

rmule
H3C—CH,—~CH,~CH,0OH H3C"“(,3H——CH2 brute C4H,,0
CH,
H3C'_"'CH2‘C"DH CH3 HSC_COH-'—-CHa
I
CH,

b. Les formules semi—déveIOppées Possibles et Noms de l'ester A -
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H4C~CO0~(CH,);~CH, éthanoate de butyle

HzC—CO0O-CH-CH;~CH, éthancate de 1 -méthylpropyle
%?43 ou &thanoate de sec -butyle
HiL—CO0~ ¢=CH3 ethancste de dimetyietyle
CHa ou ethanoate de tert -butyle
(terSobutye)
4)
a. Formule semi-développée et nom du composé D :
D est une cétone de formule : CH; - CH; - €O - CH; butanone.
b. Le composé C :
C est un aloool secondaire de formule -CH; — CH; — CHOH — CH,.
c. Formule semi-développée de l'ester -
HzC—COO-CH-CH,—CH, ethancate de 1 -maTwitrooyie
4, ou éthanoate de sec -butyle

Exercice 8 : acides carboxylique et fonctions dérivées.

On veut déterminer la formule d'un acde carboxyhque A dont la chaine

carbonée est saturée. On dissout une masse m=3,11g dans de I'eau pure.

On obtient une solution de 1L. On préléve un volume v =10 em’que 'on

dose & l'aide d'unc solution dhydroxyde de sodium fou soude) de

concentration C=5.0.10"2mol/L. L'équivalence est atteinte quand on a

versé un volume V, = 8,4 cm? de solution de soude.

1)

a. Calcule la concentration de la solution acide.
b. En déduis la formule brute de l'acide A, sa formule semi-
développée et son nom.

2) On fait agir sur lacide A un agent chlorurant puissant, le
pentachlorure de phosphore PCl; par exemple. Donne la nature, la
formule semi-développée et le nom du composé obtenu.

3) On fait agir sur l'acide A un agent déshydratant puissant, le
décaoxyde de tétraphosphore PsOyo 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 composé 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 composé obtenu.

M(C) =12g/mol ; M(0)=16g/mol

?olutlon 8:
)
a. Calcul de la concentration de la solution acide:

A T'équivalence : ny = np= CaVa = Cp.Vy=>C, = C%VE

55



AN : Cp = 5.102mol.L'1; Vb = 8,4cm3; Va = 10cm3.

D'ou : Ca = 0,042mol.L'1. o ) .
b. Formule brute, formule semi-développee et nom de A :

- Masse molaire de A :
m

=0 m
c=2|= M w
A.N :Vm=3,11g;C = 0,042mol.L-1; V = 1L.

D’ou1 : M = 74g.mol-l.
- Formule brute de A:
La formule générale des acides est : CnH21O2.
Ainsi: M=14n+32=74 = n=3.
D’ou la formule brute de A : C3HgOo.
- Formule semi-développée : CH3-CH;-COOH.
- Nom de l'acide A : acide propanoique.
2) CH;-CH2-COOH + PCls— CH;3-CH,-COCl1 + POCls + HCl
A B
- Nature du compose formé: Chlorure d’acyle.
- Formule semi-développée : CH3-CH,-COCI.
= Nom : Chlorure de propanoyle.
3) Nature, formule semi-développée et nom du compos€é organique

formé :
CH3-CH,-CO-0O-CO-CH,-CH; anhydride propanoique (anhydride
d’acide).

4) Nature, formule semi-développée et nom du composé organique
obtenu : '
CH3~CH2~COO-CH(CH3)-CH(CH:;)-CH3 ropanoate de 1,2-
diméthylpropyle (ester) Prop ’

5) Formule semi-développée, nature et no

CH3 -CH»~COOH + CH3-NH—
A

m du compose obtenu :
CH-CH; ——»cng-cuz-co-r;: — CH-CH3 +H,0
]

Formule du compose obteny

CH3—CH,-CO-N — CH- CH3
1
CH3 CH;

Nom : N-méthy] N-isopropyl Propanamide.
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- LES ACIDES AMINES -
SYNTHESE GENERALE :

l'organisme humain ou apporté par l’alimentation.
Dans les organismes vivants, on trouve environ 150 acides aminés dont
la plupart sont des acides a-aminés.
1-1- Définition : Un acide a-aminé est un composé organique portant
Sur un meéme atome de carbone un groupement fonctionnel acide
carboxylique -COOH et un groupement fonctionnel amine ~NH,.
1-2- Formule générale :
Leur formule générale est R-CH(NH2)-COOH et leur formule brute
générale est CpHons 105N,
Le groupement R appelé résidu peut étre constitué uniquement de
carbone et d’hydrogéne, mais peut aussi porter des groupements
fonctionnels comme par exemple amine —NH,.
Remargue : Selon 1la position du groupe -NH, par rapport au
groupement -COOH, on distingue aussi les acides B-aminés, y-aminés,
d-aminés.
—’?Y'—- €~-—(IZ'.N——(:IO(:!DI—-i

NHo
1-3- Nomenclature :
Le nom des acides a-aminés s'obtient en faisant précéder le nom de
l'acide carboxylique dont il dérive du préfixe amino- précédé du numéro 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
€thanoique;
CHs-CH(NH,)-COOH : acide 2-aminopropanoique ;
CH3-CH(CH3)-CH(NH,)-COOH : acide 2-amino-3-méthylbutanoique;
CI':;J"CH(CHS)'CHQ‘CH(NHQ)'COOH 2 acide 2-amino-4-
méthylpentanoique ;
CH3‘CH2-CH(CH3)-CH(NHz)“COOH : acide 2-amino-3-méthylpentanoique.
Les acides a-aminés ou amino acides sont désignés également par des
Noms consacrés a Il'usage et trés souvent par des symboles
(=abréviations).

Formules Noms Symboles
| NH,-CH,-COOH Glycine ou glycocolle | Gly
CH3-CH(NH,)-COOH Alanine Ala
| CH3-CH(CH,)-CH(NH,)-COOH Valine Val
| CH3-CH(CH3)-CH,-CH(NH,)-COOH | Leucine Leu

| CH,OH-CH(NH,)-COOH Serine Ser

1.
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' z sgentation de Fischer:
¢ 2: ture, Chiralité, Represen ‘ |
;cfi véfkili;tﬁclrexcépﬁon de 1;1 glycine, toutes les molécules d’acige o
a.;ninés sont .chirales car leur atome de carbone en a sont toyg

asymétriques.
Enantioméres de R-CH(NH2)-COOH
I X |
_—Cg~-H H-Z K
® \Nﬂz Nﬂlz

2.2- Représentation de Fischer, Configurations : .

F?ar convention on dispose la molécule de la fagon ‘suwan_te ‘

- Les groupes R et COOH sont toujours disposés verticalement,
COOH étant en haut et Ren bas ; N

- Les groupes COOH et R sont situes en arriére par rapport au
carbone asymétrique ; o

- Le groupe NH; et l'atome d’hydrogene sont alors situés en avant
du carbone asymeétrique.

COOH
COOH
H gme— C —=sull NH, H‘+ —NH;
A .
Reoré R Représentation de Fisch
son de Cram epré Hon < er

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
R R
Configuration D Configuration L
COOH COOH
NB: Tiga :
H NH,  NH, g Une configuration D n'est pas
s S35 forcement dextrogyre, elle peut étre
Configuration D Configuration L levo@fre, De méme pour la

configuration L.
Activité 3 : Propriétés Acido-basi
 P1 - ques cdes Acid -
3-1- Propriétés acido-basique des acides u-a:ni:zsu' pee

D . i

ana;S ;t:; inoltac,ules des acides a-aminés ils existent deux groupes
- n—ﬁ'lieus tﬁg : lu'n aide -COOH et I'autre -NH: basique.

(H*) et se cgliﬁlcgi? ies acides a-aminés peuvent capter un proton
s omme des bases. Ils se transforment alors €
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R-CH(NH2)-COOH + HCl — R-CH(NH3*)-COOH + CI-
En milieu trés basique, les acides a-aminés peuvent perdre un
proton et se comporter comme des acides, ils existent sous forme
d’anion. )
R-CH(NH2)-COOH + NaOH — R-CH(NH2)-COONa + H,O .
Conclusion : Les acides a-aminés sont donc des corps amphotéres
car ils ont des comportements acide et base.
‘_ Dissolution dans leau pure (en milieu neutre): En solution
aqueuse, il s’effectue une réaction d’échange de protons entre les
groupes ~COOH et -NH;: c’est une réaction acido-basique. Il y a
formation d'un ion dipolaire globalement neutre appelé amphion

ou zwitterion.

R.—-(i‘,H—COOH» _— R—ClZI{-COO"'
-'-

NH-, — NH3
amphion
Exemple : CH3-CH-COOH —= CH3--(l;H = coo-
NH, NH3

3-2- Caractére amphotére de 'amphion :
Les solutions aqueuses d’acides a-aminés contiennent
essentiellement l'amphion qui a des propriétés acides et basiques :
on dit qu’il est amphotére.
* Propriétés basiques de Pamphion : L’Amphion peut capter un
proton H*: c’est donc une base.
R-CH-COO~ + H30':—= R-CH-COOH + HyO
I+ y
NEH3 NH3
amphion acide comjugué (= cztiqn)
* Propriétés acides de l'amphion : L’Amphion peut céder un proton

H* et se comporter comme un acide.

R-CH-COO~ + H;0 —== R-CH-COO- + Hzo"
NH; NH;
amphion base conjuguée (= anion)
* Domaine de prédominance des différentes espéces ;
cation ' . amphion ’ anion
R-clznlcoon pka, R-(IZH:_COO‘ pkaj R-CH-COO- PH
NH3 NH3 NH,

Activité 4 : Liaison Peptidique. |
4-1- Définition : Une liaison peptidique  (-CO-NH-) résulte de
élimination d'une molécule d'eau entre le groupe -COOH d’un

| acide aminé et le groupe -NH; d'un autre acide aminé,
R-CI:H-.ﬁ_OH + H-NH~-CH-COOH ——35 R-?}I"'C‘:-NH'?H'COOH + Hzo

1
NH; 0 R' NH, O R
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Cette réaction est appelée réaction de condensation.
4-2- Formation de liaison peptidique :
La molécule obtenue par condensation de deux acidfas a-aminés egt
appelée dipeptide, avec trois acides a-aminés on a un tripeptide, puis un
tétrapeptide, et par condensation progressif de plusieurs acides a-aminés
on obtient un polypeptide puis des protéines.
Exemple : condensation de la glycine et de l'alanine.
— L'élimination de la molécule d’eau peut s’effectuer entre le groupe -
- COOH de la glycine et le groupe -NHz de I'alanine.
NH,—-CH-C-OH + H-NH-(le-coorl — an—cnz-ﬁ-NH_—cl:H-coon + H,0
o CHj o . CH
Glycine Alanine *1)
Dans ce dipeptide la glycine qui posséde son groupe —-NH; libre est appelé
acide N-terminal, alors que I’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 l'alanine et le groupe -NH: de la glycine.
CH3'-(t3H--ﬁ-OH + H-NH=-CH,~COOH —» CHg‘CifH"'ﬁbNH;—CHZ_COOH- + HyO
NH, O Glycine NH,0
Alanine (Pz)
Le dipeptide P2 appelé Alanine- glycine (ou Ala-Gly) peut étre symbolisé
par H-Ala-Gly-OH.
Les dipeptides P; et P2 ont des propriétés chimiques et biologiques
différentes et constituent des isomeéres de position.

4-3-Protéines :

Polypeptides et protéines sont des acides a-aminés polycondensés. Ils
différent par leurs masses molaires. 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 supérieures 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.

4-4-Décarboxylation des acides a-aminés :

Sous l'action d'une enzyme décarboxylase spécifique, un acide amin€

perd une molécule de dioxyde de carbone (CO3) pour devenir une amine.
enzyme
R—CH-COOH B R-CHy—NH, + CO,

H,N
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. EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :
Soit la valine, un acide @ aminé A; de formule :
CH3-CH(CHa)-CH(NH2)-COOH

1) Donne son nom en nomenclature officielle et précise les groupes
fonctionnels de A,.
2)

oit un autre acide a aminé A; de formule : R-CH(NH2)-COOH ou R

est un est un radical alkyle.

a. Ecris la formule semi-développée des deux dipeptides P, et Pj,
isoméres de position, obtenus par la réaction de A, sur Az. Définis
la liaison peptidique et encadre-la sur chaque formule.

b. Détermine R sachant que la masse molaire du dipeptide est
M=188g/muol.

c. Ecris la formule de A; et donne son nom en nomenclature
systématique.

Quelle est sa masse molaire ?

Solution 1 :
La valine H;,C—IH-(FH-—COOH A

Ha N,
1)
Le nom : acide 2-amino 3-méthylbutanéique ;
* Groupes fonctionnels : -COOH : Fonction acide carboxylique,
-NH; : Fonction amine.
2]
R-—?H—COOH LA
HoN
a.
* Les formule semi-développées des deux dipeptides P, et P; :
Hs
P, :H,c——iw?mwco—nm CEH-COOH
HoN R

Py R-—-(i‘,H-aCO—-NH}CJ:H—-COOH
H N H?"‘CHS
HaC
* Définition de la liaison peptidique :
Une liaison peptidique (—=CO-NH—) résulte de l'élimination dune
molécule d’eau entre deux acides a-aminés.
+ Déterminons le groupe R (CoHzun)
. M(P:)= 14n + 174=188 = n=1, d'o0 la formule :CHj.

»
Formule et nom de Ay
HyCo CH— COOM

NH,, Acide 2 ~aminopropancigue
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-1
+ Masse molaire de Az : M = 574. mol™".

g;:rzl:ecozniposé organique A contenant du carbone, de l’hydrogene_ de

S . met & l'analyse €lémentaire 0,78g de (g
e e e O o produs 1475 de GO ot 0058 aea
Eﬁn:%ume d’azote recueilli dans les conditions normales pour la méme
masse du composé est 74,7cm3. o ) |

1) Quelle est la composition centésimale du ccomposé ?

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 I'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 ?

S) Ecris 'équation bilan de la réaction d'une solution de A sur une

solution aqueuse de KOH d'une part et sur une solution aqueuse de
HNO; d'autre part. ]

Solution 2 :

A: CxHyOth; m(A) = 0,78g, m CO =] 47 - =
cmd, Vo=22 4L, mol-1. (CO2) =1,47¢, m(H0) =0,66g, V(N,) =74,7

Com;;osition-ﬁcentésimale du composé :
Mme = __2_!1_1“:;0 40 = %= 100.m, o
44 g™ g o= ™, = %C= 51,3;

- z'mH;o- ;;M;_
= 18 0,07g = %H=

100.
=it . -—’;‘-Aﬂﬂ = %H= 9’0;
= 28, 25100 - 100
™ zg_vﬂ 0,093g=>%N--—,-n-3"-”=> %N = 11,9;
- Doéte_ 190 :1 (_%C + %H + %N) = %0= 27.8
Imination d :
g 113“1&1 f(ﬂ)‘rmulg Brute: Avec t=0
~ %N = Top X=5, y=11 z=2
3) Les formulro o I , '
8 semi-dé € g
CH:_CHZ_?H“CO\S::'oppees et noms :
NH, acide 2
HaC"?H-H(i)-—-COOH
CH, NH, acide 2 -amino 3

g

‘-Cll--coou
NHg aclde 2 .amjpg
iy

.
’

D’ou 1a formule : CsHy,0,N.
-aminopentanquue

~méthylbutanoique
HiC—ch,

—méthylbutanorq ue
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4)
* D’apres les données le composé A est -
ok
Hac“CHz—?—COOH
NH,

* Equation bilan de la réaction d i -
.‘ q a € condensation de A :

‘ CHy
Hac-CHz—‘f H3C-(CH,),CH-COOH — o HSC-CH;;(.I':HC—COOH-FH 0
2

NH |
£ @ NH, (‘%Hz)z

) _ CH,
Le composé obtenu est un dipeptide.

5) Equation bilan de la réaction d'une solution de A :
* Sur une solution aqueuse de KOH :

Ep milieu basique il se comporte comme un acide en
cédant un proton H*.

CI:H3 ?Ha
HsC~CH,—~C—C00™ + KOH == HyC—CH,=C~CO0" 4-H,0 + K
NH; NH,

* Sur une solution aqueuse de HNO; :

En milieu acide, il se comporte comme une base en
acceptant un proton H*.

(i':Ha CH,
Hac—CHz—-Cl: COO 4+ HNO ; m=—== Hac—CHz-clz—COOH + NOj
<+
NH, NH;

Exercice 3 :
Le glutathion, qui entre dans la constitution de toutes les cellules

vivantes, est un tripeptide dont la formule semi-développée s’écrit :
HZN-— CH2-—-CI-5-—- CO—NH—CH—CO—NH—-CHz— COOH

CooH <':|-¢2—SH

1) Combien la molécule 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 : la glycine,
la cystéine et I'acide glutamique. Ecris I'équation bilan de la réaction
d’hydrolyse du glutathion et donne la formule semlvdévcluppée des
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 : . ot
1) Nombre de liaisons peptidique : La molécule comporte deux Laisons

peptidiques qui sont entourées dans la molccule.

63



HzN—CH—CHz@-?HCHZ-—COOH
LooH

HS—‘-CHz

2)
* Equation bilan de I'hydrolyse : ‘ .
: La molécule de glutathion sera notée A ;

A + 2 H,0 — H,N—CH-CH,~COOH+ HzN—fH"C°°H+ HaN-CH,—Coon
|
HOOC HS-CH,
i-dé : i ide-a-amines :
La formule semi-développée des trois acide-a
H,N—CH-CH,—COOH HzN—-C'}H—COOH H,N—=CH,—COOH
|
HOOC HS-CH; La glycine
Acide glutamique La cystéine ‘
* La particularité de ’acide glutamique est que sa molécule contient
deux fonctions acides carboxyliques.

Exercice 4:
Un dipeptide a pour formule brute CsH1003N2 ;
1)
a. Donne sa formule semi développée.
b. Donne les formules semi développées des acides « -aminés &
partir desquels ce dipeptide est préparé et les nommer.

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

Solution 4 :
CsH1003N2 (dipeptide).
1)

a. La formule semi-développée du dipeptide Ala-Gly :
' Hac—?H—CO—NH-CHz—COOH

H,N
b. Formule semi-développée et nom de I'isomére de position :

H,N—CH,~CO-NH—CH—COOH

2)

a. Formules semi-développées des deux acide-a-aminés :

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

Hac'—*(l:H—-COOH Acide 2
H,N

-aminopropanoique ou alamine

b. Chiralité :
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La glycine n’est pas chirale parce qu’elle ne contient pas de

carbone asymeétrique.

L’alamine est chirale car elle contient un carbone asymétrique.
Les représentations de Fischer et de Cram de la molécule

c.
d’alamine :
COOH COOH — —
HN H H NH, l l
C.. C
GH3 CHj HoN H | H /
CH,

Représentation de Fischer
Représentation de Cram (ou spatiale)

Exercice 5 @
Soient x et y deux acides a-aminés naturels isomeres mais non

énantiomeres. Leurs résidus sont des groupes alkyles et leur masse

molaire vaut 131g/mol.

1) Quels sont les différents résidus envisageables ?

2) Sachant que x posséde deux atomes de carbone asymétriques,
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) Résidus envisageables :
La formule générale des acides a-amineés est :
R-CH—COOH ou Cg H3541-CH—COOH
1 1
NH, NH>
Le résidu est : R- = CqHan+1-
La masse molaire de I'acide a-aminé est telle que :
M=14n+75=131 = n=4
Le résidu a donic comme formule brute : C4Ho-
Les résidus envisageables sont alors :

CH3-CH,-CH,-CHz- ==
]
CH3-CH, — CH— CH3— CH—-CHp— CH3-C—
]
CH3 (':H3 CH3 2}

3) Formule semi-développée de X :
X: CH3-CHp; —CH — CH - — COOH- acide 2-amino 3-méthyl pentanoique.

CH3 1\H2
Y: CH3— CH-CH,-CH—-COOH acide 2-ammo 4méthyl pentanoique.
1 B |
CELy NHj

Exercice 6 :
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Pour déterminer la formule brute d'un acide a aminé X, on réalige Joq

cxpéﬂcg;ct:)::;ﬁgtian; solution aqueuse S de X en dissolvant dang

aci X.
3 d'eau 0,111g de l'acide a aminé |
- ‘13(310038;1 ezagcm dcg cette solution S par une s?luuon d'acide
chlorhydrique de concentration molaire 0,05molL-!. On constate
que l'équivalence acido-basique est atteinte pour un volume
'acide chlorhydrique égal a Scm3. )
Par ailfdeﬁ?s,el'acide g am%né X posséde une chaine carbonée saturée non
cyclique et non ramifiée.

. a. Détermine la formule semi-développée de l'acide a aminé X et le

nommer en nomenclature officielle. |
b. Montre que la molécule de l'acide a aminé X est chirale et donne la
représentation de Fischer de ses énantioméres.

2) La solution aqueuse de cet acide a aminé X contient trois cspéces
ioniques conduisant a deux couples acide-base dont les ple, sont :
pka1=2,3 ; pka2=9,7.

a. Identifie-les trois espéces ioniques.
b. Ecris les formules des couples acide-base et atiribue & chacun
d’'eux son pka.

3) La décarboxylation de I'acide a aminé X donne une amine B,
Ecris I'¢quation bilan de cette réaction et nomme B.

Solution 6 :

X : Acide a-aminé, saturé, non cyclique et non ramifié ;
my =0,111
S(X)[ X g

= 3
3, on dose Vy= 20 cm? par S(HC)) | Ca = 5em .
1) o= r00em P Bl Va=0,05mol.L~""’

. Formule semi-développée et nom du composé X :

docd Ve ; centration de la solution g partir du volume
' A l'éc?uivalcncc YT = N CpVy = CuaVamC, = CaVa (1),
‘?:l:mmom celle méme concentration & partir du volume total
Co = gm=Cy = 2 (2),
‘ fl“:iﬁ.u':':.mt les équations (1) et (2), on obtient :
Gautiy

AN M = 88,89 . mol™!
M{R--CH{NH@)-CC}OHj *14n + 75 « 88,8 = 1
i ns |,

mi-dévcloppée €l le nom de X :
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2)

H3C—CH—COOH

NH_ Acide 2 -
2 -aminopropanoique ou alamine

b.
* Montrons que la molécule X est chirale :

Le carb a
one n°2 de la molécule de X a ses 4 substituants

tous différents, il
ile .
Hdonc e iy st donc asymétriqu

H30T+'—COOH
NH,

*+ Représentation de Fischer :

OOH COOH
HoN H H NH2
Ha Ha
a. Identification des trois espéces ioniques :
Hac-——CH—-COO'
. Amphion ou zwittérion
HsN
Hao——CH——coo‘
Anion
HoN
Hac--'CH—-—COOH :
-+ Caﬂ
NHS on

b. Les couples aci
Le zwittérion est présent dan
I'un des couple et 12 base dans I’
+ Le couple: Cation / Zwittérion
H:,C——-CH——-COO cle-——coo'
im; HaN"
+ Le couple: Zwittérion / Anion de pKa2=9,7

ch_-
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e et Stabilité de la Molécule.

21 : tur et i
?cltiv;i:'ulct.:usrte?clae glucose ou sucre de raisin est un glucide de faible

: 2 i accharose. On le troy

: aison, a celui du s Ve en
crant, en compar ’

pouvoir su ,

ité ¢ soétal (fruits, jus sucres, miel).
tité dans le régne véget UCT :
Ereing:)el&:;lisﬁs aqueuses de glucose ont la propriété de faire tourne, 1

‘sation de la lumieére, il est dextrogyre. ‘
glaa?of:qgfel?rﬁe est : CeH1206 : c’est un sucre en Ce appelé hexose,

Sa formule semi-développée est : CH:OH—CHOH-CHOH-CH(.)H-CHO.H_CHO.
Le glucose renferme donc 5 fonctions alcoolg et une for'lc'uon aldehyde',
Le glucose existe aussi sous une forme cyclique appelée forme puranique

du glucose. CH,~OH

o H
<D
b c— ¢ bu
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 a 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).

ggzoOHH—(CHOH)q-CHO + 2Cu(OH);— Cu0 + 2H,0 + CH,OH-(CHOH)s-

N.B: Cette expérience est utilj
qualitatif du glucose dans I’

_ utions de saccharos i la
Liqueur de Fehling, € sans action sur

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

COOH. " 2ABOH —2Ag+ 2H;0 + CH,OH-(CHOH)«
N.B : Le gluc . o .
aldéhydeil. 08¢ est sans action sur le reactif de Schiff contrairement aux

f’ﬁl gx Action de Uhydrogéne :
ydrogéne naissant -
i b, transforme le glucose en un polyalcool appelé

CH2OH-(CHOH)s- CHO + H,, CH20H-(CHOH),-
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gorbitol. i
9.2- Propriétes dues aux fonctions alcool :

2.2-1- Action des acides organiques :

NIs fournissent des esters avec le glucose. L’acide éthanoique, par
exernple, donne plusieurs esters acétiques dont le penta acétique,
montrant l’existence de 5 fonctions esters.

(o] O
~ //’O

i <2
5
CH3 CH3
2-3- Fermentation : |
Le glucose, sous l'action de certains microorganisme dits ferments, subit

une dégradation moléculaire. Les produits obtenus dépendent de la
nature du ferment et des conditions expérimentales.
2.3-1- Fermentation alcoolique :

Sous l'action de la levure de biére, le glucose donne de I’éthanol et du
dioxyde de carbone. CeHi206— 2CO, + 2C2HsOH.

2.3-2- Fermentation glycérique :

Les solutions du glucose et du sulfate de sodium (Naz2SO4) ou de
carbonate de sodium, donnent des produits divers (éthanol, dioxyde de

carbone, acide acétique, acide pyruvique (CH3-CO-COOH) et du glycérol
(CH:0H-CHOH-CH2-OH).

Na;CO3
CeH;206 — 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 se
dédouble en glucose et 1évulose isomeres.

CiHpOp + HO —  CeHizOs CeH1206.

Saccharose glucose lévulose (ou fructose)

On sépare le glucose (dextrogyre) du lévulose (lévogyre) en traitant le
mélange par de l'alcool tres 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.
[CeH100s]n + nH:0 — 1nCeH120e.

Activité 4 : Usages — Importances Biologiques :

Le glucose sert a la fabrication des sirops sucrés, de la biere, de l'alcool et
est utilisé en confiserie (biscuit, gateaux).

Son réle biologique est fondamental. C'est un corps directement assimilé
Par l'organisme et il est le terme ultime de la digestion des aliments
féculents ou sucrés réalisés par certaines diastases.
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n est a lorigine d'une importante énergie musculaire qy;

oxvdatio :
SOH 8 5 s fonctions vitales.

assure de nombreuse

e 5: sur les glucides, importances des glucides
g;tz‘g;::llse 'gﬁ‘:;:ic:;sdes compgosés qui sont pour la plupart des aldéhyde-
alcools ou des cétones-alcools.

Leur formule générale est CixH2nOn ou Cm(H20)n
de f:arbone. On distingue :
Ié? s?:ts c.les alcools cétones appelés cétoses ou des alcools aldéhydes
appelé aldoses.
Exemples: - Fructose : CH;OH-(CHOH)3- CO-CH20H : cétose ;
— Glucose : CH,OH-(CHOH)s+- CHO : aldose.
N.B: Les oses ne sont pas hydrolysables.

d’out leur nom d’hydrate

Les Osides :
Ils résultent de la condensation de plusieurs molécules d’oses et parfois
de substances non glucidiques.
On distingue :
- Les holosides : osides, qui traités par l'eau se dédoublent en
donnant uniquement des oses.
Exemple : le saccharose.
— Les hétérosides : résultant de la condensation entre un ose et une
substance non glucidique.

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :

Pours détgerminer le taux de sucre dans le sang d'une personne, on
procéde & un prélévement de 100cm3 de son sang. On fait attaquer le
glucose contenu dans lf: sang par un excés de liqueur de Fehling. Il s€
forme 0,40g d'un _précip1té d’oxyde cuivreux (Cu20).

1) Ecris l'¢quation de la réaction et calcule la masse de glucose

contenue dans le sang prélevé.
2) Sachant que le taux normal de sucre dans le sang humain est 1g/L

peut-on dire que cette erson . pate D
M(Cu)=63,5g/mol. P ne souffre de diabéte

Solution 1 :

1) Equation bilan de la réaction -
CH,0H-(CHOH OH)-

2 Ja-CHO+2Cu(OH)2— Cu,0+H,0+CH,0H-(CHOH)4-COOH.
= Calcul de la masse de

) ucose d 5]é :
D’aprés les relations s ¢ atle ' prelcvermant:

teechiométriques on a :
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= Mgluc. _ m
Ngluc. = NCu20= # = FC“Z_O- = Mg, = MCuz0 Mgy,
gluc. Cu20. Mcuzo. —

AN : mcuzo = 0,40g ; Mg, = 180g.mol; - _
Dol =05 emnoiy Meps, = 145g mol

- Taux de glucose dans le sang :
_ Mgluc. _
C= —’;— avec V = 100cm3 = 100.10-3L. D’ou : C = 5g/L.
Le taux normal est C, = 1g/L.
On constate que C > C,,; cette personne soufre donc de diabéte.

Exercice 2 :

La préparation de 1’¢thanol peut se faire en deux étapes a partir de la
canne a sucre :
Premiere étape : hydrolyse du saccharose en fructose et glucose.

Deuxi.éme étape : le glucose obtenu subit ensuite une fermentation
alcoolique.

La canne a sucre contient en masse 60% de saccharose.

1) Ecris les équations bilan des réactions pour chaque étape.

2) Quelle masse d’é¢thanol peut-on obtenir & partir de 50Kg de canne ?
3) Quel est le volume de gaz carbonique formé dans les conditions

normales de température et de pression. Vo=22,4L/mol.
Solution 2 :

1) Equation-bilan :
C12H22011 + H20 — CeH120s + CsHi206.
Saccharose Glucose fructose
CeH1206 — 2CO2 + 2C,HsOH
C1oH2201; + H20 — CeH1206 + 2C0; + 2C,HsOH

2]
- Masse du saccharose dans 157g de canne a sucre.
Meaceh, = —=.50 = 30kg

100
- Masse d’éthanol :
Nsac, _ Méth Msac, - Méth, s .y = ZM¢en Msac,
1 2 Mgqc, ZM éth. ' Mgqc.

A.N : Meac. =30kg ; Meth.. = 46 g.mol'!; Mgac.. = 342g.mol-1.
D’oll : mem.= 8,07kg.
3) Volume du gaz dégagé :
_ 2VmMsac,

= tcoy Msac. _ Ycoz. ik §F =
S 2 =2 Mgqe, 2Vp. L Msac,

AN: Mucn = 30kg ; Vu = 22,4Lmoll; Mgue = 180g.mol. Veoz =
3929,82L.

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 dang la solution ?

2) Quelle est la masse d’argent déposé par action de ce glucose sur un

excés de nitrate d’argent ammoniacal ?
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Solution 3 :
1) Masse de glucose dans la solution :
CeH 1206 — 2C0O; + 2C,HsOH

co m Vv

n = Z — gluc. _ Y COZ =

gluc. = m =
. Mgiue  2Vm. glue: 2Vm.

AN :Vcoz=1,12L; Vm = 22 4L.mol!; Mgiuc. = 180g.mol 1.
D’ou: Mygluc. = 4,5g

2) Masse d’'argent !
CH,OH-(CHOH)4-CHO + 2AgOH —

ngue _ Mg _, Mol - TS — -
1 2 M IMAg.
gluc. ZMAg. Mgluc.

A.N : Mgiuc. = 180g.mol-! ; Mag = 108g.mol-! ; Mg = 4,5g.
[l vient alors que : Mag. = 5.4g.

Mgiuc.VCOZ.

2Ag + H,O + CH,OH-(CHOH)4-COOH
Mgluc.2Mag, :
TylEes” Ag,

Exercice 4 : Un échantillon d'urine dont le volume est 100cm3 est traité
par un exces de liqueur de Fehling. On obtient un précipité qui lavé et
séché a une masse de 0,144¢g. Calcule la concentration de glucose

exprimeée en mol/L et en g/L de l'urine traite. M(Cu)=64.

Solution 4 :

1) Equation bilan de la réaction :
CH,OH-(CHOH)4-CHO * 2Cu(OH);—Cu20 + H20 * CH,OH-(CHOH)4-COOH.

2)
_ Calcul de la masse€ de glucose dans le prélévement:

D’apreés les relations stoechiométriques on & -
Mgluc. _ Mcuzo. _ Mcuz0Mgluc.
n .=nC20=:’—__"’___—"=>ml.———‘—"—'—
gue “ Mgiuc. Mcuzo. Lt Mcuzo.
A.N : mcu20 = 0,144g ; Metuc. = 180g.mol!; Mcuzo. = 143g.mol-!
D,Oﬁ ¥ mgluc_= 0,18 g.
_ Concentration de glucose dans lurine €nl g/L (appelee

concentration massique) :
o = Wgtue. guee V = 100cm3 = 100.10-3L. D’ou : Cp = 1,8g/L.

V -
Concentration de glucose dans l'urine en mol/L (appelee

concentration molaire) :
C

Ngluc. — Mgluc. Cm. = CM - ﬁl_ AN . CM o _1_,2_ » 10'21'1‘101.]./1-

CmM="y ., MV - 180

e 5: Réduction de la liqueur de Fehling et du nitrate dargent

jacal par le glucose.
un litre de solution aqueuse en dissolvant 1008 de glucos®

Exercic
ammon
On prépare
dans l'eal pur.

1) On chaufe o
de Fehling. Le précipité rouge obtenu est isolé

séché. Quelle est sa masse ?

liqueyt

10cm? de cette solution en présence dun exces de v
a ]

par filtration;
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2) On fait réagir 10cm3 de glucose sur un excés de nitrate d’argent

ammoniacal .Quelle masse ' ’
obtenir ? maximale d’argent peut-on espérer

M(Cu) = 64g.mol-1.

Solution 5 :
1) Masse du précipité (Cu20) obtenue :
- Masse de glucose dans les 10cm? préeleves :
. 1L — 100gdegluc.
10.1073L — mgpe, | 0 e
- Masse de précipité obtenu :
CH,OH-(CHOH)i-CHO + 2Cu(OH);—Cu20 + H20 + CH,OH-(CHOH)s-

COOH
= Mgluc. _ Mcu20 Mcuzo. Mgluc
ngluc.‘HCu20=>—L—-————'=>m _ Mcuzo Mgtuc
Mgiuc. Mcuzo. UL M gluc.
A.N: mgluC. =1g . Mgluc. = 180g'm01-1~, MCUQO_ = 144g‘m01‘]. D’Oil :
mcu20.= 0,88.

2) Masse d’argent :
CH,OH-(CHOH)4-CHO+2AgOH— 2Ag+HQO+CH’2OH‘(CHOH)A"COOH.

Ngluc. _ Nag = Mgluc. _ Mag. — Max = Mgluc. ZMp g,
1 z Mgiuc. 2Mag. ol M gtuc

A.N : Mguc. = 180g.mol-! ; Mag = 108g.mol'1 ; mgu. = 18.
[l vient alors que : mag = 1,28.

Exercice 6 : fermentation alcoolique du glucose.
1) Le glucose subit dans_certaines conditions, une fermentation dite
alcoolique. T
a) Ecris I’équation bilan de la réaction.
b) Un hectolitre de mout (raisin écrasé) pouvant donner un
hectolitre de vin renferme environ 10kg de sucre convertible en
glucose. Quel volume de CO, s’échappe lors de la fermentation
compléte d'un hectolitre de mout ? Quel est le degre d’alcool du
vin obtenu ? On rappelle quun liquide alcoolisé a n° renferme n
cm?3 d’éthanol pur par 100cm? et 'on donne : la masse volumique
de l'éthanol : 0,79g/cm?; M(C) = 12g.mol!; M(O) = 16g.mol’;
M(H) = 1g.mol-!.
2) Dans d’autres circonstances, le glucose subit une
lactique (yaourt).
CeH1206— 2C3HeOs. Sachant que l'acide 1
composé bifonctionnel acide-alcool, indique S€S
L'un d’eux admet des énantiomeres, leque
énantiomeres.

fermentation dite

actique obtenu est un
deux isomeéres A €t B.
1 ? Représente Ce€S

Solution 6 : .
1)
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a. Equation-bilan de la réaction :

CeH1206 — 2C0O2 202H50H
b. Volume de CO2:°
Eﬂy_c_. = ncoz — M = Z_L:Q_Z_ — VCOZ = ___-L—zvm'm ol
1 2 Mgluc. 2Vm. Mgluc.
AN: Vcoz2 = 1,12L : VM = 22,4L.m01'1 y Mg}uc,= 180gm011
Degré d’alcool du vin :
* Mass€ d’éthanol :
2.MgqicMgluc.

Ngluc. _ Nalc. — Mgluc. Male. — malc. =
1 2 Mgluc. ZMate.

A.N : Mglue. = 180g.mol-! ; Malc. = 4
ma. = 5111,118

*  Volume d’éthanol :
= L AN:p*= 0,79g.cm-3. D’ou :

M gluc.

6g.mol! ; Mgl = 10kg =10%g

V= 6.469,76cm3.

_— 3 = 6 3
11l 2 1031 = 108cm® = V| o n = 255 = 0,65

2)
_ Isoméres A et Bde l'acide lactique :

A: CHa-CHOH-COOH; B: CHzOH-CHg—COOI—I

C’est lisomére A qui admet des énantiomeéres car le carboneé n°2

est asymétrique.
- Enantiomeres de A:
cl:H3 CH3
/C.—- - o-H - '-c“_""—n-
OH H- OH
COOH /
COOH

rose en glucose et fructose,

Exercice 7 : hydrolyse du saccha
ve et de 12

hydrogénation du glucose.
Le saccharose est le sucre d'usage courant issu de la bettera
de formule

canne a sucre. Son hydrolyse conduit a deux molécules en Ce
CxH2:06¢ de masse molaire moléculaire 180g/mol.

1)

glucose €t fructoscl

a. En déduis la formule brute des deux isomeres (

et celle du saccharose.
b. Ecris l'équation bilan de la réaction d’hydrolyse. ,
c. Donne les noms €l les formules développées des fonctions P‘?’ftee3

par le glucose ¢t le fructose.

2) L’hydrogénation du glucose permet d’obtenir un compos
le sorbitol ou hexane- 1,2,3,4,5,6-hexol.

a. Donne l'équation bilan de cette réaction en utilisant les fo

semi développées.

& organid4®

rmules
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b. On rappelle que les glucides sont des polyols a fonction carbonylée
c'est-a-dire contenant la fonction C=0, Indique si le sorbitol peut
étre classé parmi les glucides ? Justifie ta réponse.

L’'aspartame est un faut sucre’ (sucre diabétique) de formule semj

développée :
HOOC-—CHZ— CH—-C—NH-CH —COOCH3
] A []
NHZ O C'Hzl

©

A quelle famille appartient ce composé ?

Solution 7 :
| CxH2xO¢ ; M = 180g.mol-!,
1) ,
a. Formules brutes des isoméres et du saccharose :
M=12x+2x+6.16 = 180 x =6,
D’ot les formules brutes :
Du glucose : CsH 206 ; et du fructose : CeH1206.
= Formule brute du saccharose :
CnHnO: + HoO — CgH 906 + CeH120s.
Saccharose glucose fructose
m=6+6=12
n+2=12+12=n=22

t+1=6+6 =t=11
D’ou la formule brute du saccharose: C12H2201;.

b. Equation bilan :
C12H22011 + Hz0 — CeH1206 + CgHi20s.
¢. Noms formules semi développées et fonctions:
= Glucose : CH2OH-(CHOH)4- CHO
Sa molécule comporte : une fonction alcool primaire;
Quatre fonctions alcools secondaires et une fonction aldéhyde.
- Fructose : CH,OH-(CHOH);- CO-CH,0H.
Sa molécule comporte : deux fonctions alcools primaires ; trois
fonctions alcools secondaires et une fonction cétone.
2)
a. Equation bilan de la réaction :
CH20H-(CHOH)4- CHO + Hy— CH20H-(CHOH)4- CH,OH.

Sorbitol.
b. Le sorbitol n’est pas un glucide car il ne contient pas la fonction «
=0
= L'aspartame appartient a la famille des dipeptides (ou des
amides),
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- POLYMERES SYNTHETIQUES -

SYNTHESE GENERALE :
Activité 1 : Définitions o .

- La polymérisation est une réaction df: synthése a partir de laqyel,e
plusieurs molécules appelées monomeres peuvent se souder cn ype
seule plus complexe appelée polymeére. ‘ o

- Un polymére est un corps dont la molecuk:: est constituce . ;|
répétition d'une petite unité structurale appelée motif. )

- Le degré (ou indice) de polymérisation n est le nombre de moifs
forme un polymeére. _

Le degré de polymérisation dans les polymeéres synthétiques « . rants
varie de 103 & 10°. Pour des grandes valeurs de n, supéricur: s a la
centaine, on parle de macromolécules ou encore de hauts polv iuéres.

La masse molaire moyenne des macromolécules est le plus souvent
comprise entre 1.500 et 150.000g.mol-!.

Activité 2 : Différents Types de Polymérisation.

Il existe deux types de polymeérisation :

2-1- Réactions de polyaddition :

2-1-1- Définition :

Définition : La polyaddition est I'addition en chaine dun grand nombre
de molécules insaturées identiques appelées monomeéres.

La formule générale des polyméres est de la forme - CH2=CHY ou Y est

soit un atome d’hydrogéne, soit un atome de chlore, soit un radical
phényle (CsHs—),

Le bilan de la réaction de polymérisation s'écrit :
n(:HZ:(;_:H iy, -(—CHz—(i‘,H-j;
Y

Le monomere est : CH,=CHY ;
Polymére : '("CHZ—(EH"K : Motif - —CHz-(;;H_
i Y
polyaddition) ou du motif (pour Joe polya (pour les polymercs de
celle du polymére, on a alors - polymeres de polycondensation) ;

Mp = n.Mn ; n étant le degré de pPolymérisation.

2-1-2- Exemples :
a. Le polyéthyléne (P.E) :
Il est obtenu par polyaddition de 'éthylé Sthe
n CHz=CH; —  (-CHy.CH, 0 yléne ou éthéne.
Le monomeére est : CH2=CH; : éthvléne -
: . €thyléne
Le motif est : -CH2-CH; - et le polvmere .
Applications : Le polye ne ont gt (CHa-CHa o),

lica thyléne est un iU e Hicéd dans 18
fabrication d’emballages, disolants e (»DlaStICIUL. utilisé dan:

-i-ii,-itfrf. \:l‘\\ l
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moulés (des bouteilles de shampoing, bidons, récipients pour lessive,
...) des jouets pour enfants, et méme les gilets pare-balle.

. Le polystyréne (P.S.) :
g Lio monomére est le phényléthyléne ou styréne: CeHs-CH=CHa

Monomére ?H:CHZ . Styréme ou phényl éthyléne
CeHs
Equation -bilan de la polymérisation :
scHzGH; ——= +-CH-CHa ),

CgHg CeHs
oy CH
Polymére : -(—(':'H—Cl-lz); Motif : —CH-CH;
CeHs CeHs

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...

¢. Le polychlorure de Vinyle (P.V.C.) :

- Obtention du monomere (le chlorure de vinyle).
Vers 60°C, en présence de FeCly comme catalyseur, 'addition de
dichlore sur l'éthyléne donne :
CHy=CH; + Cl; — CH,CI-CH:Cl.
Vers 500°C sous une pression de 50bar, le 1,2-dichloroéthane
conduit au monochloroéthéne ou chlorure de vinyle :
CH;3Cl-CHCl — CH;=CHCI + HCL.

- Synthése du P.V.C.:
Le polychlorure de vinyle ou PVC est obtenu par polyaddition du
chlorure de vinyle (ou chloroéthyléne ou chloroéthéne).

ac}izaﬁ‘ﬂ - -(-CI-lz-(‘Z‘Hﬁ:
: )
PV

Le monomeére est : CH;=CHCI] : Chlorure de Vinyle.
Monf '-Ci‘ll"'(iﬁ -
a

Applications : Le PVC est utile car il résisie a leau et au fou. 1l est utilise
&W’ la fabrication de tuyaux de canalisation (plomberic), de gouttiéres,
d ,‘"bmlﬂllu d'eau minérale, tablcau de bords d'automobiles, de tuyasux

Osage, tubes médicaux, des unperméables, des ndeaux de douche,
Gageres, le revétement des sols...
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- Ré de polycondensation : e
g?ﬂnl::iz‘;u? ?J:e pcﬂyc);ndensation est une réaction au cours de laque],

un grand nombre de molécules s'unissent par des 11a13028 qui se forment
lorsgl::les réactions entre deux groupes portes soit par des molécules 4o

iffé oit par des molécules identiques. .
tgepseicﬁffl?:sn;fi;)rsls sPaccompagnent de l’élimination de petites molécuyleg
telles que H20, HCL...

2-2-1- Les polyamides :
- Définition : _
Les polyamides sont des polyméres de polycondensa:tlon dang
lesquels le groupe -CO-NH- se répéte tout le long de la chaine.
- Obtention :
Deux cas sont possibles :
e Polycondensation entre une diamine et un diacide :
Exemples : - la synthése du nylon 6-6 a partir de l'acide adipique
et I'hexane-1,6-diamine

280°C '
= - - C
n H=NH-{CHy)g"NH—H + 1 HO=C~{CHyC=OH — = 270 + ~+-NH-{CH, 7z NH CACHy7C )‘n

10atm
0 0 0 0
nylon6,6
Ou encore:
H- NH=H + nCl- C-Cl ——=2nHCl i
n H-NH-(CHy)z- n Cl-C~{CHy7-C + -(-LH«(CHzaé—NH ﬁ'fCHj;'ﬁfn
0 0 0 0
nylon 6,6

= Syntheése du nylon 6,10 : Elle se fait a
du chlorure de décanedioyle.

n H-NH-{CHy)z"NH-H + nﬁCl—ﬁ“(CHjEﬁ
0 0

partir ’'hexane-1,6-diamine et

-Cl — 2HCl
N (Cy - NH-C{CHYCF,

0
' nylon 6,10
Polycondensation d'un amino acide :

Exemple : nylon 11. 1] est obtenu : 'aci
11-amino undécanoique (NH,-(CHy) par polycondensation de l’acide

10-COOH).
nH-NH~CH)-C-OH — . nH-,0 +
10 1f 2 —(-NH-(CHT}EE +
Utilisations : nylon11]

Les nylon

un des t . ik
comme fib ) ypes de pol sés
des véteml;?tso,u c?gmrf:tg}izmzpla tique. On I'utilige ganysn;:lrt?asbx}ilct:ﬁiion
cordes), de brosse a dents. . guerre (comme les parachutes et les

2-2-2- Les polyesters :
- Définition :



- Exemple : obtention du Polyéthyléne Téréphtalate (P.E.T).

2 HO~CHy-CHy=OH + B Ho'ﬁ@'ﬁ'(m —> &0+ 40“332'052-0'5'@'%);
0o 0 0 0
PET

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :

On réalise l'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’hydrogéne.

1) Quelle est la composition en masse du monomeére.

2) Le polymeére 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 monomeére.

3) Indique toutes les formules semi-développées possibles du
monomere.

Solution 1 :

1) Composition en masse du monomeére :

- Massede C:mc= Z:-;C- = 0,02g.
- Masse d’hydrogéne : my = {L::i = 0,002g.

- Masse de chlore : mc = @ = 0,058g.

2) Formule brute du monomere A :
- Masse molaire du monomeére :

Mn = =2 A.N:Mp = 121.000g.mol-}; n = 1250.
Donc : M = 96,8g.mol!
= Formule brute du monomeére :

Soit CH,Cl, la formule brute du monomeére.

D’apreés la loi des proportions définies, on a :
Zx _ y _ 3552 _Mn
me  my mgy mg
ms = me + mc + my = 0,08g.
Ainsi: x=2, y=2, z=2. D'ou la formule brute du monomére :
C2H,Cl,.
3) Formules développées possibles du monomeére :
CHCI=CHCI, CH,=CCl,
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monomeére.
. détermination de la formule ' ‘
g:xert;:ce :re a pour masse molaire moyenne IOSQOOg {mol ; son degré de
;p gmyr'r;ation moyen est de 2500. Par combustion, 11’_ne doyne que de
{)’ea{:r::t du dioxyde de carbone ; son analyse montre qu il contient 14,39,
d’hydrogeéne. .
. Donne la formule et le nom du monomere. - .
:. Reogrésente l’enchainement de trois motifs élémentaires dy
polymeére. _
On donne : M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = lg.mol-1.

Solution 2: _
a. Formule et nom du monomere :
—. Masse molaire du monomere :

Mm = %2 AN: Mp = 105.000g.mol’; n = 2500. Donc : Mn =
42g.mol-!

- Formule brute du monomere : CxHy.
D’aprés la loi des proportions définies, on a :

%C . %H _ 100° AN :%H = 14,3 ; donc : %C = 100 - %H = 85,7.

Ainsi : x=3, y=6. D’ou1 la formule brute du monomeére : C3He.
Formule semi-développée et nom du monomeére :

CH3-CH=CHa; : propéne.
b. Enchainement de trois motifs :

— CH—CHz;— CH—CH;~ CH—CH,—
1

CHs CH3 CH3
Exercice 3 :
On donne les formules des polymeéres :
CH3 .
1
a) {C—CHy) b)) —tCCly-CHy-Y- ol o
-(-CHg )-n n —<' 2 CHZ—O-E_(-CHﬁa C// -
o
d —LNH-CHy). % _ CH3
3 -53 = (_CHZ ?H‘-)?) 1)) :_(_CH;: —-(.5 n
CONH '
Indique, dans chaque cas, = COOCH3

Solution 3 :

Polymeére | Monomeéres M -
) CH3 W Mode d’obtention
. E=cHy €thyl propéne hﬁyaddiu‘on =

CH3
e S
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._Bj-—t 1,1-dichloro Polyaddition.
éthyléne.
—a‘—— HO-CH2-CH,-OH Ethane 1,2-diol Polycondensation
Et COOH-(CHay)s- | et acide hexane
OOH dioique.
) NH2-(CHz2)s-COOH | Acide 6-amino | Polycondensation
hexanoique
) CH,=CH-CO-NH, Propénamide Polyaddition,
0 CH,=C—CO0-CHj3; Méthyl propénoate Polyaddition.
CHj3 de méthyle

Exercice 4 : identification des formules e
1) Un des polyamides les

2)

3)

1)

2)

3) La

est le suivant :

0 0
Il Il

—-NH*—-[CHZ]-S-— NH—-C—(CHZ]B— s

Indique les corps qu'il faut faire r
Donne leur nom systématique.

La masse molaire moyenne de ce
son degré moyen de polymeérisati

on.

t nom des monomeéres.
plus courant est le nylon 6,10 ; dont le motif

€agir pour obtenir ce polymeére.

polymere est de 300kg/mol. Calcule

Ecris I'¢quation bilan de la réaction de polycondensation et cite
quelques applications pratiques de ce polymeére.

Solution 4 :

Formules et noms des co
NH»-(CH2)¢-NH,

rps dont dérive le polymeére :

: hexane 1,6-diamine.

COOH-(CHa)s-COOH : acide décane dioique.
Degré moyen de polymérisation :

Soit Mp la masse molaire du

motif, on g :

Degré de polymérisation : n = -::—’

AN : Mp = 3.105g.mol-! ;
formule brute
D'on : M,,

Exercice 5 .

1) Les polymeéres s

vVariés que dans
Yind
un
Celle de
Mutilige
Pare-balleg.

m

du motif est : C16H30N20s.
= 282g.mol-!. Ainsi:n = 1063,82 ~ 1064,
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polymeére et My, la masse molaire du

ynthétiques sont utilisés dans les domaines aussi
la construction automobile, 1'électricité, le batiment,

ustrie textile, la menuiserie, la plomberie sanitaire. Le kevlar est
Polymére dont la résistance mécanique

lacier et dix fois supérieure a
pour la fabrication de pneus a carcasse r

est cinq fois supérieure a
celle de l'aluminium. On

adiale, des gilets



isé i tri : tir de l’acide ar
S thétisé industriellement a par € para
ghtlz)aﬁtltu: ti:: Zyc:;de benzéne- 1,4-dioique (A) et de la benzéne-1 4
diamine (B). ‘ ‘
a. Donnef les formules semi developpees de (A) et (B).d -
b. Ecris I'équation bilan de la réaction de '(A) sur (B) onnan '( ).
¢. En déduis I'équation bilan de la réaction de polymérisation entre

A) et (B). ) _
2) La (m)assfe r)nolaire d'une chaine de kevlar étant 11,9 kg.mol'!, donne
la formule du polymeére.

Solution 5 :
1)

a. Les formules semi-développées de A et B :
COOH-(O»-COOH  acide benzéne 1.4 dicique (A)

NH;-(O)-NH,  benzéne 14-diamine ®B)
b. Equation de la réaction de A sur B donnant C :

COOH~(O)-COOH + Nﬂz-@-Nﬂz — mz-@m-rco-@coon + HyO
(€)

¢. Deduction de I’équation de la réaction de polymeérisation :

coog@coon + NHZ-@-Nﬁz e NHz-@-NH-ICO-@sCOOH + H)0
©

2) Formule du polymére :
M
n B'ﬁf AN:Mp= 11,9.103g : M,,
Dot la formule dy polymeére :

{--m-@-na-‘co—@-co}

% on
0

=238g. Doy : p = 50.

{-'NH-@- NH—-CO—@.CQ.),

-

Sa densité de vapeur est d= | 83
1) Détermine gq formule bru,te. |

2) X est un acrylonitri!e, ce

groupe -C=N ; donpe ; Sa moléc, ient le
3) Sa formyle Semij développée. Ve contient



Porvruie bruve de o s:hatprue
Dapres i b5 dee progerteme dfmaen on 8

m L, -—-‘!‘-:-"r'&; - 2 - ‘ "‘ £
L STt M 2. 29183 Sagmet

e * 053¢ ™Moo = 1 23 ey * 0178

M < - _ s
iy & = = [\ Mg wa"‘f’ﬁﬂkm'm-mp'mé'ﬁt‘!
Anei o= =2 = Lo e forpeals bt e X CouMaN

s Pormuk s Sbveignde 36 ¥ (H~CH.C2N
= Bgustur YShiss S s pedrmdcester
s - O el SRR - SRS .
' ¢ -
f S w T
- F(’?‘ﬂ’aut‘ sA‘ :I'p""'r-f"l
£ =

a W Ge paireerder i aN et
5 * :" £ Y 'Y - ’.l' el _.‘—" L T

-
‘ W, - .""E - N W $y;

- .

Bmerchoe T ; [ eteroan o A la Bemule G onomdre. du degre de

pohuabnsstion rt egustion bian dr la réaction de polyménsation.
On veyut déternune o formule dun palymére contenant du carbone de
Mydrogene et du chilore Soit K-CH « CHO la formule générale du
monomeére de masse 62,5 g/mol (o0 R prut étre un radical alkyle ou un

fome d'y

ydrogénc
Ll Determunc la formule du monomére ot donne son nom.
3 Quel est le degre de polymérisation sachant que la masse du
palymére obtenue vaut 75.000g/mol ?

3 Eenis i amndepam&madmbmdu
Qndn:::eu M(H)=1 g.mol’; M(C) = 12 gmol!; Mtﬁl-assg.moli

Solutiog 7 :

1) Formule et nem du monomere !

~ Masse molaire du monomere !
Monomére : R-CH=CHCI ; M= = 53»5l~m°3n i
My = l4n + 62,5 = 62,5 = :3-0 Donc

-



, mere :
D’ou la formule brute et le nom du mono :
CH,=CHCI : 1-chloro éthéne ou chlorure de vinyle.

=CHCl —>+CH,»~-CH
2) Equation de polymérisation : e tcHy . o

Cl
3) Nom du polymeére : polychlorure de vinyle.
- Motif : = CH,~CH -

Cl

Exercice 8 :

a. Le styréne est encore appelé vinylbenzéne.

Donne la formule du styréne. Quel autre nom peut-on encore lui
attribuer ?

b. Un polystyréne a une masse molaire moyenne de 155000g/mol.
Quel est son degré de polymérisation moyen ?

c. Représente I'enchainement de trois motifs élémentaires dans une
macromolécule de polystyréne.

On donne : M(C) = 12g.mol-! ; M(H) = 1g.mol-l.
Solution 8 :

a. Formule et nom du monomeére :
CeHs-CH=CHa2 : phényl éthyléne.
b. Degré de polymérisation :

— Mp

= A.N : Mp = 155.000g.mol-! ; M, = 104g.mol-!.
D’oul : n = 1490.

Enchainement de 3 motifs:
— C.:H-Cl-lz- CH-CHy~ CH-CH,—
] ]



- CINETIQUE CHIMIQUE -

SYNTHESE GENERALE :

Acti

vité 1 : Généralités

1:1- pét.inition.:

La cinétique chique est Iétude du déroulement des réactions chimiques
dans le 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 l'ion fer III ; Ag*+Cl~— AgCl ; ,

Ba**+ S0%~ — BaSO0,.

Réaction entre un acide fort et une base forte :

H;0* + OH— HO

Réactions d’explosion.

Réactions lentes : Ces réactions atteignent leur terme au bout d'un
temps plus ou moins long (quelques secondes & plusieurs minutes,
voire des heures). Les produits apparaissent progressivement.
Exemples : Estérification-hydrolyse, Saponification, synthése de
I'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 & 'air
humide :

2Fe(s) + 30, — Fez03(s) ;

Substitution du méthane par le dichlore.

1-3- Vitesse d’une réaction :

Elle exprime la variation de la quantité de matiére dun 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 matieres présentes dans le

milieu réactionnel & une date t.

1-3-1. Vitesse de formation d’un produit :

Vitesses moyennes de formation ou d’apparitior} :
La vitesse moyenne de formation d'un produit est le rapport de la

variation de sa quantité de matiére sur la variation du temps.
Vigy, = ™27 = 4%, | gtant le nombre de moles du produit & l'instant
To-t1 At

ty,
et. n; le nombre de moles a l’h}stant ta.
Vitesse instantanée d’apparition :
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La vitesse instantanée de formation d'un produit est la dérivée de ™
quantité de matiére par rapport au temps :

dn
Vt == —d-t- .
1-3-2- Vitesse de disparition d'un réactif' : | |
- Vitesse moyenne de disparition : La vitesse moyenne de disparition
d’un réactif est 'opposé du rapport de la variation de sa quantité de

matiére sur la variation du temps.
' nz-ny _ 4n

t2—t1 at’ .

- Vitesse instantanée de disparition : . '
La vitesse instantanée de disparition d'un réactif est 'opposé de la

" - d

dérivée par rapport au temps de sa quantité de matiére : V, = -—-&%.
Unité : La vitesse dune réaction chimique, calculée a partir des
nombres de moles, s’exprime en mol.s-1.
Remarque : Dans le cas ou la réaction se déroule a volume
constante, A, B, C et D étant dissous, on peut utiliser la vitesse
volumique :
* Vitesses moyennes d’apparition :

Pour un produit c’est le rapport de la variation de sa concentration
et la variation du temps. C2-C; . 4C

Vmoy. = -1 "ZE' ou: C; est la

concentration molaire’ & l'instant t;, et C, est la concentration
molaire a l'instant ts.

- Vitesses instantanées d’apparition :
Pour un produit cest la dérivée par rapport au temps de sa

Vmoy. =-

concentration :
= 49C _1ldn
T 4t vade

* Vitesses moyennes de disparition :

Pour un réactif c'est I'opposé du rapport de la variation de sa
concentration et la variation du temps.
C2=Cy _ _AC
) t2-t1 at’
- Vitesses instantanées de disparition :

Pour un réactif c’est l'opposé de la dérivée par rapport au temps de
sa concentration :

Vmoy. = -

de Vde

Unité : Lg vitesse ‘d’une réaction chimique, calculée a partir des
concentrations molaires, s'exprime en mol.L-!,s-1,

Gér.éralisation : Sojt I'équation bilan suivante : aA + bB — ¢C + dD.

Ona:-.l..‘.’.'la.=_ld"a=1dnc_,1dnp 1 1 1 1
O : VoV, ¥, et Y a8 Vi " 5Vanm Vpe= gy,
" LAa Vg Vo et Ve o représentent res i i de
: % D ectivement €SScs
disparition de A p les vit

et B, et les vitesses de formation de C et D.

Ré



ues : Expression des vitesses en foncti

arq on d i :
zf:;érature constante dans le cas des gaz : ¢ la pression. 4
=2 - Lap
pv=nRT = C=2= V= war

pctivité 2 ¢ Mesure de la Vitesse d’'une Réaction.
Deux méthodes sont, utlllsees. pour cette mesure : Le but est d’accéder
auX concentrations d’'un constituant et calculer sa vitesse.
2-1- Méthode Physique :
La concentration de l'espéce est déterminée a partir de la mesure
d'une grandeur physique (pouvoir rotatoire, indice de réfraction,
inductance, ...).
Exemples : La polarimétrie, la conductimétrie, la pH-meétrie, La
mesure de la pression ou du volume dune espéce gazeuse
(PV=nRT).
Avantage : La mesure 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 l'un
des composés participant a la réaction en fonction du temps. Pour ce
faire, on préléve des échantillons dans le milieu réactionnel a différents
instants, on bloque la réaction (par la trempe ou la dilution) et on dose
l'espéce facile a doser.
On dresse ainsi un tableau de valeurs puis on trace la courbe
représentative de C = {[t).

v Détermination graphique de vitesse instantanée a Uinstant t; :
C 4 C 4

s

H
(o] i, P

0 t, 1
Courbe de formation d’un produit Courbe de disparitiorg dc’un récactczf
-t -

V(t) = tanq = &=¢ = &=¢ V(t) = -tana = - =+—= - =

= t1-0 ty
qéométriquemetr;t(: - Lat 1vitcsse instantanée de formation est le coefficient
directeur (ou pente) de la tangente a la courbe au point d’abscisse t. ’
" La vitesse instantanée de disparition dun réactif est l'opposé du
Coeflicient directeur (ou pente) de la tangente a la courbe au pomnt
abscissge t,

Détermination graphique de vitesse
Liett, .

moyenne entre les instants
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(oF
C
B
C} .................... -
A o8
c.l et
| .
; — t
= tl t’ ! . [V )
Courbe de formation d'un produit Courbe de disparition d un récacuf-
C2—Cy V(tl,tZ) = -tana = —ﬁ;

V(ty,t2) = tana = 5—5
Signification géométriquement de la vitesse: . .
— La vitesse instantanée de formation est le coefficient directeur (ou

pente) de la tangente 3 la courbe au point d’absciss'e t
— La vitesse instantanée de disparition dun réactif est l'opposé du

coefficient directeur (ou pente) de la tangente a la courbe au point
d’abscisse t.

Activité 3 : Facteurs Cinétiques
3.1- Définition : Ce sont des parameétres dont dépend la vitesse dune

réaction chimique.

3-2- Différents facteurs :

— La concentration : La vitesse d'une réaction chimique croit avec la
concentration des réactifs. Elle est maximale au début de la
réaction.

V = K.[4]%[B]? : Loi de Vant'Hoff.

- La température : La vitesse d'une réaction chimique augmente avec
la température du mélange réactionnel.

- Les catalyseurs : La présence d’'un éatalyseur augmente la vitesse
d’une réaction chimique.

Activité 4 : Molécularité d’une Réaction - Ordre d’ & :
4-1- Molécularité d’une réaction : e d’une Réaction

- I{eacé}on ’elé.:mentaix:e . Une réaction est dite élémentaire Si les
g;lc : s réagissent simultanément en un méme point pour donnef
direc e{m‘an-t le§ produits. Les produits se forment sans

- intermédiaires réactionnel.
nd

Réacti : dacti

e ::;m ti)cimplex?, : Une réaction composée ou complexe compre

o elzm. e de réactions élémentaires

- olécu s ! 2 . ité
arit¢ :  On appelle molécularité le = nombre d'entit®®

(molécules, ions) qui
AR qui entrent si A '‘uné
réaction élémentaire. simultanément en contact lors du
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4_2_‘ Ordre d’une réaction :
Soit la réaction d’équation bilan : aA + bB
. ; : ’ cC + dD.
* i;yraalgi?:odﬁe;s' f;:ltitfe s?f d'une réaction est proportionnelle a la
concC S €levée d'une certain i
v=K. [A]a[B]ﬂ. e puissance.
- a est l'ordre partiel de la réaction par ra I
’ . . ort a &
- § et Tordee partilde I racton s rappen s e B
a + B est l'ordre global de la réaction, ;
- K est La constante de vitesse, elle est indé
concen’trations,’ €t ne dépend que de la températﬁrefpendante des
NE & Lordre d'une r ea’ction est une grandeur qui se détermine
expérimentalement. C’est un nombre quelconque (entier ou
fractionnaire).
Activité 5 : Lois de transformation (ou loi cinétiques) :
5-.1- Cas d’une réaction d’ordre 1 :
Ce sont des réactions du type : A—B + C
5-1-1- Loi de transformation :

A — B + C
At=0: Co 0 0
Réaction : -X X X
At quelconque : C=Co-x X X

Ou : Cop est la concentration initiale ;
x est la concentration dissociée ;

et C la concentration restant a un instant quelconque t.
La vitesse de disparition de Aest : V= -% 3

D’aprés la loi de Vant'Hoff, pour une réaction d'ordre 1,ona : V=K.C
dcC C dC t _ t .
V=-2=KC =-f, 7= kf,dt = -[InCl¢, =k[tly =
ln%"= Kt : Loi de transformation.
Ou: C= Coe-kt.
5-1-2- Temps de demi-réaction :
~ Définition : On appelle temps
- a la disparition de la moitié de
Il est noté par tij2ouTout.
~ Expression : ln%l = Kt

de demi-réaction le temps nécessaire
la concentration initiale du réactif.

At =£9. — — =
1/2, X z=:'C Co-x=7 -

D'on : lntc_% = Ktjp= In2= Kti/2. Donc : 172 =
1, le temps de demi-

2 . 5
Remaﬂlues: Pour une réaction d’ordre D iidle. e
réaction est indépendant de la conce
€0 en fonction du temps est une

représentation graphique de InG :
droite qui passe par l'origine du r€pere:
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5.2- Cas d’une réaction d’ordre 2 :
Ce sont des réactions du type
- Loi de transformation :

A+ B — C+ D.

A + B — B 6 g C
At=0: Co Co 0 0
Réaction : -X -X X X
A t quelconque : C=Co-x C=Co-x X X
. _dc
T T e

_ 2

Pour une réaction d'ordre 2, ona : V= [A].[(l?] =k.C

e dC _ 2 cdc _ t =¢[1] = k[t]t
V_V=>—E_k‘c =@ fokdt cle, [t]o
D'ou : -(15— ci = K.t : Loi de transformation.

0
g ) C _ _C

Temps de demi-réaction : A t/2, X = ?" = C=Co-x-= -5“-

.11 1oy Dot : £ar = )
Ainsi ; §—a = K.t]/gﬂa = K.ty2. ou: ty,2 _K.Cg-

Remarques : Pour une réaction d'ordre 2 le temps de demi-réaction
est inversement proportionnel a la concentration initiale.

La représentation de % -~ -g—- en fonction du temps est une droite.
0
Activité 6 : Catalyse.
6-1- Définitions : _
- Un catalyseur est une substance qui accélére une réaction chimique
sans apparaitre dans le bilan de la réaction.

- La catalyse est linfluence dun catalyseur sur une réaction
chimique.

6-2- Différents types de catalyses :
6-2-1- La catalyse homogéne : La catalyse est dite homogéne lorsque le

catalyseur appartient a la méme phase que les réactifs et les

produi'ts. Dans ce cas, la réaction se déroule dans tout le volume
occupe par le systéme.

Exemple : Réactions d'estérification, réactions d’hydrolyse.
H,SO,
. LHa*COO-Csz“* H:0 — CH3;-COOH + C2HsOH
"4-2- La catalyse hétérogéne : Lo catalyse est dite hétérogéne lorsque

le catalyseur n'appartient : 5
as a e
les produits. P la méme phase que les réactifs et

Pt(s)
Exemple: 2Hy + Oy — 2H,0
Remarque: |

92



Oxydation de l'acide oxali .
- que (CzH204) par lion erman
(Mn0,”est catalysée par lion MnZ2+). ) P P

_ La catalyse enzymatique : La catalyse est enzymatique, lorsque le
catalyseur est une enzyme.

ganate

6-3- Propriétés :
- Un catalyseur modifie le
réaction chimique;

— Un catalyseur a un role pureme

nt cinétique.
- Tout catalyseur dune réaction dans le sens direct est catalyseur
de la réaction dans le sens inverse.

- Un catalyseur est sélectif.

Exemple: En faisant passer I’éthanol C,HsOH sur du cuivre a
250°C, on obtient Véthanal CH3CHO, alors qu'en le faisant passer
sur I'alumine Al20s 4 400°C on obtient Péthyléne CaHa.

mécanisme réactionnel dune

Activité 7 : Mécanisme Réactionnel.
7-1- Distinction entre mécanisme et bilan @
Le bilan d'une réaction ne donne pas explicitement la fagon dont se

Les réactions qui ont lieu entre entités élémentaires (molécules,
jons, atomes) sont appelées actes élémentaires. Le mécanisme
réactionnel est l'ensemble des étapes conduisant les réactifs aux

produits.
7.2 Exemple de mécanisme réactionnel : Synthése du chlorure
d’hydrogéne (HC)).

i i tité chimique
ad . Un radical ou centre acpf est une en !
7.2.1-1§m;:2;nt un électron célibataire qui est représenté par un point
e :
()a coté de l’atome qui le porte.

Exemple He, Cl», «CHas.
7-2-2- Synthése du chlorure d’hydrogéne :

2HCL. '

. e iométri de dichlore et de dihydrogéne ne
6 chiométrique e dic : -
o n;e:.?ngeé ?Prf;ri de la lumiére. Exposé a la lumiére, on obtient
donn '

i 1"sctcs ¢lémentaires de ce mécanisme sont classés en trois
Les &
étap‘zapc Phase d’initiation ou phase d’amorgage - Elle correspond
ore
:1 1a phas€ ge création des centres actifs
1.CL —* 2Cl



tion ~ Elle correspond a I'étape de |,

2éme étape : Phase de propaga c régénération de Centreg

formation des produits de la réaction ave
actifs. .
H, + Cle — HCl + He;

g.l\f.:étqH.p: gfals; d(;l.t:ttpture ou phase de terminaison ou d'arret

Elle correspond a l'étape ou les radicaux disparaissent sans qu'il ne

s’en forment.
Cle + Cle —» Cly;
He + He — H);

° ° — 1. . :
II:Ia r;ngclmtre Ic-ilg deux radicaux est trés rare,_donc cett‘e et'ape n'est
pas a l'origine du chlorure d’hydrogéne produit par .la l:eac,:tmn.

* Une réaction en chaine est un mécanisme consU!:ue. d’une phase
d’initiation, de propagation et d'une phase de termmalgqn.
Remarque : On obtient le bilan de la réaction en additionnant les
étapes de la phase de propagation ; '

Hz + Cle — HCl + He

Cl; + He — HCl + Cle.

bilan: H, + Cl, — 2HCI1
* Role des radiations lumineuses :

Les radiations apportent Iénergie nécessaire pour rompre les
liaisons entre deux atomes,

L'énergie transportée par une radiation de longueur d’onde A (ou
de fréquence v) est :

h.C
Ephoton =h.wv= P

- EXERCICES DE REMEDIATION g DE RENFORCEMENT -

zcice 1:

On mélange a la date t = 0 1mol

d’éthano] et 1 Vol .
On détermine la quantité d’ester forme 3 la dat rtnole i ethanmque_.
0,67¢ €t elle est de 1o forme n =
T (t en heure et n en mol).

1) Quelle est la vitesse

2) Quelle est la vitesse de formation de 1eg
t =
3) On recommence I'expérience at= °r pour t 20h ?

o s 0 avec 0 )
0,01mol/ L d’acide. Leg quantités d’ester forn;(é);;n (::lx{Lfoi;leg;l d?;



t(s) 0] 180 240 300
[ester](mol/D) | O | 2,6.103 | 3,17.103 | 3,66.103 2610 1.10-3
Montre a partir du tableau que la réaction est d’orél.re .global 2.

4) Calcule la constante de vitesse a 25°C ainsi _
réaction. si que le temps de demi

Solution 1:
1.) Vitesse moyenne de formation de l'ester entre les instants t; =0 et t2 =

50h.
- 0,67t
n t+17
at; = 0 = n = 0 ;

At;=50h = nz= 0.67.50

s0517 - O,omol
An _ np-ny _ 05 _

Vmoy = Zt- = _t""'__' = — = 10-2mol.h-1.
22—t 50
2) Vitesse de formation de 'ester a t = 20h.
= dn AL35 = « N = : .
Vi G At=20h;V=38,29.103mm.h-!.
3) Montrons que la réaction est d’ordre global 2 & partir du tableau :

CH3-COOH + CHsOH — 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 la réaction est d’ordre 2, alors la loi de transformation sera :
1 1

1_1_yt = k=<"2=constante?

C Co t 2

K étant une constant, alors le rapport 5—59 serait constant si la

réaction est d’ordre 2.

C= Co-x ; X étant la concen
s résultats dans le tableau suivant :

tration de l'ester. Co = 102= 2'1; = 100.

Consignons le

£(s) 0 180 240 300 360
[ester]=x (mol.L'}) | O 2,6.103 | 3,17.103 3,66.103|4,11.10-3
C= Co-X 10107 | 7.4.103 | 6,83.107 [ 6,34.102 | 5,89.10°
1 102 13513 | 146,41 | 157,72 | 169,77
e 0 3517 | 46,41 |57,72 [69,77
€ Cg
g__f mdet. 10,19 | 0,19 0,19 0.19
c Co
L

1 1

e: E_}EE = Cste = 0,19 ; 1a réaction est donc d’ordre 2.

On constate qu

03



11
€. K""f‘t—c"'!l: 0119'

1
- Temps de demi-réaction . tz2 = ¢,

AN:k=0,19;Co= 10-2mol.L-1. Donc : ti/2 = 526,31s.

4) Calculdela constante de vitess

Exercice 2 : -

Soit la réaction de saponification :

CH;3-COO-C2Hs + NaOH — CH3;-COONa + C.HsOH .
On introduit 0,2mol d’acétate d’éthyle et 0,2 mol de' soude’ flans 1litre
d’eau. Au bout de 5mn on constate que 30% d’acétate d’éthyle sont

transformés.
1) Calcule :
a. La constante de vitesse sachant que la réaction est du 2¢éme ordre.
b. La vitesse de la réaction au temps t = Smn.
2) Détermine la composition du mélange 10mn aprés le début de
I’expérience.

Solution 2 :
1)

a. Calcul de la constante de vitesse k :
1 1
1 1 Y

0
AN:no=0,2mol;V=1L;t=5mn =300s ; a = 30% = 0,3.
Co==%=0,2molL! -
D’ou : C=0,2(1-0,3) =0,14mol.L"!
Ou encore si 30% disparait, il restera 70%, d’ou C = 709 =0,7C
=0,7.0,2 = 0,14mol.L-1, o, don C = 70%Co = 0,0
Ainsi: k =7,14.103mol-1.L.s"1,
b. Vitesse de la réaction at = 5mn :
V= k._CF. AN:V=1,39.10%mol-1.L.s1,
2) Composition du mélange 10mn aprés le début de I’expérience :

N CH3-COOCzHs + NaOH — CHs-COONa + C,HsOH

CO C
Réaction -X -xo 0 0
At+0 C= Co-x C= Co-x b3 X
t-l=kt i1 _ 1+Co+kt & o
T TRt kt=—"To c-_ b
AN :t=10mn = 600s < 1+Co+kt

0
Dol : C= 0,107 mol 11~ ' 2mOLL k =7,14.10 mol-1.L.s-.

C= Co-x x = Co-C = 0,2-0.1
» L . y 07 = -
ﬁ:?;l Co0C 1 Hon du n‘élangeq’ogsmOI'L )
3-COOC;H;] = [NaOH] = C = o
2 =0,107 -1
[CH3-COONa] = [C,Hs0H) = x = 0’093m“‘;’11£j U
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Exercice 3:

Une réaction du type A+ B — C + D est une réaction du 1 ordre par

rapport & A et du 1¢r ordre par rapport & B. Pour des concentrations
nitiales de 0,2mol.I't de chaque réactif, on constate qu'il reste encore au
bout de 40mn, 80% des produits initiaux.

1) Quel est l'ordre global de la réaction ? Etablis la loi de variation de la
concentration des réactifs en fonction du temps.

2) Calcule la constante de vitesse de la réaction et le temps de demi-
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).
- Etablissement de la loi de transformation :

Par définition, la vitesse de la réaction est : V = - 3—':.
Pour une réaction d'ordre 2, on a : V = k.C2,
dc _ C dC _ , (t
V=VC = -E—k.ci = fcu-a_ kJ’Od;
1 = t LI X
= [C]cu klt]o = g Ty kt
2) Calcul de la constante de vitesse k :
1 1

g A £ g
- — = — = —
cT G kt k :

AN:Co=0,2mol.L'!; t = 40mn = 2400s; C = 80%.Co = 0,16mol.L-!.
Donec: k=5,21.104mopl-.L.s,

- Temps au bout duquel 60% des réactifs disparait :

1 1 € €

E"'E;:kt ="-?t=T

AN:a=60%=0,8,;Co=2.10mo.L!, C=Coy(l - a) = 8.102mol.L!.
[l vient alors que : t = 14,39.103s.
Exercice 4 :

L'hémipentoxyde d’azote (N2Os) se dissocie suivant I'équation bilan :
[:205-—-—& 2NO2 + 2 07
)

a. Etablis la loi de transformation de cette équation sachant qu'elle est
d’ordre 1.

3 e
b. A 105°C, on constate qu'au bout de 4mn, P de la quantité initialc de

N20s a été décomposée. Calcule le temps de demi-réaction
température.
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e temps de demi-réaction est 5 minutes. Caleye | te
soC’ (+ e

3 de la quan
uelconque, on fait les mesures SUivanteg .
[N0s] (mol/l) [3.10%)2,7.10°2 '
0 4450

e et le temps de demi - réaCtiOn&

2) A9
pout duquel
peratul’

tité initiale sera décomposée, pa‘jﬁ

3) A une tem

a. Calcule la constante de vitess
température.

b. Que devient le temps de de
concentration initiale ?

a vitesse de laréaction a t = Oetat=50h.

mi — réaction si l’on d°ublajt1
'

¢. Calcule ]
d. Détermine la date a laquelle la concentration devient 2, 102mo] [

Solution 4 :
1)
a. Loi de la transformation de la réaction d’ordre 1 :

La vitesse de disparition est : V = -E et V=K.C

" dc c dC ¢ C
VsV = -— = KC = Soe kfodt = InP= Kt: Loi d
transformation.
b. Calcul du temps de demi-réaction : t; /2 = %3

Calcul de la constante de vitesse k :

ln—-kt = k== lnc

At=4mn, C=Co-3Co= 2 Drou : k=3 ingt="2%=035mn",
4

Donc : t —_.__
1/2 03 2 mn.

2) Temps au bout duquel Ya

t==in& de la quantité initiale sera décomposée.

t'1/2=-..n£=:, k= n2  m2

{ t'1/2 -_—“O ,14mn-1,

nstante de Vitesse :

€calculer 14 o salet
tempe rature, onstante de vitesse, puisque sa

NOus auons r
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D'ou : K =23,67.10"65-1,
+ Calcul du temps de demi-réaction:
t1 =£n—z.AN: t1/2=-——h‘—-z—__=_:>t =9
127 "k 23,67.10-6 1/2= 29284 g.
p. Si on double la concentration initiale, 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 =71, 10™%mol. L1 51,
- At=50h= 180000 s:
Déterminons d’abord 1a concentration & cette date :
ln% =kt = Ecﬂ =eft = ¢ = Coe Kt
V=K.C=V =K.Cje Xt AN.V =5 10 5mol. 71,51,
d. Déterminons la date & laquelle C = 2. 10~ %mol. 1.

Co _ =1, G s 1 3.1072
In = kt = t Kln c- AN :t= e l"z.m-z = t=17130s.

Exercice 5 :

On étudie la cinétique de la réaction de saponification de I’éthanoate
d’éthyle par la soude.

Des expériences faites avec des concentrations molaires initiales Co ont
données les temps de réactions indiqués dans le tableau suivant :

Co (mol.1l) | 102 [2.102[ 4. 102 8. 102
tyz (mn) [17,8]89 (4,45 |22

1)
a. Ecris I'¢quation bilan de la réaction.
b. Montre que la réaction est d'ordre 2 et détermine la constante de
vitesse. |
2) On part des concentrations [CH3COOC,Hs]o = [OH-Jo = 2.10-2mol.I1,
calcule le temps qu’il faut pour que 80% de lester soient
transformés.

Solution 5 ;
1)
4. Equation bilan de la réaction de saponification :
CH3-COO-CH,-CH; + NaOH — CH3-COONa + CHs-CH,OH
b. -

= Montre que la réaction est d’ordre 2: L
On constate a partir du tableau que le temps de d§m1-react10n
dépend de la concentration initiale Co, et est inversement
Proportionnelle a Co ; la réaction est donc d’ordre 2.

Constante de vitesse :

tl/g = -.1_. = k = 1
kCo l.‘l/z.(:o
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2.102mol.L-.. D'out : k = 5,6 1mol-1,,

Pour t1/2 = 8,9mn, Co = 80%de l'ester soit transformé ;

2) Temps quiil faut poglque
1 1 "kt = t= C_EQ

T . k

AN + Co = -2mo.L-1.
AN:a=80%=0,8;Co=2.10 : _
C=Co(l -a)=2.102(1-0,8) = 4.10-3mol.L1.

I vient alors que : t = 35,65mn.

«Mpn4

ice 6 : Cinétique d’une réaction d'ordre 2.
g?ze::nseidére l’équ'ftion d’une réaction d'ord{e 2_: A'+ B —_—> C_+ D.
On part d'un mélange équimolaire de AetBat=0: [A]o = [B]_o = Co.
1) Définis une réaction d'ordre 2 puis établis la loi de variation de la
concentration du réactif A. _
2) A linstant t; = 20mn, la concentration C; = 9,0.102mol.]1 ¢ 3
linstant t; = 30mn, la concentration est Cz = 8,7.10-2mol.]-I,
a. En déduis la constante de vitesse.
b. Calcule la concentration initiale Co.
. Quel est le temps de demi- réaction ?
d. Calcule la vitesse d’apparition de C & l'instant t, = 30mn.

Solution 6 :

1) Etablissement de la loi de transformation d’une réaction d’ordre 2 :
% —-:; = kt (voir exercice 3).

2) Déduction de la constante de vitesse :
A t1= 20mn = 120s, C; = 9.10-2mol.[-1 ;at2=30mn = 180s,
Cz2 =8,7.102mol.L1.

La loi de transformation & chacun de ces instants donne :

1 1
(2)-(1) : - L= kitz-t) 2 k=259 proy k= 6,38.10-*mol-!.L.s".
Gz ¢ t;-t4 .

a. Calcul de la concentration initiale:
I i ¢,
—— — = =
6o kui= Co 1-kt;C,

AN: Cp = 9,6.10-2mol.L-1,
b. Temps de demi réaction: t;, = %= 16,32.103s
0

¢. Vitesse d’apparition de C al'instant t, :
V=kC2 AN:V= 4,82.1045mol.s-1.

Exercice 7 :

e mole d’acide R-CO,H par une mole
primaire R’-CH,0H. On doge d’heure en h

on obtient les résultats suivants :
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i ) 1 (1)57 342 ?)37 2 2 6 7
acide) enmol 1 0,57 10,42 [ 0,37 ] 0,34 [ 0 33
I11 Ecris I'équation bilan. 510,33/0,33

g) Trace la courbe représentant g

L

fonction du temps quantité de matiére d'ester formé en
0 ;

Echelle : 2cm pour 0,1mol ; 2cm pour 1h.
4 a. Comment peut-on vite atteindre
b. Qu’appelle-t-on vitesse mo
instants t; et t2. Calcule-la
c. Que représente géométriqu
t ? Détermine graphiquem
linstant t = 2h et au début de 1a réaction a t=
qualitativement la vitesse de formation de I’este
d. Comment peut-on déplacer I'équilibre dans le s
I'ester ?
4) L'ester obtenu a pour formule brute C4H3gOs.
a. Quels sont les isomeéres possibles ? Nomme-les.

I'équilibre ?

entre les instants t;=1h et t2=3h.

r et pourquoi ?

yenne de formation de I'ester entre les

ement le} vitesse de formation a l'instant
ent la vitesse de formation de l'ester a
0. Comment évolue

ens de formation de

b. Par action de l'ammoniac sur I’acide R-CO2H, On obtient un
ca_rt?oxylat.e (}’ammonium qui par déshydratation conduit a une
espéce chimique A de formule C,HsON. Ecris les équations des

A,

Solution 7 :
no(RCOOH) = 1 mol, ng(R’COOH)= 1 mol.
1) Equation bilan de la réaction :
R—-COOH + R'—COOH - R - COOR' + H,0.
2) Tragons la courbe n(ester) = f{t) :
* Calculons d’abord les quantités d’ester formées :
R-COOH + R-CH;0H - R-COO-CH:-R’ + H,O

At=0  1lmol 1mol 0 0
At =0 1-x 1-x X X
Ngcide = 1 —x

(e = = Mser =1 Mot

t(h) 0]1 D 3 4 5 6 |7
niester) mol [0 | 0,43 | 0,58 | 0,63 ] 0,66 | 0,665 | 0,67 | 0,67
- Tracé de la courbe : Echelle : 2cm pour 1h ; 2cm pour 0,1mol.
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réactions et en déduis la formule développée de l'ester et le nom de



n(ester).mol
7{
a,
kY //
o2 /
(UN} s
E
x,
a0 50 60 7(!1(;')

3)
a.

1.0 20 3o

Pour vite atteindre ’équilibre :

- On peut augmenter la température du milieu ;
- On peut utiliser un catalyseur.

Vitesse moyenne de formation de l'ester :

- Définition : c’est le rapport de la variation de la quantité de
matiére de l'ester et la variation du temps. V,q;7 = ':;:?11= %'f.

- Calcul de la vitesse moyenne entre les dates t,= 1h et t; =3h:

(t2)-n(t 0,63-0,43
V(ty, tp) = HE = 288 (e, ) = 0, 1mol /h.

. Interprétation géométrique de la vitesse instantanée de formation de

I'ester :
Elle correspond au coefficient directeur (ou pente) de la tangente a
la courbe au point d’abscisses t.

- Deétermination graphique de la vitesse instantanée :
- Aladatet=0:

On trace la tangente a la courbe au point de la courbe
d’abgcisse t = 0. Cest l'origine du repére, O(g). Il nous faut Ul
del'mléme' point sur la droite pour calculer sa pente.

Soit A(ofs)- La pente de cette droite (OA) correspond a la Vitess®
de l'ester a la date t = Q.

oy 05-0
V(t=0) = Too - tana; =V(t = 0) = 0,5 mol/h.

NB : La vitesse a la date t = '
t=0 - ble.
- Aladatet=2ph: est la plus grande possl
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La tangente est tracée ay point B ¢
. o . e ’ . -
On choisit ensuite un autre point D ::rcg.lgfgi tci i‘?&s::ésese t = 2h.

B((2e) Do) D0 Ve = 2 < 8500
V(t = 2.) =8,5.10"2mol. h-1, 0
* Evolution qualitative de la vitesge instantanée :

On remarque que: V(t=0) > V(t= i o
cours du temps. (t=0) > V(t=2). La vitesse diminue au

=tana; =

Cette diminution de vitesse est due a la diminution des

concentrations des réactifs au c "
7 ours i
d. Déplacement de l'équilibre : de la réaction.

Pour déplacer ’équilibre dans le sens d , :
peut procéder de la facon suivante : e formation de l'ester, on

*  Soi ez g 3 :
alcggo?r; augmente la quantité de 1'un des réactifs (acide ou

* Soit on diminue la quantité de 1'un des produits formés (ester
ou eau).
4) L'ester : C4HsgOo.

a. Les isomeéres de l'ester et leurs noms :
HgC,—COO—CHj3;  Propancate de méthyle

HyC—COO—-CH;—-CH, éthanoate d‘éthy!é

H-COO-(CH3),—CH,; méthanoate de propyle

H—COO—(T‘,H--CHS méthanoate de méthyléthyle
CHj ou méthanoate d'isopropyle

b. Les équations bilan des réactions :

R- COZH + NH3 - R- COONHq. F

R - COONH, — H;0 + R — COONH; ;

* Formule développée de l'ester :

L’amide ayant deux carbones, on en déduire que :
- La chaine principale de lester comporte deux atomes de

carbones. '

- Son groupe alkyle (R) contient aussi deux carbone puisque
lester a quatre atomes de carbone au total.

La formule compatible avec ces informations est donc :

TR r
H—C—!:—O—?*——GIS——H &thanoate d'éthyle
) U

* Le nom du composé A
CH;-COONHj : Ethanamide.
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8:0On considére la sapo{'11ﬁcation de J’ethanlo‘ate de methy)e
Exercice v ation — bilan deé la réaction et nomm;:-lc S produits Obie,
1) Ecris I'equa solution contenant 0,01mol.l't d ethapc)ate de mm}““
2) On part dugg n - 50% de I’éthanoate sont saponifiés Ve
Au })out de 1aniloi ’de transformation de cette réaction sachap; qu
R Detzl,ﬂ:ldlz 9. En déduis la constante de vitesse. €lle
gzxtnsocalcul: dis quel est le temps de demi-réaction. vy, ta

réponse par calcul. | . | |
b. Combien de temps a-t-il fallu pour que J= de l'ester soit saponf; ;

c. Combien de temps faudra-t-il pour quil ne reste plus que -L de
' 100

I'ester initial non décomposé ?

Solution 8 : _
1) Equation bilan de la réaction :
CH;-COO-CH3z + OH -— CH3-COO- + CHj3-OH

Nom des produits obtenus : CH3-COO:- : ion éthanoate ;
CH3-OH : méthanol.

2)
- Loi de transformation :% - EIE = kt (Voir Exercice 3)

- Calcul de la constante de vitesse -
1 1

1 1
E - E; = kt —} k = ¢ tco |
AN: Co = 102mol.L!: = _ .
dissociation :  t 40mn = 2400s; coefficient de
a-= 500/0 = 0,5

C = CO' X a = -~
VEn.X ) @.Co. D'ot1 : C = Cy(1 - a) = 5.10-3mol.L'".
Ainsi * e = 5103 10-2
] T:m ko= S0 a ’050 =73 = 41,66.10 mol ! L.s .
LCH:EI:J; de Eiienu—réaction sans calcul :
PS de demi-réaction est par définition, le temps au oWl

duquel la moiti¢ (so;
é (s 0 ST N gag
Donc :t,, = 40m1(1 2“228 (;OS) de la concentration initiale disparal

Vérificatio
N par calc
1 ul du temps de demi-réaction :

N2 e = T = 240
0 '27.10"2 OS‘

a=_1
1“3 ST - rf;a = 0,99.102mol.L".
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AN : Co = 10°mol.L'1; C = 0,99.10-2mol 11 ; = ~mol-1.L.s-!
D'ou : t = 24,24s, ’ “

c. Temps au bout duquel il ne reste plus que .

T de l'ester initial non
décomposé :

1 1
c G k

1
AN: C=15.Co = 10-“mol.L-1.11 vient alors que : t = 237,6.103s.

Exercice 9 :

On se propose d'étudier la réaction de saponification d'un ester,

léthanoate 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=2,0.102mol /L.

1) Ecris I'¢quation bilan de la réaction et nomme les produits obtenus.

2) Par dosage acido-basique, On détermine la concentration de
I'hydroxyde de sodium restant 4 la date t.

a. Montre qu’on peut en déduire la concentration molaire de ’éthanol
[CH3CH,0H] & 1a méme date.

b. Calcule la concentration d’éthanol a la date t = 25min, sachant
que la concentration molaire des ions OH- est de 0,62.10-2mol/L.

3) En dosant de temps en temps les ions hydroxyde restant dans la
solution, on obtient ce tableau : |

t(min) 10 |20 [30 (40 [50 [60 |80 100

OH"] (10-2.mol/L) | 0,8 [ 0,67 | 0,57 [ 0,50 0,44 | 0,40 0,33 | 0,29
[CH; — CH,0H]

8. Compléte le tableau ci-dessus en calculant les concentrations
molaires de 1’éthanol.

b. Trace la courbe de variation de la concentration d’¢thanol en
fonction du temps. Echelle: lem pour 10min ; lem pour 10
Smol/L.

€. A quelle date la vitesse de formation de I’éthanol est-elle la plus
grande ?

d. A quelle date la concentration molaire de I’éthanol sera-t-elle de
0,5310-2mol/L ? .

4 Calcule Ia vitesse moyenne de I’éthanol entre les dates t,=20min et
t2=45min.

§) Définis la vitesse instantanée d’apparition de l’éthanol._ Détermine sa

Valeur aux dates t3=10min et t4 = 60min. Comment varie la vitesse au

cours du temps ? Justifie cette évolution.
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Solution 9 : V. =0 50L y Slegtan {Vz =0,50L
At=0, S(NaOH) | _ ' 10-2mot. 17 €2 =2,0.10 2,
1

i ilan de la réaction : _
* (E:guauggob'l—lacl:l‘ls + NaOH - CH3 — CO0~ + Na* + CZHSOH
3= . o
* Nom des produits formes : ‘ S
CH3;COONa : Ethanoate de sodium ; C2HsOH : Ethanol,

2 edui tration d’éthano] :

; trons qu’on peut déduire la concen :
" Mon Hac-c?oo—csz, NaOH —=- H3C—COONa  C,H;0OH

At=0 Co CO 0 0
=0 =, tvaom
2415 -

-2
a0 05 e = 10~2mol L 1,
Vi+V; 1

Donc : [C;H50H] = 1072 — [NaOH).
Cette formule nous permet de déduire la concentration d’alcoo],
connaissant celle de NaOH.
b. Calcul de [C;H50H] & 1a date t = 25 min :
[C2H50H] = 1072 — [NaOH)].
On sait qu’a cette date [NaOH] = [OH"] = 0,62. IO‘ZmOLL_'l.
On en déduit donc que:
[C;H50H] = 1072 — g, 62. 107%=3,8.10 3 molL-1

Avec Cj =

3)
a. Complétons le tableay en calculant la concentration molaire
d’éthanol
t(min) 10120 130 T40[50 [60 180 100
CzH50H](10 3 mol/1) | 2 3,3/4,35

9,0 16,0 | 6,771

b. Tracé de Ia courbe [¢

H:0H] = )
Echelle : 1cm pour 1z =T

Omin ; 1em pour 10-3mol/L.
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[C,HsOH10™ 3(moVl/L)
)

8.0
T.U'r
D
6.0
a3
5.0
40 Z
E "
,8
3.0
A
2.0
oy
1.0
0,54B
0 100 200 300 400 ol IS0iH A— e——
60.0 70.0 80.0 90.0 100.0 r(mln)

c. La vitesse de formation de 1’éthanol est plus grande au début de la
réaction, c’est-a-dire a la date t = 0.
4) Calcul de la vitesse moyenne de formation de I’éthanol entre les dates
t;1=20min et t;=45min :
D’aprés la courbe a t = 45min, on a C(C2Hs0H)=5,3. 1073mol. L1

e _J -3
V(ty, t;) = “‘:) f“‘) = (5'34:'3;';" = V(ty,t;) =8.10-5mol.L-1.mn-1.
27 ¢ -

5)
* Définition de la vitesse instantanée d’apparition de I'éthanol :
Clest la dérivée par rapport au temps de la concentration de

- _dn
Iéthanol. v,= o .

* Calcul de la vitesse a t3 = 10min : . o |
- Tracons la tangente a la courbe au point A d’abscisse t3= 10 min :

A(z.llg-?' ’

- Choisissons un deu .
cherchée correspond au coefficient dir

. 0 .
xiéme point B sur la droite : B(o,s.m--’-) :
-~ La vitesse ecteur de la droite

(A: B) .
V(ty) = =994  tana, =V(t3) = 15.105mol.L-1.mn"1.
10-0 o
* Calcul de la vitesse a ta= 60 min : D aabscisse te= 60

Tragons la droite tangente 4 la courbe au poin

. L[] 0
min : A(ﬁlfg-s) ; soit E(a,s.w"
- La vitesse a la date ts correspond au
pente) de la droite (D, E) :
=l v
V(ty) = -_-—-——-—-(6—2’::)';0 = tanay =V(ty) =

coefficient directeur (ou

3.6.10-5mol.L-1.mn".

105



1 . actjfs d]'
ue

Exercice 10 : . : o
On étudie la décomposition de l'eau oxygénée Hz02 dans yp bally

température constante. L'eau oxygénée se décompose ep eay
dioxygeéne.

— O + 2H20. . , o
i}{;oéate t = 0, la solution contient 0,01mol d’eau oxygénée ?t occupe yp
volume de 1L. Le volume de dioxyger_le obtenue et mesuré & pressiop
constante a donné les résultats suivants: Dans les conditiong %
'expérience, le volume molaire est 24L.

n §
et

t(min) 0|5 [10|15 [25 [35 S5 75

V(O2)encm3 |0 15|28 394 [57,671,6]190,4]101,2

1
]a. Trace la courbe qui représente la concentration de l’eau OXygénée
restant en fonction du temps [H;0,] = f(t).
Echelle : 1cm pour Smin et 1cm pour 10-3mol/L.
b. Quelle est la vitesse de disparition de I'eau oxygéné a t=18min ?

¢. Trouve la vitesse moyenne de disparition entre t;=10min et
t2=45min.

2) Détermine graphiquement le temps de demi-réaction.

Solution 10 :

no(H202)=0,01 mol, V = 1L, V,=24 L/mol.
1)

a. Tracé de la courbe [H20,] = f(¢) :
* Calculons d’abord les concentrations d'eau oxygénée :
2H0; ———= 0, + 2H,0

At=0 C,

0 0
reaction .2y ¥x 4

[H20;] = C, - 2x(1).

== 0 .
=0, <200 400

V(0z)
En remplagant (2) dans (1), on obtient : [H202] = Cp "{‘7.%:,2_"
Si on remplace leg constantes on g : [H,0,] = 1072 - EZZ'V(OZ)'

= Exemple de calcul :
A t=Smin, v(0,)=15,19-3 et
Donc [H,0,) = 8,75, 19-3

o5 2 -3,
[H,0;] = 1072 — 15.10
mol, L1,
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- Complétons le tableay en calculant [H,0.1.
(i 25 |35
H,0,1.10°mol/L | 10 [ 8,75 [7,66 [ 6,72 5.3 TR

Tracé de la courbe : Echelle : 1cm pour Smin et 1 ¢ pour 10~3mol/L
[Hzoz }10_. 3mOVL -

!

10.0

9

9.0

"3

8.0

7.0

61 o ..
6.0

-

5.0

L] h
q 30 100 150J8200 250 300 350 400 450 500 550 600 650 700
25.5

75.0((min)

b. Calcul de la vitesse de disparition de l’eau oxygénée (H20,) a la
date t =18 min :
* Tracons la droite tangente a la courbe au point A d’abscisse
t=18 min : A(}%);
* Choisissons un autre peint B sur cette droite B( )

0.
91) >
* La vitesse a cette date correspond au coefficient directeur (ou
pente) de cette droite : '
V(t = 18min) = 9'118__6‘;1=>V(t = 18min) = 0,17 mol/L.min.
¢. La vitesse moyenne de disparition entre les dates t;=10 min et
t2=45 min :
ok pourty = 10 min, C; = 7,66 mol/L
D'aprés la courbe : { pourt, = 45min,C, = 3,1 mol/L. °’

C2=C;  7.66-31
Vv ) FN
(t1,t2) to—t;  45-10

=2V(ty,t;) = 0,13 mol/L.min.

2)

Déterminons graphiquement le temps de demi-réaction (ty,):
C -3
Par définition, pour t = t12, [H202] = 7" = 5.10"°mol/L.

Reportons cette valeur sur l’axe des ordonnées et lisons le temps
correSPOHdant. On lit : tl/Z = 26 min.
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Exercice 11 :

Dans certain domaine de tempér
de l'éthanal s’écrit : CH3CHO = CH4 + CO.

En général, elle constitue une réaction tomplexe que l'on peut interpréter

par le mécanisme suivant :

CHsCHO — °*CHs+ «CHO (1)

«CH3; + CH3CHO — CH3COe + CHas (2);

CHa3CQe — «CHs + CO (3);

«CHO +CH3CHO — CH,COe* + CO + H2 (4) ;

«CHj + *CH3— C2He (5);

1) Explique ce qui distingue un
complexe.

ature et de pression, la décomposition

e réaction simple dune réaction

2)
aux qui interviennent dans le mécanisme ci-

a. Quels sont les radic

dessus ?
b. Distingue les différentes phases du
3) L’étape (1) peut étre de nature photochimique. Sachant que ’énergie

nécessaire a cette étape est de 318kJ.mol"!, montre que cette réaction
ne peut avoir Jieu que si le flux lumineux irradiant ’éthanol contient
des longueurs d’onde A S Amax; Amex €tant une valeur que l'on

mécanisme réactionnel.

calculera.
h=6,62. 10-34J.s ; c=3,0.108m.s! ; constante d’Avogadro :
NaA=6,02. 1023mol-l.

ne seule

qui s’effectue en u

Solution 11 :
s’effectue en plusieurs €tapes.

1) Une réaction simple €
étape, tandis qu’une rea

2 - .
) a. Les radicaux qui interviennent dans le mécams
«CHO ; CH3COe.

b. Les phases
_ Phase d'initiation - (1)
Phase de Pro . (2) 5 (3) 5(4)-

phase de rupture :
Calcul de 12 longueur cll1 o_nde -

a rupture de la liaison St €% 57 .
{Lz};meux est supérieure ou égale a I'énerglc

3,18.10% _ -19J.

st une réaction
ction complexe
me sont : «CHs;

t seulement si I’énergie E du flux

3)
de liaison E.

- 8
662107343107 _, A < 3,76.10-7m

h.C
At AS ~19
5.28.10 1 = 3,76- lO-Tm.

g=2zE=15% .
La valeur rna;dmme du flux lumineux est donc : p
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Exercice 12 :

La décompgsitic_:m de 'oxyde de méthyle : (CH3);0 — CHs + H, + CO.
C’est une réaction du 1ler ordre. La constance de vitesse est k = 4,5.10-4s"1

a 500"9. On introduit rapidement de {'oxyde dans une ampoule vide
portée & S00°C. La pression initiale est Py = 310atm.
a. Calcule la pression a t = 400s.

b. Calcule le temps de demi- réaction.
¢. Au bout de combien de temps 40% du produit initial se décompose ?

Solution 12 :
a. Calcul de la pression at = 400s : lnc—c" =k.t

D’aprés I’équation caractéristique des gaz parfaits, on a : PV = nRT
P=IRT=CRT = C=—.
' P Co TPy RT _ P
1 1 ° = -0 oy =2 =022 =209
Ainsi : Co 2 D ou .Cc e i
11 vient alors que : ln~C£ = ln%:'— =kt= ':f =

AN: Pp = 310atm ; k = 4,5.104s'! ; t = 400s.D’ou : P = 258,93atm.
b. Temps de demi-réaction :
tiyz = . AN : k = 4,5.107*s1, Donc : tij2 = 1540,33s.

c. Temps au bout duquel 40% du produit initial se décompose :

L - =1;.P
lnp k.t =1 klnp.

P = Po- x avec x = a.Po. D’ot1 : P = Po(1 - )
t=lmm—22_ =lip—
k' Py(l-a) k (1-a)

AN:k=4,5.1041;a=40%=0,4. Dot :t=1135,17 s.

Exercicel3 : Cinétique de la décomposition du chlorure de sulfuryle.

Le chlorure de sulfuryle SO:Cl2 se décompose en phase gazeuse a 320°C
suivant la réaction :S0,Clz & SO0z + Cla.

Afin d’étudier cette réaction, on introduit a la date t = O, une certaine
quantité de chlorure de sulfuryle dans un récipient de volume constant
maintenu a 320°C. La mesure de la pression P dans le récipient permet
de suivre I’évolution de la réaction. On obtient, a différentes dates t, les
valeurs suivantes :

t(s) [0 [ 100 [210 [250 [350 [380 [450

P(bar) | 0,51 ] 0,63 10,73 0,75[0,80[0,82[0,85

1) Trouve, en utilisant la loi des gaz parfaits une relation entre la

pression initiale Po et la concentration molaire Co? En déduis la
valeur de Co.

2) Soit a le coefficient de dissociation du chlorure de sulfuryle.

a. Exprime en fonction de Co et a, les concentrations molaires des
différents corps purs.

b. Exprime P en fonction de Py et @. En déduis 'expression de a.
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3) Détermine pour chacun des instants figurant dans le tableay leg
, concentrations molaires en dioxyde de so.ufre. |

Trace la courbe donnant les concentrations en SOz en fonction du
temps et détermine graphiquement la vitesse initiale de formation de

S0,.
Ecl:elles : 2cm pour 100s et 1em pour 10-3mol.]-1,

Données : constante des gaz parfaits : R = 8,31J.K-1mol-1.(1bar -
105Pa).

4)

Solution 13 : SO,Cl, = SOz + Cl,
1)
= Relation entre la pression initiale Poet Cop:
D’aprés I'équation caractéristique des gaz parfaits, on a: Py =
noRT
Po=3'RT = CoRT = P, = C4RT.

Valeur de Co:Py = CoRT = C, = -
AN:T=t+273=320+ 273 =593K ; Py = 0,51bar = 0,51.105Pa ;
R= 8,31J.K-1.mol!.D’o : Co =10,35mol.m-3 = 1,035.10-2mol.L1,
)
8. Concentrations molaires des différents corps en fonction de Cyet q.
SO:Cl; = SO, + Cl,

At=0 Co 0 0

b. Aléquilibre Cpx X X

a= % = Xx=a.Co. Doy : [SO2Cly) = Co(l - @) ;[SOq] = [Cl2] = @.Co

3) Expression de la pression totale P & I'équilibre en fonction de Poet a :

At=0 Po 0 0
Aléquilibre  py.x X X

P= PSO;C‘; + Psoz + Pclz-AVCCC! =;% = x= a.Po
Dbﬁ’P=P°"K+X+X=Po+x=Po+a.Po=> P=Po(l + a).
= Expression de ¢

P=Pyl+ @) =qg= 2

gl

[SO2) = @.Cy avec g = P _ 1.

Pg
t(s) 0 100 1210 [250 [350 400 450
P(bar) 0,51 10,63 [0,73 9,75/0,80 |0,82 [0.85
__F 0 1,235 (1,43 (1,47 [ 1,568 [ 1.607 1,666
Py
a 0 0,235 10,43 [ 0,47 | 0,568 | 0.607 0,666
SO:LIO"(moLL-l) 0 2,43 [4,45[/4,86(5,88 |6,28 6,89
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- EQUILIBRES CHIMIQUES -

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Estérification

1-1- Définition : . . .

Une réaction d’estérification est l'action d'un acide carboxylique sur yp

alcool.

R-COOH + R-OH = R-COO-R’ + H;0

Exemple : CH3-COOH +CHj3-CH2-OH=CH3-COO- CH,- CH3 + H,0

1-2- Etude expérimentale :

1-2-1- Montage : ' '
Dans un thermostat, mélangeons de I'acide et de I’alcool dans des
proportions équimolaires. A l'aide d'un dispositif convenable, on

effectue des prélévements dans des

Bt intervalles de temps réguliers pour
7 analyser la composition du contenu
fiole de la fiole. Enfin a Il'aide dun
: \:\ ¢ ®  thermomeétre, on suit 1'évolution de
\§ ( 7 la température.
acde ?x\ =
alcodl \ -
Prélévement
A

1-2-2- Propriétés (ou caractéristiques) :
Les réactions d’estérification sont des réactions lentes, limitées et

athermiques.
Courbe d’estérification -
fester
2 — — —
¥
o o

t
1-3- Facteurs de la vitesse : La vitesse d'estérification dépend de :
- la température : une élévation de température accélére la vitesse
d'estérification.

- des catalyseurs : les jons H- (milieu acide, H,SO,4 en géné al) augmente
la vitesse d'estérification. 2504 en general) augm
- de la composition du mélange initial : un excés de l'un des réactifs

(acide ou alcool), I'élimination de lun des produits (ester ou eau)
augmente la vitesse d'estérification

1-4- Facteur de la limite :

= Les alcools primaires s'estérifient Plus complétement que les
secondaires et ceux-ci Plus que les tertiaires.
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- Le nombre de moles d’esters formé & la limite augmente avec le
nombre de mole initiale des réactifs.

N.B : La température et les catalyseurs sont sans influ
V.5 ] . ence sur la
limite d’estérification.

Activité 2 : Hydrolyse :

2-1- Définition : L'’hydrolyse est 'action d'un ester sur 'eau.

R-COO-R’ + H:0 = R-COOH + R-OH

Exemple : CH3-COO-CH2-CH3z + H2O & CH3-COOH + CH3z-CH;-OH
2-2- Expérience : '

On mé}ange dans un thermostat de lester et de l'eau dans des
proportions équimolaires. L'expérience montre que I’hydrolyse d'un ester
est une réaction athermique, lente et limitée.

Courbe d’hydrolyse :

ester
1

2 — e —
3 >
o' t

Activité 3 : Notion d’équilibre :

Estérification et hydrolyse sont des réactions qui s'effectuent
simultanément dans les mémes conditions expérimentales, elles sont
dites réversibles. Quand la limite de la réaction est atteinte, on est dans
les deux cas (estérification et hydrolyse) en présence d'un mélange
réactionnel contenant de l'acide, de l'alcool, de lester et de l'eau. La
composition de ce mélange n'évolue plus au cours du temps: c'est
I’équilibre chimique. Cet équilibre est représenté par une double fleche.
Acide + alcool = ester + eau.

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 ;

- Iy a autant de phases solides qu'’il y a de solides différents ;

- Deux liquides miscibles constituent une seu‘le Phase ]

- Il y’a autant de phases liquides quily a de liquides non miscibles.

113



sne et hétérogéne : ’
v ﬁuig:}:nh:;;ﬁ: en équilibre ne comporte qu'une seule Phase,
IS

I’équilibre est dit homogéne et sera dit hétérogeéne quand il comporte

plusieurs phases.
e C%l:‘:;‘;:ﬁ: ;:onstituant d’un systeme tout corps pur participant 4
ce systeme.
4-4- Constituant indépendant :
- Définition : .
Le nombre de constituant indépendant d’'un systéme est le nombre
minimal C de corps purs pris en masse convenab%e quil est
possible de choisir pour réaliser intégralement ce systéme et tout
autre de méme espéce.
- Reégle : Le nombre de constituants indépendant est : C=N -1 o N
est le nombre de constituants.
Exemple : 3Fe + 4H,0 = FesOs + 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 état d'équilibre. Ce sont en
générale, 1{:1 température, la pression (= facteurs physiques) et les
concentrations molaires des constituants (= facteur chimique).

Activité 5 : Lois d’Action des Masses ou Lois de

.

S-1- Systéme homogéne : Guldberg et Nasge:
S-1-1- Enoncé 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].[B]p
~ Vitesse de la réaction dans lesens 2 :v, = kz.[C]c.[D]d
A T'équilibre V, = V,= ki.[A]a.[B]b = k2.[Cle.[D]d
= LRO1 _ ot = K
k2  [A[B]P c
Dou: K¢ = i ¢ Constant ‘équili
[A]“.[B]b € d equ]-hbre relative

concentrations molaires.

Kc ne dépend que de la température,
Enoncé de la loi: Dans un systéme chimique en  équilip .
température constante, il existe un rapport constant entre le , e, a
concentrations molaires des corps formés d'une p:‘lOdmt des
réagissant d’autres part, chacune des concentrations &t co corps

3 ant affecte
€Xposant €gal au nombre de mole des COIps qui participent a 1: f-g?sﬁg‘un
n,
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5-1-2- Enoncé relatif aux pressions partielles :

Soit la réaction d’équilibre suivante en phase gazeuse :
aA + BB = ¢cC + dD

On d'éﬁnit pour ce systéme, une cons.ante d’équilibre relative aux
presswnsdpartwlles notée Kp telle que :
s 4 C‘-P D . L ¥ 2 .
Kp = papg Constante d’équilibre relative aux pressions partielles.
Ou Pa, Ps, Pc et Pp représente respectivement les pressions partielles de
A, B,CetD.
Remarque : Relation entre Kc et Kp:
D’aprés 'équation caractéristique des gaz parfaits, on a :
P.V = n.R.T ou P est la pression ; V le volume, T la température absolue
et R la constante des gaz parfaits.
T=t+ 273 ou t est la température en °C.

PV=nRT P=JRT = P=CRT. D'ou: C ==
i 1 ° =&- :f..q.~ =rc , =F .
Ainsi : [A] = 25 [B] R.r’[C]_ECFP’ [D]-R—;.
¢ PecPp\d

1l vient alo . _ ko _ Gr)lGr)

rs que : Kc (AR [B]P (%)u‘(%)b

c d ' '
= Kc= ‘;—C——’}F (RT)e+b-C+d=  Kc=Kp(RT)e*b-C*a

A B
Remargue : Sia +b=c+d alors Kc = K
Exemple :H; + Clo= 2HCI
a=1;b=1;c=2etd=0.D’oﬁa+b=C+d=2 = Kc=Kp

5.2- Systéme hétérogene :
Pour un systéme hétérogeéne, la loi d’action des masses peut s’écrire en
ne faisant intervenir que la phase gazeuse sans s’occuper des phases
solides et liquides. 4

; P
Exemple : 3Fe + 4H0 = FesOs + 4H; 4 800°C : Kp = 12l

(PH20)4 '

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 systeéme.
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 = louk=2

_  fer Cas: Exemple 1: No(g) + 3Ha(g) = 2NH3(g)

2mol + 3mol  2mol

4mol de gaz 2mol de gaz
1l y a variation du nombre de moles de gaz, donc k = 2.
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2 - = 1. . .

o N:. i:s'l 5 E ;t-‘pl = 3 : le systeme est trivariant.
e Z?Cacos(s) = CaO(s). + COa2(g)
Exemple 2 : 5 b

n___-_,-—l——"'

Omol‘*&egaz 1mol de gaz 5
= - C=N-1=3-1=2et@=05. . .

\I;'t_)flc't/i 2¢+?503 = 1 : le systéme est monovariant ou univariant.

- :E le:2HI(g) = Ia(g) + Ha(g).
SesSaR S 2mol imol + 1mol
2mol de gaz 2mol de gaz . _
Il 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 ¢=1.
D'ou: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 systéme en équilibre stable, une variation trés petite d'un

facteur d’¢quilibre entraine une transformation qui, si elle était
seule produirait une variation de sens contraire du facteur
considéreé.

= Un systéme en équilibre réagit en s'opposant a toute perturbation.
7-2- Influence de la température : Loi de Vant’Hoff,

A pression constante, une €lévation de température déplace

I'équilibre dans le sens endothermique (Qui absorbe de la

chaleur),une diminution de température déplace 'équilibre dans le

sens exothermique (qui dégage de 1a chaleur).

Exemple :

1
2H20(L) + Q r; 2Ha(g) + Oy(g)

dans le sens 2
N.B : Pour les équilibres atherm

iques 3% :
la température est sans inﬂuence.q (eStenﬁcauOn et hydrolyse),
Influence de la pression : Loj de Le Chatelje
A température constante, une N
I'équilibre dans le sens d'une diminut;
gaz et inversement, Htion du no
Exemple :

7-3-

1
Na(g) + 3Ha(g) = 2NHj(g)
2

116



- Un.e augmentati.on de Prefssion déplace ’équilibre dans le sens 1
qui CO‘.I‘.‘I‘C.SPOI:Id a une diminution du nombre de moles de gaz ;
- Une diminution de pression déplace I'équ ’

. ilibre dans 1 :
correspond & une augmentation du nomb e sens 2 qui

. - re de moles de gaz.
Remarque : Lorsque la réaction se fait sans variation clgu nombre

de moles gazeuses, alors la , ,
o 212 ’ pression n'est pa
d’équilibre. pas un facteur

Exemple :

3Fe(s) + 4H20(g) - = FesOqfs) + 4Hz(g) a800°C
Il n'y a pas de variation du nombre de moles gazeuses, la pression
est donc sans influence sur cet équilibre. :

7-4- Influence de la concentration molaire :

Pour un systéme chimique en équilibre, une augmentation de la
concentration de I'un des constituants déplace I'équilibre dans le
sens de la consommation de ce constituant, et une diminution de

la concentration dun constituant déplace I'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 I'équilibre
dans le sens 1 qui correspond a 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 'acide.

Une diminution de la concentration de l’ester déplace l'équilibre
dans le sens 1 qui correspond & la formation de l'ester.

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -
Exercice 1 :

L’acétate d'isoamyle est un ester a odeur de banane. Il est utilisé pour
aromatiser certains sirops. On peut le préparer par action de l'acide

acétique de masse volumique 1,05.103g/L sur le 3-méthylbutane-1-ol de
masse volumique 0,81.103g/L.

1) Ecris I'équation bilan de la réaction et nomme I’ester formé.
2) On mélange a l'instant initial, 57,2mL d’acide et 109m.L d’alcopl.
a. Calcule les nombres de moles d’alcool et d’acide a I'instant initial.
b. Sachant qu’a I'’équilibre % 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.
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place 'équilibre ?

. el sens se dé ) "
a. Dans qu de matiére d’acétate d'isoamyle forme.

b. En déduis la quantité

Solution 1 : :
p(acide) =1,05.103g/L ; p(alcool) = 0,81.103g/L.

1) Equation bilan de la réaction : P
3 |
HaC—COOH -+ HSC_CH_CHz-CHZOH# H3C""'COO—CH2'CH2-CH'CH3 + Hzo
(A) CHy (B) (D)
Nom de l'ester formé : éthanoate de 3-méthylbutyle.
2) V(A)=57,2mL = 57,2.1073L ; V(B) =109mL = 109.1073L.
a. Les quantités initiales d’alcool et d’acide :

m
n=—
_ M=n= %.
P=v
. _ pA)V() _ 1,05107357,2.1073
AN:n(A) = N - = = ny(4) = 1mol.
= P(B).V(B) _ 08.10-%109.10-3
n(B) nE = ss = ny(B) = 1mol.

b. Déterminons la composition du mélange & I’équilibre si x = zno (4):
3 .
acide <  alcool ]
2"—-2——2. ester 4 eau

at=0 1 mol 1 mol 0 5

atquelconque 1-x 1-x
X X

A Téquili =E =2
e # 370 (4) = 3mol, donc 1a composition du mélange

est - ’
_ . 2 1
n{A) = n(B) = 1~ = Zmol;;n(D) = n(eau)= §mol :

c. Calcul de la constante d’éauy:l:
[ester][eau) e d’équilibre Ke:

c= Factdeliatzonl} En remplacant Jeg con

: . centrati
exprcs'itczzr) n(fatu) simplifiant  |eg volum "Hans par Jeur
= : €S, on  obtient :

- n(acide)n(alcool)’
22

AN : K, =ﬁ = K¢ = 4 (sans unite),

33
3) On verse V(A) = 57,2mL =
’ ) n A =
a. Sens'de déplacement de l'équilil(ar)e .lmol,
:r :il:;outant une mol d’acide au mélange, o
par laugmentation de la quantité, donc lé 2 perturbe l'équilibre
se rééquilibrer en se déplagant dansg Je SenBSgStéme va chercher a

quantité d’acide, c’est dire dans le sens 1, BiR diminution de la
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p. Déduisons la quantité d’ester formé :

acide -4 alcool !
i? ester 4 eau
équilibre 1 _l_m0| 3 2 2
3 3 - 5 3
(+1mol) 2
equilibre 2 — - x il = <
: 3 3 SEm g
Exprimons Kc a partir gle la composition de ’équilibre 2 :
__ [ester]eau] G-x)?
K¢ = it

~ [acidel[alcool] B (?i'x)(%—x) = 4,

La transformation donne 'équation suivante : 3x% —12x +2 = 0.
La résolution donne : x; = 3,88moletx; = 0,11mol. ’
Nous retiendrons x; = 0,11 mol (car 0,11 2=

3-

D'out n(ester) = = + 0,11 = 0,78mol.

Exercice 2 :

1) Partant dun mélange équimolaire d’acide éthanoique et d’éthanol, on

constate qu’a l'équilibre, -23; du nombre initial (no) de moles d’éthanol
ont réagi. Ecris léquation bilan de la réaction d’estérification et
calcule la constante d’é¢quilibre Kc.

2) Au cours dune deuxieme expérience, on introduit dans un
thermostat, réglé a la méme température que précédemment, un
meélange contenant 60g d’acide éthanoique, 238 d’éthanol, 36g d’eau
et x g d’ester.

Quelle doit étre la valeur de x pour que le systéme n’évolue pas, sur
le plan chimique ? )

3) Dans le mélange précédent toujours 4 la méme temperature, on
ajoute 60g d’acide éthanoique.

a. Dans quel sens est déplacé 'équilibre ?
b. Quelle est la compo sition molaire a I’équilibre.

Solution 2 :
1) '
- Equation bilan de la réaction -

1
H.C—COO—C,Hs + Hy0
HsC—COOH + C,HsOH a-? 3 2Ms 2

0
At=0 No no 0
X
At{0 N - X g - X X
2 2 2
A réquilibre no- _g.-no n- 310 5o 2o



‘équilibre Kc :
- ule de la constante d’équ |
Calf [esterlleau] g remplagant les concentrations par leyr

. _e[:;;zﬂ[mﬂ simplifiant les  volumes, on obtient :
expr

_n(ester).n(eau) '
€ ™ n(acide)n(alcool)

Z 2
=Np.zNp
AN : K¢ = ;n:_i_no
2) Calcule de xapoilr que le systéme soit en équilibre chimique :

m(acide) = 60g, m(alcool) =23g, m(H,0)=36g, m(ester) = x g.

Calculons d’abord les quantités de magiére des différentes espéces :
2

=#Kc=4.

60 _ 23 _ .
n(acide) = % = & = 1mol;n(alcool) = = = 0,5mol ;
36 . o )
n(eau) = 18 = 2mol ;n(ester) = + m:)l :
22 X
. — _8_?... ""-2
Exprimons maintenant Kc : {Kc 1.05 = -15%—5 =4

Kc =4
La résolution donne : m(ester) = x = 88g.
3) 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, l’équilibre se déplace
dans le sens de la disparition de lacide, c’est-a-dire le sens (1),

b. La composition dy mélange a la nouvelle €quilibre :
Equation bilan :

1
HsC-COOH +  ¢,H.0H =5== HyC-CO0—C_H, 4 H,0

Equilibre 1 1 (+1) 0,5 2 1
Equilibre 2 2-x 0,5-x 2 +x 1+ x
Donnons I'expression de K¢ 4 partir de I’équilibre (2) »

_ @+n+n) 2 B
= ______(z—x)(o.s—x) =4=3x% -7y + & =),
La  résolution  donne a=ps et {x 1 =0,33mol

X2 = 6mol ;
Xz estdonc incompatible.Donc - X =0,33mpo] . > 0,5mol

n(acide) = 7 _ X=1,67mol
D’oti la nouvelle composition est - n(qlcool) “05-x=< 0. 17mor

niester) =2 4 , _ 2,33moy -

n(eau) = 1 4 = 1,33moy

Exercice 3 : Etude d'une réaction d’équilibre chimique,
Soit I'équilibre en phase gazeuse :

PCls= PCly + Cl,
2
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5 300°C, la constante d’¢quilibre relative aux
11,5atm. La pression initiale de PCls est Py =

1)
2)

3)

4)

5)

pressions partielles est Kp =
: 10atm.
Calcule la variance de ce systéme.

Calcule la constante d’¢quilibre relativ :
Kc. On donne R = 0,082 L-atm.mol‘l_xﬁ le.lux concentrations molaires

Calcule les pressions partielles des diffé
0 % ere t > 4 L b ~
300°C. Quelle est la pression totale P a l'équ']ﬁ):e %az a l'équilibre a

Soit a le coefficient de di iati
e dissociation tel que @ = — avec no le nombre

total de moles au départ. Exprime Kp en f o
pression totale P & I'équilibre. ’ erietion \e i et Co la

Calcule a.

6) Quelles seront les valeurs des pressions partielles a l'équilibre si le

volume du mélange réactionnel est multiplié par 10 ?

Solution 3 :
1) Calcul de la variance du systeme :

2) Calcul de la constante d’équilibre re

1
PCls(g) = PCli(g) + Clz(g)
2
k=2
V=C+k-¢@avec|gp=1 .Dou:V=3

C=N-1=3-1=2

lative aux concentrations
molaires :

Kc = Kp.(RT)2" avec An = 1-(1+1) = -1. Donc : Kc = L

AN : Kp= 11,5atm ;R = 0,082 L.atm.mol L. K1
T=t+ 273 =300+273 = E7AK Dol : Be = 0,24.

3) Pressions partielles des difféerents gaz a 'équilibre :

PCls = PCl; + Cl

At=0: Po 0 0
Réaction : -X s X
A l'équilibre :  Po-X X X
Pci,.P 2
_ PepPrai; _ X -
d Ppc(s 10-x 1 1 ,5

= x2=11,5(10-%x) = X*= 6,4atm
Ainsi : Ppgg = 10 - x = 3,6atm ; Pci, = Ppci,= X = 6,4atm.
- Pression totale :
P = Ppey, + P, + Prais=30 %27 6,4 = 16,4atm.
Donc : P = 16,4atm.

4) Expression de Kp en fonction deaetP:

PCls= PClz + Cl2
At=0: no 0 0
Réaction : -x X X
A ’équilibre : no-x X X



a=== x=ano

" - +a)
3 . =n-X+X+X=No+X= 1t no(l
Nombre total de moles : nt = no-X »

b = ng_ " :
La pression partielle d'un gaz g est telle que : Pg gl
a I’équilibre ;
n, est le nombre de mole du gaz g a quiLiDre .
nf le nombre total de moles gazeuses a I'équilibre ;

et P la pression totale & I’équilibre.

x.P angP aP _n(1-a)p _ (1-a)P

Ansi : Per, = Ppor,= e no(i+a) T Tra’ Preis= no(1+a) 1+a
P
_ sz.Ppc(: _ (__;E)Z Kp = a.P
s Ppag,  (=9)F P 1t

1+a

5) Calcul de a:

2 f K
KP={_—:';’=3€(2(P+KP)=KP=>Q= ;;;TP-“
AN:Kp=11,5;P=16,4atm.D'oui : = 0,64.

6) Nouvelles valeurs des pressions partielles si le volume est multiplié

par 10 :
p{’gri’:l{z;:r = PV=PV = P':ﬂ:ﬂ: P

vVio1ov 10

a pression est inversement proportionnelle au volume, donc si le

volume est multiplié par 10, la pression serait divisée par 10.
PCls = PCls + (I,
At=0: 0,36atm 0,64 0,64
Réaction : -X X X
A l’éC}DuiHbre - 0,36-x 0,64+x 0,64+x
P 2

Kem o= Q0 115 = x4 12,78x - 3,73 = 0
A=1484 et x = 0.3
D’ou les nouvelles pressions partielles :

Pq, = Ppc,3= 0,64 +0,3 = 0,94atm; Ppc]5= 0,36 -0,3 = 0,06atm.
Exercice 4 :

1

On considére la dissociation de l'acide iodhydrique (HI) : 2HI = I + H,

2 .
Sachant qu’on est parti de 2mol de HJ et qu’a I’équilibre 25%
sont dissocié, on demande :
1) La composition du mélange a l'équilibre.
2) Calcul K. et K,.
3) Que se passe-t-il si on introduit dans le mélange 2mol d’h .

Quel est alors le degré de dissociation de l'acide ? Ydrogéne ?

de l'acide se
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Solution 4 :
1) La composition du mélange & I'équilibre:
2HI = 1, . Ha.

At=0: ny=2mol 0 0
Réaction : -2x X x

A l'équilibre :  2.2x x x
a=Z= x=D. U5 4,0

D'oti la composition du mélange :
nm=2—2x=2-2.0,25=1,5mo] JI2 = Nz = X = 0,25mol.

2) CalculdeKceth:
Defag:ongénérale.pouruneréacﬁondutype:na+mB=pC+qD
On a: Kc = Kp.(RT)A"= Kp. (RT)inmi - tpg)
Danslccasiciprésent,ona:n=2;m--O;p
Donc:n+m=p+q=2;d'of1:Kc=K,,

. K= [12)[H2] =" _:"":&a“' e
Or: Kc avecC=-= K¢ 'é;?i" Tn‘;;’x

AN :nm=1,5mol; n;, = nyp = 0,25mol.D'ou : Kc = 0,027 (sans unité).
3)

=letqg=1.

- Si on introduit dans Je mélange 2moles dhydrogéne, sa
concentration augmente. L'équilibre sera donc déplacé dans le
sens 2 qui tend & diminuer la concentration de I'hydrogene.

= Degré de dissociation :

2H] — Iz + H,.
At=0: np=15mol 0,25 0,25+2 =2,25mol

Réaction : -2x X X
A I'équilibre : 2-2x X X
Ke = S20020 - 0,027 = 0,9%1-2,66x+0,5=0
On obtient : VA = 229 ; x; = 0,20 et x; = 2,75 > 0,25
incompatible.
Dot : x = x; = 0,20.
Pour calculer le coefficient de dissociation de I'acide iodhydrique, il
faut considérer les deux étapes de la réaction :
2HI = Iz + Ha.
ler départ (t=0):  2mol 0 0
ler équilibre : 1,5 0,25 0,25
0,25 0,25+2 =225

2¢me départ : 1.5
Nouvel équilibre :  1,5+2x=1,9 0,25-x 2.25.-1! :
A lissu de ces deux étapes le nombre de moles de HI dissociées

est:x=2-19=0,1mol. "
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Exercice 5 : _ )

On introduit dans un récipient vide de volumelﬁLllmmntenu a 627°C,

2moles d’acide iodhydrique. R=0,0_82 L.atm.mol™". K

L’acide se dissocie suivant la réaction : 2Hlg += 'H2(g] % 12@. )

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 ; ng(HI) =2 mol ; R=0,082 L.atm.mol L. K1
P(Hz) + P(I2) = 6,15 atm.

1)
* Détermination de la pression totale a I’équilibre :

2 Hl(g) —_— HZ(g) + I (9)
At=0 PO 0 0

At>0 Po-2.Xx X X
Piotate = Po — 2X + X + X = Pyyeqpe = Py = nOR—‘;I.
AN : Piotale = 24, 6atm.
Remarque : C’est un €équilibre chimique en phase gazeuse dans
‘lequel la somme des coefficients steechiométriques des réactifs est
égale a la somme des coefficients steechiométriques des produits.
Dans un tel équilib.re, la pression totale ne varie pas, elle est égale a
la pression totale initiale. Il en est de méme pour la quantité de
matiére totale.
* Détermination du coefficient de dissociauon u ;
D’aprés ’équation bilan de la réaction, la valeur dissociée est 2x
Donc: a = = ; {P(HZ) L Gaim = = |
Po’ (P(Hy) =P(;) =x 2x = 6,15 atm.
AN : @ =322 = a = 0,25 soit 25%.
2) }C(lel:cul de la constante d'équilibre relative aux pressions partielles
Kp = ————PEL’(Z;':;;Z) avec : P(Hy) = P(I3) = -6-'21—5 et
P(HI) = Py — 2x = 18,45 atm.AN : K}, = 2,78.10"2 (sans unite)

Exercice 6 :
Soit la réaction N2O4 2 2NO: en phase gazeuse.

A 27°C et sous une pression totale de lbar, il y a en présence g
I’équilibre 0,80moles de N2O4 et 0,40moles de NOs,. vt
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1) Quelles sont les pressions :

i & partiell
2) Quel doit étre le volume total du rzzii‘iaeii(?; et de NO; & I'équilibre ?
3)

uelles sont les concentrati
- - . a i
T Hithie 2 tions molaires de N;Os et NOz; a

4) Quelles sont les valeurs de
X : S c v~ [Tl
cette réaction a 27°C. onstantes d'équilibres Kc et Kp pour

Solution 6 :
T= 27°C=300K;PT=1bar=1 . _
R = 0,082 L.atm.mol™ . K™, atm, n(N204) = 0,80 mol, n(NOy) = 0,40 mol,

1) Les pressions partielles de N2O4 et NO2 & l'équilibre :

P(NOz) _ Pz PT.n
TNOD P(NO;) = 222,

La quantité de matiere totale : nt= n(N204) +
s T n(NO2)= 1 :
AN : P(NOy) = 0,33atm. (NG + ENGH= .2 10

De méme : P(N204) = f'-’—'%‘:-&l.AN . P(N,04) = 0,67atm.
2) Le volume du récipient:
Equation caractéristique des gaz parfaits : Pr.V = np.RT=V= ﬂ;ﬂ.
AN : V = 29,52L. '
3) Les concentrations molaires de N2O4 et NOz2 & I’équilibre :

__ n(Nz04) _ 080 3 =
[N204) = ——5—‘— Tl [N,04] = 2,71.10 2mol.L71.

_ n(NOz) _ 040 _ _2 1
INO ) =" =252 [NOZ) = 1,35.107*mol.L™".

4) Lavaleur de la constante d’équilibre relative aux concentrations Kc

_ INOsT? = -3 -1
Ko =thoan = Kc= 6,72.10 3mol. L.

* La valeur de la constante d’équilibre relative aux pressions
partielles Kp:
Kp= K (RT)* ' =Kp= Kc(RT).AN : Kp = 0,165atm.

Exercice 7 oo

Soit 1'équilibre suivant en phas€ g?zeuse . NpOs = 2NO2

1) Calcule la variance de c€ systéme. N .
Quels facteurs de léquilibre peut- on choisir pour définir €€
systéme ? ' )

2) gxprime en fonction de la pression totale P et du degré de
dissociation a, la constante d’équilibre K, relative aux pressions

artielles. Précise l'unité. . B -
3) I‘;‘u'-ﬁlchen.ntsqu'a 27°C, sous une pression p = latm, Kp = 0,17 (umte ?),
fficient de dissociation @

4) %11:;1111:, lepz?; 1ce systéme, la relation entre K, et la constante

d’équilibre relative aux conccntrations molaires Kc. Calcule Kc &

27T°C.R= 0,082L.atrn.mol-1.K-1.
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5) Sous quelle pression aurait-on un degré de dissociation de 0,6 ? (t =

27°¢).

Solution 7 :
N2Os(g) = 2NOa(g)
1) Calcul dela variance du systéme :
k=2 Dot : V =2
V=C+k-¢avec|@p=1 .Dou:
C=N-1=2-1=1 défini cvste
Les facteurs de l'équilibre qu'il faut choisir pour éfinir ce systéme
sont la température et la pression.
2) Expression de Kp en fonction de Pet a:
N2Os(g) = 2NO2(g)
0

At=0: Nno
Réaction: -x 2x
A Téquilibre : ne-x 2x
A== = x=ang
no

Nombre total de moles : ny =no- X + 2Xx =np + X = n; = no(l+a)
nyo, P 2xP 2angP  2aP
Ainsi : Pyno, = 2 = = — =

ne  n ng(l+a) 1+a
Py = "PN2o, P no(1-a)p _ (1-@)P
N20s~ ", no(l+a)  1+a
(Pnoy)* _ GEo) 4P 1+a 40P
KP = 2. = _l+a =

= = G = Kp=
PNg0, TilT_ﬂf' (1+a)?" (1-a)P P

Unité de Kp: Kp est ici proportionnelle a P, elle a donc méme unité
que P (atm).

3) t=27°C;P=latm. Donc Kp=0,17 atm.
- Degré de dissociation a :

1-a?

KP--‘hz P=¢ Ke(l-a?)=4a?.P=q=
4) Relation entre K¢ et Kp

= [NOa)? ey
Kc (V;04] 2VEC C=-Dot:[NO;] =

4P+K AN:a=0,20.

RT 2 €t [N20 &=

NOZ 2
Il vient alors que : Kc = : "To) = (Pm’z)2 = & (---"12‘-)—.(RT)~1
nr Na04 PN204
(Pno,)? - K
OO L
OrKp= it D'ou : K¢ -

- Calculde Kcat=27°C:

Ke=X2 AN:T=t+273= 27+273=3OO°K;R=0,082;Kp=.017
Donc Kc = 6,91.10%mol. L1, o
5) Pression pour @ = 0,6 :

4a’.p Kp(1-a?)
= = = e
Kp 1-a? P 4q?

AN:a=0,6;Kp=0,17.D'ou: P =0,07atm.
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Exercice 8 :

On consideére Véquilibre chimique suivant : N,O _l.. 2NO)
’ aig = 2N

A une temper: - - 2
1) perature T, = 27°C et sous une pression constante, o1

T S—— '
?:i;xr:l]:;rggg‘l’md(ie N.O.4 dans une enceinte de volume V = 14.76L. A
Dermisic i’ s moles de NyO. ont ¢té dissociées.
%.. C;z:{lel?: a C?H‘lpOSLt}?ﬂ du m(-lgngv a l'équilibre.
' le la constante d’équilibre K¢ a la tempcérature T,
c. (311 designe par a le coefficient de dissociation de N, O,
Calcule a; a la température T,. L
2) La.te.mperature et le volume sont maintenus constants. Au systeni
préecedent a I'équilibre, on ajoute 0,1mol de NO ..
a. Dans quel sens évolue le svsteme ? Justifie.
b. Détermine la nouvelle composition du mclange lorsque e nouvel
état d’équilibre est atteint.
3) Le volume de l'enceinte est toujours le meme. A lo temperature
=35“C. la nouvelle constante d'équilibre est Ke, = 9.5.10
a. Calcule dans ce cas la valeur du coefficient de dissociatonda;
b. Dis en le justiffant s1 la reaction de dissociation e N st
endothermique ou exothermique.
4) Dans quel sens 'équilibre du systéeme précedent evolue st
a. On diminue la temperature a pression constante.
b. On augmente la pression a température constante.

1

Solution 8 :
1‘ . - y - .
a. Composiuon du meélange a 'équlibre
| i
N2OQay = .?.Nk)_l,_
>

At=0" 0,5mol €
. N P
Reacuon - -X .:.\
A l'equilibre 05-x 2x s
Cocfficient de dissociation @ @; = 2070 = (.2,
o, - L = W= (@ Ne < U..-_)..U..C) = U.lmol_

D 'rm“lba compuosition du mélange a 1'(.-:;111111)11: :

ni{N,0:) (35-NXF U.ﬁrﬂ-_U\l = (). 4mol.

nINOj = 2X = 20 k= U..Z‘x'm)l: | I -
p. Calcul de la constante d'équilibre N G temperatare b

i Ve = ll\”.' - , _ —_ ‘ \
e - N(,.,'Il '(I\rt..(‘ C = E. —4 ‘\\. = ——— ) .,X :\ : 1\\ S 1l) ,'lﬂ‘ L
s .Nlu-i} v ll\._.u‘l
c. Calcul de a @ li temperature T
. < _ . ‘ | ) ‘j
@ = — Aver X = 0,Imol. et Do = 0.5mok. Dot @y = 0,2

ny
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2)

3)

4)

a.

' ' : i i 0.lmol de NGO oy
caras la loi de modération, Iadd_luOl? de O de A
mélange en ¢quilibre deplace c¢ € le sens (.2
CO;1S«Jtnmai1011 de NO, c'est-a-dire dans ic s ME
Naouvelle mmpositien du mcl‘ange
| NJ()J;Q.‘, = EN( ).!i}ﬁ!
-
Nouwveau départ . 0.4 l())...:*()_.l}mul
Réuction X . -2X oy
A l'¢quitibre 0,4 +x 0,3-2x S |
: al - constante la valeur de
Puisque la température est mantente (unmeu, | ..-l. !
constante d’équilibre restera la meme, done on peut conre
_— .‘U.j-'.’:t.',-"

1N T emme— ———

6710 = 4x" - 1.3x+ 0,05 = U
Viotix;

La réesoluuon de cette equation donne X5 = 0,04mol ot X
La solution qui convient est X' = X1 = 0,04 ¢ar X' -
(mombre de mole intal de NO, et 2x°,=0,50>0.3) = x'=x
-La nouvelle composition du meélange est donc
nN.0) =04+ x=04+ 0,04 = 0,49mol.
n{NO,) =0,3-2x=0,3-0,08 = 0.22mol.

{J )it
. oS ® i

Vateur de a. @ la temperature To
Expression de ke en tonction de a; :
K{,‘_) = :.l:“.'i‘ = {Zl“:‘: xr

CAVEC T @y F - = = wun
'llr\.:r;_‘.\‘ Vv Hlﬁ“,\'” ' : L2 n; : X ‘Iin

[)701‘1 '.‘K:-J = \,L’.(lp_;to}" = 4“:2',1”

Ving-weng)  Vil-ay) ]
Avec Koo = 95104 g = 0,3mal Vo= 14,70l
On obtient : «@,* + 0,07a2 - 0.07 = 0

L resolition de cette ¢quation donpe O =00 et
mmpossible. |

Lot a2 = 0,23,

b, Unal:>1 et a>an:

a. Diapres la lor de modération une

- Lclevation de tempeérature est suivie dune wugmentauon
coefficient de  dissociation q de NO, (5'“51-41-‘(1‘in- : 1w du

chimique s'est déplacé dans le sens (1. - .

Diautre purt et dapres la loi de

temperatnre,

cyuthbre

! moderation

eoune clevanon de. g femperaryy e
constaniic favornse Ja reacuon endothermique, | '
NoO L est done cndotherimque. | h

1"“‘.;!{1\‘\' G Y |
[t P2 NS0

QNS -("‘.:,:l_it)ii tie

= aerat diminution la temny
pression constante lavorise la réaction dans |¢ '
exothermique

Y Ly oy
3-“ Yaiiirg

Sens 1245 qui

g
i
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p. D'apres la loi de modération, une augmentation de la pression a

température constante déplace 1'€quilibre chimique dans le sens
(2) qui correspond a la diminution du nombre de moles de gaz.

Exercice 9 :

La constante d’équilibre de la réaction : CO + HoO = CO; + Hz est 0,63 &
986°C. On place dans un récipient a cette température un mélange de

1mole de vapeur d'eau et 3moles d'oxyde de 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'équilibre ?

3) Quelle est la pression partielle de chacun des gaz dans le mélange a
I’équilibre ?

Solution 9 :
1) Pression totale P a I’équilibre :

CO 3 H-.0 2 CO2 ; H2
At=0: 3mol 1mol 0 0
Réaction : -X -X p 3 X
A Téquilibre : 3-x 1-x X X
Les pressions partielles sont telles que :
P(CO) _ P(H0) _ P(CO) _ P(Hy) _Po _ P
n(C0) n(H,0) n(C0;) n(Hz) mny np
Ou: Po est la pression totale initiale et P la pression totale a
I’équilibre ; ’
no est le nombre total de mole a l'instantt =0 ;
n le nombre de mole total a I'’équilibre.
59. — i = P= M
g nr Mo
AN :no=3+ 1=4mol et nr = 3-x+1-x+x+x = 4mol.
no=nr = P =Po=2atm.
Nombre de mole d’hydrogeéne a I’équilibre :
La somme des coefficients steechiométriques des réactif étant égale a
celle des produits, on a : K¢ = ISP =0,63.
[H)[COz) _ ¥ LA
Ke = [H,01[C0] (3-x(1-x) = Goi-n 0,63
= 0,37x2+2,52x-1,89=0
A= (1,51)2.D'00 : X1 = =2 = 0,67
2-1‘—2(]-63;;ﬂ = -7,48 < 0 incompatible ;

Donc : x = x1 = 0,67 et ny2 = x = 0,67mol.

2}

et X2 =

3) Pression partielle de chacun des gaz a I’équilibre :
P(C0) = 2E2E - 80P by o) = BH0P_ (-0)p
nr n

ny T nr
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- ﬂ(COz).P= ﬂ = P H
P(Hy) = "(f:)"o— i—':-’-. P(COg) = . my (Ha)
AN:P=2atm;x=0,67; _ .
D'ou : P(CO) = 1,165atm ; P(H20) = 0,16Sa:tm :
P(H2) = P(CO;) = 0,335atm.

Exercice 10 : e '
On considére a la température de 986°C I’équilibre :
| 1
Hy(g) + COx(g) = H20(g) + CO(g) + Q
2

1) Quelles sont les conséquences sur cet éq}lﬂlbre:. :
8. D'une augmentation de température (& pression constante).
b. D’une augmentation de pression (a température cpnsta?te).

2) On met en présence 1mol de Hz et 1mol de CO, & 986°C dans un
récipient de 5L vide d’air,

A I'équilibre le mélange contient 27,8% en mole du H20. Quelle est Ia
valeur de la constante d’équilibre Kp?

8) Calcule la pression partielle en vapeur d'eau a 'équilibre dans un
mélange préparé a partir de 1mol de CO2, de 1mol de H, et 1mol de
CO dans un récipient de 5L vide d’air 3 886°C,

On donne : constante des gaz parfaits R = 0,082L.atm.mol-1.K-1,

Solution 10 :

1
Ha(g) + COlg) = H.0() + Co(g) + @
2
1) Conséquences sur équilibre de -
a. Une augmentation de température déplace Péquilibre dang le sens
2 qui est endothermique,
b. La pression est sans influence syr cet é
variation du nombre de moles ,
2) no(Hy) = no(CO2) = 1mol ; v = SL ; x = 27,8% = 278
Calcul de Kp : o artmol,

La somme des coefficients Steechiométriqueg des réactifs est égale 4
celle des produits; donc K = Kp.K¢ = [H20][co)

[HZ]-[COz ]
Hy + CO; = H.O0 + CO
At=0 Imol 1 0 0
A léquilibre : ]1-x 1-x X X
D'ou : Ko = £ _ - _(0278)2

Ay = (A-027g) = 0,14.Donc ' Kp = Kc = 0,14.
3) Calcul de Ia pression partielle de vapeur d’eqy -
H2 + C02 = HQO + Cé
At=0 Imol 1 0 1
A léquilibre : 1-x I-x X 1+x



Nombre total de moles : ny = 1- x +1 - x + X+1l+x=3
Ainsi : PH’zO = —-z—ano'P = i;—,-

Ke=5"23=0,14 = -0,86x2-128x+0,14 = 0
A=2,12=(1,45)2, D'ou: x; = 17'222-_%%5 = 0,09 ; x2< 0.
Nonc x = 0,09mol.

Calcul de la pression totale a I’équilibre :

D'apres I'équation caractéristique des gaz parfaits, on a :
PV=nRT = p=mAT

v
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 : Pygo = % avec x = 0,09mol ; n: = 3mol.
D’ou : Pu2o = 1,85atm.

Exercice 11 :

Dans une enceinte de volume V = 4L, on introduit 1mol de dioxyde de
carbone CO; gazeux a la température T, = 800°C. La dissociation du
dioxyde de carbone est schématisée par :

1
COz(g) = 2CO(g) + O
2
A 1'équilibre le nombre de moles total de tous les constituants est égal a
1,25mol. .
1) Donne lexpression de la constante déquilibre Kc relative a la

réaction de dissociation de CO: en fonction du nombre de mole des
constituants et du volume V.
2)

a. Dresse le tableau descriptif d’évolution du systéme et détermine le

nombre de mol de CO2, CO et Oz a l'équ%l?bre.
Déduis la valeur de la constante d’équilibre Kci & la température
T,. _
¢. Calcule le coefficient de dissociation a du dioxyde de carbone CO;
aT,=800°C. o ' ‘
3) A uneltempéramre T, = 500°C, un nouvel éta't d’équilibre s'établit. Le
coefficient de dissociation de COz. est égalaa =04. o
a. Détermine la nouvelle composition du mélange a I'équilibre.
Déduis la valeur de la constante d'équilibre K¢z a la température
T.. ‘ o
b. Quel est le caractére énergétique df{s réactions let?2.
4) Le systéme précédent est en équilibre a la température Ty.
Pour favoriser la synthése du d_loxyde de carbone faut- i :
a. ajouter ou éliminer le dioxygéne ?

b.
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b. augmenter ou diminuer la pression ?
¢. utiliser un catalyseur ?

Solution 11 :
1
2C0O2(g) = 2CO(g) + O2(g)
2

1) Expression de Kc en fo

nction du nombre de mole des constituants et
du volume V.

_ [€C012[0,) _n _ Mco’ng,
Kc = —__[coz]zz avecC=2= Kc —7
2)

Tableau descriptif d’¢volution du systéme :
2CO;, = 2CO + O,

At=0: ny=1mol 0 0
Réaction : -2x X X
A T’équilibre : No-2x=1-2x 2x p
= Nombre de moles des différents constituants :

Nombre total de moles "Mt = Ne-2X+2X+X=ng+ x = 1,25
= x=0,25mol. '
D’ou 1a composition du systéme
Nco, = No-2x = 1-2.0,25 = 0,5mol ; Mo, = x = 0,25mol ;
Nco = 2x = 0,5mol.

- Valeur dze Ker:
Kc: = ’;c;——i:%i avec V = 4L, Doy : K¢

b. Calcul du coefficient de dissociation :

= % AN :x=0,25mol » o = 1mol. Donc : a =0,5,
3)

= 6,25.102mot, -1,

Nouvelle composition dy melange:
2C02 = 2CO + O,

At=0: No 0 0
Réaction : -2x’ 2x’ x’'
A l'équilibre : ng-2x’ 2x’ x’

!
a .
@ == x=EM AN a'=04; n, -

La nou\}elle composition est alors :
Mo, =No—-2x"'=1-2.0,2 = 0,6mol Mo, =X’ = 0,2mo] ;
Mg = 2x’' = O,4m01. )

= Valeur de la constante d’équilibre :
2
Kea = =22 2% AN : Key = 2,22, 10-2mol. -1,
coy

b. Caractére énergétique des réac
T, = 800°C et T, = 500°C.

lmol.D'ou ' X" = 0,2mol.

tions 1 et 2 .
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T2< Ty et Kez < Key, les nombres de moles d :
Sl g es
diminué et celui du réactif a produits ont donc

augmenté (car Kc est proportionnel
aux 'nomb‘re Ipoles des produits et inversement proportionnel a
celui du réactif). L'équilibre s'est donc d

: éplacé dans le sens 2 quj
est exothermique (d’aprés la loj de Vant’ A

. Hoff), le sens 1 est donc
endothermique.
4) Pour favoriser la synthése du dioxyde de carbone, il faut :
a. ajouter du dioxygene.

b. augmenter la pression.

c¢. L'utilisation d'un catalyseur est sans influence sur l'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’hydrogéne (gaz) et 0,3mol de dioxygéne (gaz) a la température T.

On aboutit & une réaction limitée dont I'’équation chimique est :
1

4HClg + Oz = 2Clyy + 2H20(g)
2

1) AVléquilibre, il se forme 0,6mol de vapeur d’eau.

a. Montre que le nombre de mol de Cly, O, et HCl présents a
I’équilibre sont respectivement :
ne, = 0,16mol ; ng, = 0,22mol ; nyc = 1,18mol.
b. En déduis la valeur de la constant d’équilibre Kc.
2) A une température T'>T, un nouvel état d’équilibre s’établit lorsque
17,2% de chlorure d’hydrogéne initial ont été consommé.
a. Détermine la nouvelle composition du mélange a ’équilibre.
b. Montre que la nouvelle constante d’équilibre est K'c=98,83.10-5,

c. Que peut- on conclure quant au caractére énergétique des deux
réactions associées au sens 1 et 2 ? Justifie la réponse.

3) La température étant maintenue constante, quel est l'effet d'une
augmentation de pression sur cet équilibre ? Justifie la réponse.

Solution 12 :

1 - . y - ey .
) a. Composition du mélange a 1equ11;bre .
4HCly + Oz = 2Clyg + 2H20(g)
2
At=0: 1,5mol 0,3 0 0
Réaction : -4x -X 2x 2X
A léquilibre : 1,5-4x 0,3-x 2x 2x

Le nombre de moles de H20 formé a I’équilibre est :
2x = 0,16 = x = 0,08mol.
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2)

3)

b

- a I'équilibre :

‘oU ition du mélange a 1'équili i |
D(I?Ilélll)a-c?n;pf :1 0008 = 1,18mol; n(Oz) = 0,3 - 0,08 = 0,22mo] ;
I T 4y y
n(Clz) = n(H20) = 0,16mol.

.ys - - T :
. Valeur de la constant d’équilibre Kc a la température

= [CLIE{H; 01 _ ni(Cly)n? (H;0)
Ke= (HCn4[oz)  n*(HCD.n(0z) -1
AN:V=2L = Kc¢=2307,3.10-5L.mol™".

a. Nouvelle composition du mélange :

D’aprés la loi Le
I'équilibre dang Je

Caractére énergétique des réac

Soient : n'HC]) = 1,5 - 4x’ ; n,’(Oz) =0,3 -X;
n'(Clp) = 2x’ ; n’(H20) = 2?2
Le coefficient de dissociation vaut : a = 17,2%.
4xr

- ' - Ang
a-no==> X —'—4

Avec @ = 17,2% = 0,172 » o = 1,5mol ; d’ou : x’ = 0,0645.
D’ou la nouvelle compositi

on du mélange :
n’(HCl)=1,5—4x’=1,242mol ;  1'(02)=0,3-x=0,235mol ;
n'(Clp) = n’(H20)=2x’=0,129m01.P _ )
Valeur de la nouvelle constante d’équilibre K¢ 2 1a température
T .
o =M C)nAH,0) CW o 5 ~1
N = @iV s AN : K'c = 98,83, 1051 mol-1.

tions (1) et (2) :
Ona:Kc<KcetT >T = Iélévation de température a déplacé
I'équilibre chimique dans le sens (2). D’aprés 1a 1oi de modération
relative 3 1a température, 1a réaction (2) est endothermique et ]a
réaction (1) est ex

othermique.
gmentation de g

Chatelier, I'ay
sens d'une d;j

T Pression déplace
diminution dy nombre
donc dans le sens (1)

de moles de gaz,
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- IONISATION DE L’EAU -

HESE GENERALE : i
Activité 1 : Définitions - Produit Ioni o
1.1- Définitions : que de ’Eau.
1-1-1- Electrolyte :

Un électrolyte est une substance qui en solution conduit le courant le

courant électrique grace au déplacement en sens inverse des ions.
1-1-2- Coefficient (ou degré ou taux) d’ionisation :
Certains électrolytes sont totalement dissociés et dautre le sont
partiellement. On définit pour ces derniers, le degré d’ionisation ou de
) i e P bre de moles dissociées
dissociation noté a tel que:a = L ; =
g nombre de moles initiales ’ avecO< a < 1.

_ Sia=0;alorsiln’yapas de dissociation : on a un isolant.

- Sia=1,alorsla dissociation est totale et on aun électrolyte fort.
Exemples + HCl, NaCl, ...

_ Si 0 <a< 1 alors on a une dissociation partielle et J’électrolyte
correspondant est faible.
Exemples : CH,COOH et tous les acides carboxyliqufs, NH4OH,...

1.1-3- Concentration molaire ou molarité : Ca =[Al =7
1-1-4- Dilution : Opération qui consiste a ajouter un solvant (eau) a une
solution.

_ La concentration des especes diminue.
- Le nombre de mole se conserve : 1y = T = C;V; = CfVy

avec Vf =V;+ V eauajouté:

1-2- Produit ionique de Peau.

1-2-1- Equilibre jonique de leau : .

L’eau pure s€ dissocie suivant ’équation bilan :
20 -3 HT OH-

30
Bilan : 2H20 ¥ HaO" * -.e en un transfert de protons est

: ; : ot

réaction chimique qui consiste = ;

gggelée protolyse. Dans l'ionisation de 'eau, c€ trains:ert geffectue d'une
molécule d’eau 3 une autre on 'appelle autoprotolyse.

1.2.2- Produit ionique 9 Vea* 0 + OH-

/ ' o = . .
Autoprotolyse dekeay 2 ’ ¢ le produit des concentrations
5 . it i muedeleaues P .
Sy e L o o
mo

(OH). N _ Ke varie avee la température.
Be™= [H—,,O*].}\Ozﬂso]é {p}l{(: ;1-01?%3{;)0% . Ke =1071.A 60°C : Ke =10"13.
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Activité 2 : PH d’une Solution Aqueuse: ) .
2.1- Définition : Le pH d’une solution aqueuse est égal au cologarithme

décimal de la concentration en ion hydronium exprimé en mol/L.
1 _ N
pH = colog[H30%] = logm = - log [H30*]=>pH = - log [H307]

N.B: pH = - log [H30*] = [H307]= 107PH,
Remarque : Plus [H;0%] est grande, p
solution est acide

2-2- pH d’une solution neutre - acide - basique :
2-2- 1- Solution neutre (= eau pure) :
Autoprotolyse de l'eau : 2HO0 = ~ HsO* + OH-
Pour un milieu neutre, on a donc : [H30%] = [OH7].

Ke =[H;0%]2= [H;30*] = VKe.

A 25°C, Ke = 10~1* = [H;0*] = v10~1* =10"7 mol.L'! =
pH= - log [H;0%] = 7.

pH d'une solution acide : [H30%]>[0OH"].

Pour une solution acide, a 25°C, on a : [H30%]> 107 =
log [H30%]> 10og10~7 = - log [H,0%]< -log1l0~7 = pH<7.
2-2-3- pH d’une solution basique : [OH |>[H3;07]

Pour une solution acide, a 25°C, on a : [H30%]< 107 =
log [H30%]< log10~7 = - log [H,0%]> -log10~7 = pH > 7.
2-2-4- Echelle de pH a 25°C:

g 7 14 pH
A : ’

A

lus le pH est faible et plus la

Solution acide 2 Solutien basique

Solution neutre

2-3- Mesure de pH :
Utilisation d'un papier pH : Rapide mais peu précise.
Emploi d'un pH-métre : Les mesures sont plus précises.

2-4- pOH d’une solution - relation entre pH et pOH :

pH = - log [H307]

de méme : pOH = -log[OH]

Ke = [H30%].[OH"] = logKe = log[H;0*].[0H"] =

- logKe = -log[H30"] - log[OH~]. D’ou : pKe = pH + pOH

A 25°C, Ke = 10-14 et -logKe = -logl10-14 = 14,
D’ou : pH + pOH = 14,

Activité 3 : Solution aqueuse de Chlorure d’Hydrogéne (HC) :

3-1- Etude qualitative ;-

- La réaction d’'une solution de nitrate d’argent (Ag* + NO3) avec unc
solution de chlorure d’hydrogéne donne un précipité blanc de
chlorure d’argent AgCl, preuve que la solution contient des ions
chlorureCl™.

- La mesure du pH montre que la solution est acide. La dissolution a
apporté des ions H30%,
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e 2: ‘une Solution Aqueuse: ) .
Acfiv;?ﬂii.tzgc-lll}: pH d'une solution aqueuse est eéga;lnall;l.1 Oclt;lfganthme
gg‘:ci-mal de la concentration en ion hydronium exprim

1 _ - *]=pH = - log [H307%]
pH = colog[H;0%] = 1°g[H30+] = - log [H;07]=p

-pH

N.B: pH = - log [H30"] = [H307]= 107P". ible et plus la
Remalz'que : Plus [H30%] est grande, plus le pH est fai P
solution est acide '

2-2- pH d’une solution neutre - aci;.'le - basique :

2-2- 1- Solution neutre (= eau pure) :

Autoprotolyse de l'eau : 2H,0 =  HzO* + 9H :

Pour un milieu neutre, on a donc : [H;0*] = [0H"].

Ke =[H30+]2=§ [H30+] = m

A 25°C,Ke =107 = [H;0%] = vI0-1% =107 mol.L-! =

PH= - log [H;0%] = 7.

PH d'une solution acide : [H;0%)>[0H"].

Pour une solution acide, & 25°C, ona: [H30*]> 107 =

log [H30%]> log10-7 = - log [H,0%]< -1og10~7 = pH <7,

2-2-3- pH d’une solution basique : [0H~]>[H;0%]
Pour une solution acide, 4 25°C, on a : [H30%]< 107 =
log [H30%]< log10-7

= - log [H,0%]> -1og10~7 = PH > 7.
2-2-4- Echelle de PH a 25°C :
0

7
Solution acide

14 pH

Solution basique

Solution neutre

2-3- Mesure de pH :
Utilisation d’un P

apier pH : Rapide mais peu précise.
Emploi d'un pH-

metre : Les mesures sont Plus précises.
2-4- pOH d’une solution - relation entre pH et POH :
PH = - log [H307]
de méme : pOH = -log[OH ]
Ke = [H;0*].[0H"] = logKe = log[H30+].[OH‘] =
= logKe = -log[H;0"] - log[OH"]. Doy PKe = pH + pOH
A 25°C, Ke = 10-14 et -logKe = -1og10-14 = 14,
D’ou : pH + pOH = 14.
Activité 3 : Solution aqueuse de Chlorure d’Hydrogéne (HC)) .
3-1- Etude qualitative : '

- La réaction d'une soluti



3-2- E\Esp‘éce majoritaire, minoritaire et ultra-minoritaire :
- spéces majoritaires : c’est une espéce ayant cafi
élevée dans une solution. . = Y St noe

Espéce minoritajri : Une espéce chimique A est minoritaire devan
une espéce B si : }—B]] < 10-2, |
Espéce ultra-minozitajre : Une espéce A est ultra-minoritaire devant
une espece B si: E_B'li < 104,

Np : La‘ concentra}tiqn molaire (ou molarité) des espéces ultra-
minoritaires sera négligée dans les calculs.

3-3- Relations caractérisant une solution aqueuse :

Elec-:t;oneutra]ité : Dans un systéme donné, il y a autant de charges f
positives que de charges négatives.

Exemple : Solution aqueuse de chlorure de calcium Cacl;.
Equation de dissociation : CaCl; — Ca2?* + 2Cl-

Espéces ioniques présentes : Ca’*, Cl”, H,0%, OH™.
Electroneutralité : 2[Ca®**] + [H,0%] = [0H™] + [CU"].

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.

Ny = Ngjsso T Mnondisso = [Xlo = [Xlaisso + [Xlnon disso-

3-4- Etude quantitative :

L’étude quantitative montre que le HCl se dissocie totalement en
solution en donnant des ions H30". Le HCl est donc un acide fort.

3-5- pH d’une solution d’acide fort :
La dissolution du HCI se traduit par I’équation bilan suivante :
HCl + HXO = H;0" + CI".

At=0: Ca 0 Ca
Réaction : -Ca Ca Ca
fin de réaction: O Ca Ca
On a donc : [Hz0%] = Ca = PpH = - log Ca; Ca c¢tant la

concentration molaire de l'acide.

Généralisation :

Définition : Un monoacide fort est une substance qui réagit avec leou
en produisant un seul ion HsO* au cours d'une réaction totale.

Exemple : Comme HCI, HBr, HI, HNOs... sont des acides forts.

De fagon générale pour un monoacide fort, on a : pH= - log Ca.
Remarque : Cas d'un diacide fort : la dissociation libére 2 moles H30*
par mole de soluté.

H,S0, + 2H,0 — 2H,0*+ S0%~. 2Ca = [H;0%] = pH= - log 2Ca.
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Activité 4 : Solution Aqueuse d’Hydroxyde de Sodium (NaOH) :

-1- de qualitative : L .

f ' Tget".‘t1 dee ‘lla flamme : Un clou de fer imbibé d'une solution Ei'l.'lyt'iroxyde
de sodium brile avec une flamme jaune-orange, caracteristique du
sodium: la solution contient donc des ions_ Na*. .

- Caractére basique : une goutte de solution d’hydrox¥de de_ sodium
déposé sur un papier pH, le fait virer au v101et. (pH trés ba§1que), La
solution d’hydroxyde de sodium est donc basique et contient alors
des ions OH-.

4-2- Etude quantitative : A
L’étude quantitative dune solution de soude montre que NaOH se
dissocie totalement en donnant des ions Na* et OH-: NaOH est donc une
base forte. :
Sa dissolution est traduite par I’équation bilan suivante :

NaOH — Na+*+ OH-,

At=0: Cs 0 0
Réaction : -Cy Ch G
fin de réaction : 0 Co Co

On a alors : [OH] = Cp
Ke = [H30*).[0H"] = [H;0%] = 2 = X

[0H"] ™ ¢,
pH = -log[H;0%] = -loglc(—:

a25°C,ona:pH-= -1ogl9-c::—4 = -log10-14 + logCy

D'ou : pH = 14 + log Cs ; Cs étant la concentration molaire de la base.
De fagon générale pour une base forte on a : pH = 14 + log Cy

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :
On dispose a 25° i 'aci i
ok H;p ea C de 6 solutions d’acide chlorhydriques A, B, D, E, F,
La solution A, aun pH=2,1:
g est telle que la concentration en ion H30+
a €té préparée par la dissolution de 1 4L de H is a 25°
Iére§s1ntin d; 101,3KPa dans 5L d’eau pur’e R=8 Sﬁgl)p.ns S SIRA
résulte de 'additi ’ 5 i :
CHors addition de 250mL d’eau 4 100mL d'une solution de HCI de
Pc;es‘t ulilte s(ci)luir.ion d’acide chlorhydrique centimolaire -
resulte de i i ’
e a dissolution de lg d’hydroxyde de sodium dans 500mL
H de molarité en ion
1) Calcule les pH d

est 5.10-3mol/L ;

OH- égale 4 4.10-12mol.L1,
€s solutions B, D, E, F, G et H.
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2) Classe ces 6 solutions par ordre d’acidité décroissante

Solution 1 :

1) C
*

i ¥

*

*

- C’est une SO

alcul des pH des solutions a 25°C:

Solution A : pHa=2,1.
Solution B : [H30%] = 5.10"3molL !,

. pHg= —log[H3O+]= —log5. 1073 pHB=2,3.
Solution D : V(HCl)=1,4L=1,410"3m3,  T=25°C=298K
P=101,3kPa=101,310"Pa, Vp=5L, R=8,31 (SI). ’
L’acide chlorhydrique est un monoacide fort, donc sa dissociation

est totale : n(HCl)=n(H30") ; [H30*] = n(?od') _ n(;iCl).
D D

- Calcul de n(HC]) :

PV(HCD _ 101,31073.1,41073

PV=n(HC]).RT = n(HCI) = —7 831298

n(HCl) =57,27.10"3mol.
-3
Donc [H30%] = 58'755'10 = 11,45.10 %molL™ L.

D’ou pHp= —log11,45.107* = pHp=1,94.
La solution 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 Sz : .
v, = 100mL = 0,1L {Vz =V + Vegu = 0,35L.
S1HCY |y = 1,5 saucy {2 .
Lorsqu’on dilue une solution d’acide fort, il y a conservation des
quantités de matiére. -
. _ GV
n;, =n/= CiV1= CoVe=> C2= ——

AN : C,=107PH= 10745mol /L, Cz = == 9.03. 10 molL™".

D’ou: pHe= —l0g9,03. 10~3 = pHg =2,04.
Solution F: . | |
F est une solution centimolaire, donc de concentration

¢ = [HCI] = -=107molL™". pH= _log10~* = pHr =2.

Solution G :
lution de soude obtenus en meélangeant : m(NaOH)=1g

et V(eau)=500mL=O,5L.
NaOH est une base forte, son équation de dissociation est :

NaOH — Na®+OH™.
D’aprés I’équation :

. _ m(NaOH) _ 1 _ _
n(NaOH) = n(0OH ) = M(NaOH) 30 2,5.10"2mol.
. & OH™) _ 251072 "
Drow : [0H™] = 2% = 22— = 5.10"mol /L.
Donc : pHe= pKe + log[OH™] = pHc=12,7.

Solution H :
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= = 14 - log[OH-] = pH=x = 2,60

= 14 = pHy = 14 - pOH : 08| P, g
2) ClaIl:)sI;;Ie-:nI;,‘11'1)5.I par acidié décroissance, c’est-a-dire de lac@e e plus
1 I’acide le plus faible. . . .
fOl‘;ljSl;C;H estp petit, plus I’acide est fort : D;F;E;A;B,He

ice 2 : _
Exeg:ncedispose d'une solution (1) dhydroxyde de sodium de

! concentration C;= 5.10-3mol/L et d’une sohil,t;'or::1 (2) d’l—ﬁi‘rggc; ai(:
i i = 10- L. Les deux so
otassium de concentration C; = 10 3rn_ol s '
ges bases fortes, calcule les pH respectifs de ghacune des solunolns.
On meélange un volume V;=10ml de la solution (1) avec un volume

2)
V2= 50ml de la solution (2).
a. Quel est le pH de la solution obtenue ? ‘ o |
b. Calcule la concentration de toutes les espéces chimiques dans le
mélange.
Solution 2 :
1) Les pH des solutions S; et S5 :
S NaOH .S { KOH
1{ 1=5.1073mol.I"! * ®?|C, = 10~ 3mol. 11

* Lasolution S; :
Les solutions étant des monobases fortes, leur concentration sont
telles que :
C=[0H].
 PH1=pKe + logCi = 14 + log5.10 3= pH;=11,70.
* Lasolution S, :
PH>= pKe + 1ogCz = 14 + log10~3= pH,=11.

2) On mélange S, et S, :

C; =5.103mol. 11, C; = 10 3mol [-1
SINaOH) 1 vy = 10mL = 10721, ; S, (KOH) v, = 50mp < £ 10-3L.
pH; = 11,7 PH, = 11 '

a. Calcul du pH de la solution obtenue :
Na*,0H- K+ ¢ =7

Notons n,(0H") 1a quantité de matiére des ion

apportes par la solution S; et no(OH-
par la solution S,. ( ) celle des

La quantité de matiére de ces ions dans Je mélange est donc -
n(OH™) = n,(0OH") + n2(0H") = CVr=C1V1+CyVy=s ¢ = GVi+GCy

AN : ¢ = 5107010724103 50,10-3 Vr
¢ 60.10-3 = C= 1’67'10_3111011‘1_
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pH= pKe + log C = 14 + log1,67.10~%= pH=11,22
b. Les copcentratlons des espéces dans le mélan’ge'.
x Ecrivons les équations de dissociations : |
NaOH — Na*+0H" (1); KOH - K* + OH- (2)
Les especes résent i
. R o Haof, ntes dans le mélange sont:
[0H™)=C =1,67.10"3moll"!;
D'apres I'équation (1) : n(Na*) = n, (OH")
= [Na+] — nl(OH“) _ Clvl
Vr 1“ Vr °
5.1073. -2
AN : [Na*] = —%w—‘_"a-— = [Na*] = 8,33.10~*mol/L.
D’aprés 'équation (2): n(K*) = n, (OH7) = [K+] = 220 - L2

AN : |[K*] = 1077 501072 -+ , "’ !
N K" = ———— = [K*] = 8,33.10 *mol/L.

Exercice 3 :

On mélange QOOmL dune solution A d’acide chlorhydrique de pH=2,5 et
300mL d'une solution B de HCl de pH inconnu. Le mélange final C a un
pH = 2,8. En déduis le pH inconnu.

Solution 3 :
Il s’agit d'un mélange de deux solutions A et B d’acides forts, on obtient

donc une nouvelle solution C d’acide fort, dans laquelle les quantités de
matiére des espéces identiques s’ajoutent.
pHA=2,5 HCl,pHB — 4 HClrpH(, == 2,8
Sa V4 = 200mL = 0,2L ; SplVp =300mL=0,3L ; Sc{Vc =02+ 0,3 =0,5L.
C, = 10"%5mol.lI"? Cp =7 € =10""Ymol.l"?

Notons : na(H30%) la quantité de matiére des ions oxonium dans la
solution Sa, ns(H3;0%) celle de la solution Sp et nc(H30") celle de la
solution Sc. CVp+CaC

nc(H30%)= na(H30") + na(H30%) =  CVc=CaVa + CaVu= (p = =

Vi
AN : Cs = 5,33.10"*moll™".
pH= -logCB= - log 5,33. 10t = pHs=3,27.
NB : Lorsqu’on mélange deux acides forts ou deux l?ases fqrtes, le pH du
mélange est toujours compris entre les pH des solutions mélangees.

Exercice 4 : . X
Dans une fiole jaugée de 250mL, on met : 25mL de solution de NaCl a

0.8mol/L ; 50mL de solution de CaBrz a 0,5mol/L ; 3.10-?mol de chlorure

d;: 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 concentration (en
mol/L) de chaque type d’ion présent dans le mélange.
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t électriqueinent neutre. On admettra qu’il
différents ions présents.
=40g/mol, M(Br)=80g/mol.

2) Veérifie que la solution est
' ne se produit aucune réaction entre les
M(Na)=23g/mol, M(C1)=35,5g/mol, M(Ca)

Solution 4 : Volume totale : V1= 250mL.

NacCl caBr,, f
sdvy=25mL ; SiV,=50mL S3 tCaaaZ . :
C, = 0,8mol/L C, = 0,5mol/L n; = 3.10"2mol
S NaBr
s l{mq_ - 10, Bg-

1) : "
Calcul des quantités de matiére et des concentrations des espeéces :

* Ecrivons d’abord les équations de dissociation :
NaCl — Na*+ C- (1);CaBr, — Ca**+2Br~ (2);
CaCl; — Ca?*+2CI~ (3);NaBr — Na® + Br~ (4).
Les composés mélangés sont tous des sels, ils ne réagissent pas
les uns sur les autres, donc les quantités les quantités des espéces
identiques s’ajoutent.

* Pour l'ion Na*:
n(Na*) = n;(Na*) + ny(Na*).
D’aprés 1'équation (1) : n;(Na*) = n(NaCl) = C,1V,=0,8.25.1073,
n,(Na*) =20.10"3mol.
D’aprés I'équation (4) : ng(Na¥) = n(NaBr) =

ng(Na™) = 0,1mol.
D'ou : n(Na*) =20.1073 + 0.1 =n(Wa*) = 0,12mol.

+
[Na*] = 202 = 222 = [Na*] = 48.10 2moll 1.

*  Pour lion CIl™:
n(Cl™)= ny(Cl™) + nz(Cl7).
D’aprés I'équation (1) : n4(Cl7) = n(NaCl) = C,V,=0,8.25.1073.
n,(Cl7) =20.10"3mol.
D’aprés 1'équation (3) : %a) =n(CacCl,)
=n3(Cl")=2 n(CaCl;)=2.3.1073,
n3(Cl7) = 6.10"3mol.
D'ou : n(Cl™) = 20.1073 + 6.1073 = n(CI™) = 8.10~2mol.

B cr 8.1072
[Cl-] = "(Vr - ozs- = (€] = 32.10 2moll-1.

* Pour l'ion Ca** :
n(Ca**) = ny(Ca**) + ny(Ca*).
D’aprés I'équation (2) : ny(Ca**) = n(CaBr,) = C,V,=0 5.5 -3
=0,5.50.1077.
n,(Ca?*) =25.10 3mol. A=
D’aprés I'équation (3) : n3(Ca**) = n(Cacl,) = 3.10-2
; mol.
D’ou : n(Ca**) = 25.1073 + 3,107%2 — n(C;u) =5 510:)2

m{NaBT1) _ 10,3
M(NaBr) 23+80 °

mol.
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L i e e e e S Y

——————td

2+ -2 -
[ca?*] = 5= = 22— = [ca?*] = 22.10 2moli1.

* Pour lion Br™ .

n(Br~)= ny(Br7) + ng(Br7). :

D’apres I'équation (2) : n,(Br~) = 2n(CaBr,;) = 2C,V,=2.0,5.50.1073.

ny(Br~) =5.10"3mol. ’

D’apres 'équation (4) : ny(Br™) = n(NaBr) =0,1 mol

D’ou : nﬁg::) = E.AO“?’ +0,1 = n(Br™) =0,15mol.

[Br~] = Ve ) = E = [Br~] = 60.10"*moll™ 1.

Vérifions que la solution est électriquement neutre :

Electroneutralité de la solution : [Na*] + 2[Ca**] = [Br~] + [CI"].

[Na*] + 2[Ca?*] = 48.1072+ 2*22.102 = 92.10 2mol/L.

[Br~1+[Cl") = 60.1072 + 32.10"% = 92.10 " %mol /L.

La solution est donc électriquement neutre.

2)

*

*

Exercice 5 :

On prépare une solution aqueuse (So) d’acide nitrique (HNO3) de

concentration molaire Co = 10-2mol/L. A 25°C la mesure de pH de cette
solution Sp donne pHo = 2.

1)
a. L’acide nitrique est - il faible ou fort ? Justifie.

b. Ecris I’équation bilan de la réaction de I'acide nifrique avec l'eau.
c. Donne les couples acide- base mis en jeu.

2)
a. Enumeére les espéces chimiques présentes dans cette solution So.
b. Calcule la concentration molaire de chaque espeéce autres que
l'eau.
3) En diluant 10 fois la solution So, on obtient une nouvelle solution S;.

a. Sans faire de calculs, dis quel est l'effet de cette dilution sur le pH
de la solution Si.

b. Calculela concentration molaire C; et le pH de la nouvelle solution
S,.

lution 5 :
Sou = 10~1*, Solution S {"Nof"p"“ i
A 2_5 C,Ke=1 . Solu o{c, = 10-2mol, I*
1) . - . " .
a. Vérifions si l'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 So :

pH= - log 10~2= pH=2=PH, donc l'acide nitrique est un acide fort.
b. L’équation bilan de la réaction avec l'eau :

HNO; + H,0 - H30" + NOj3.
c. Les couples acides base mis en jeu :
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2)

HNO;/NO3 et H30%/H,0.

a. Les especes chimiques présentes : NO3 , H3;0* et OH™.

i+ b. Calcul des concentrations :

3)

- [H30*] =10~PH = [H;0*] = 10"?mol/L.

[OH-] = [HK;+] = 11‘:;_1: = [OH—] = 10'12m01/L.
3

- La réaction est totale, donc n(HNO3) = n(H30%) = n(NO3).

D’ou : [NO3] = Co=10"%mol/L.

- La solution S est diluée 10 fois pour donner une solution Si.

Soit Vo le volume de So et Vi le volume de .S‘ : V1= 10V ( ,1) '
La conservation des quantités de matiére permet d'écrire :

CoVo = CIVI(Q)

a. L'effet de la dilution sur le pH :

Au cours de la dilution, le volume de la solution augment_e sans
modification des quantités de matiére, cela provoque la diminution

des concentrations.
Le pH étant une fonction décroissance de la concentration en ion

H30%, il augmente lors de la dilution.

. Calcul de la concentration C; et du pH de la solution S; :

s -2
Vl 10V0 Cl = &. AN : C1=£— ) C1= 10~3m0LL_1-
10 10 :

C1V1 = CoVo
Puisque l'acide est fort son pH est: pH= - logC;=-log 1073 = pH= 3.

Exercice 6 :
L’hydroxyde de calcium Ca(OH): donne avec ’eau une réaction totale tant

que la solution n’est pas saturée. La solution obtenue est appelée eau de

chaux.
On prépare une solution A en dissolvant 0,5g de Ca(OH); dans 500mL

d’eau.
Ecris I'équation de la dissolution de Ca(OH); dans l’eau.

Calcule la concentration de la solution A. En déduis la conceniration
des ions hydroxyde et le pH de la solution.

On ajoute a A, 500mL d'une solution B de NaOH de pH inconnu. Le
pH de la solution C obtenue est 12,2. En déduis le pH inconnu.

1)
2)

3)

Solution 6 :

SA(Ca(OH)z{

my = 0, 59
V4=500mL =0,5L

1) Equation de la dissociation de Ca(OH), : Ca(OH); - Ca?* + 20H".

2)

Concentration de la solution A :

Ca=[Ca(OH),] = '—;i- = ﬁ}; AN : M = 74g/mol ;

d’otl : Ca= 13,51.1073,
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. En déduisons [OHT]:
D’apreés l’équat;lon: n(OH™) = 2n(Ca(OH)j).
En divisant chaque membre par .
it par le volume de la solution on
[0H] = 2[Ca(OH),] = 2.13,51.1073 = [0H ] = 4 10-3 oo

+ Calcul du pH : [0H7] = 27,14.20"mol 1.

PH= 14 + log[OH™] = pH = 12,43.
3) On mélange :

i

SA(Ca(OHh{VA = 500mL = 0,5L : Sa(N {pVB = 500mlL

ﬁ pHA = 12: 43 B( aOH) HB =? '
{(A + B), pHc = 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™) + ng(OH™) = CV1= [OH™]4VA + CBVB.
Donc : Cg = CVT—[?,H—]‘VA.
B

AN : C = 1012214 V=1L, [0H ], = 27,14.103mol. L™, Va= V5 =0,5L:
Cg= 45,58.10~3mol.L~! et pHe= 14 + logCp = pHp=11,66.
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- COUPLES ACIDE-BASE -

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1 : Définitions.

Selon Arrhenius : | . .

- Une base est toute espéce chimique qui, en solution aqueuse peut
libérer des ions OH-. - . . x

= Un acide est une espéce chimique qui, en solution peut libérer un ou

plusieurs protons H*,
Selon Bronsted :

= Un acide est une espéce chimique capable de céder en solution un ou
plusieurs protons H*.

Une base est une espéce chimique pouvant capter un ou plusieurs
protons H*.

Activité 2 : Couples Acide-base - Constante d’Acidité.
2-1- Couple acide-base :

A toute réaction de perte d'un
réaction inverse de gain d'un
transformeé.

AH=A4"+ H*

En solution aqueuse, on a : AH + H,0 = 4~ + H;0%

Le couple AH/A- est appelé couple acide/base.

AH et A- sont appelés acide et base conjugueés.

Exemple 1 :HCOOH = HCOO- + H,0*, Couple : HCOOH/H(C00-
Exemple 2 : NH; + H,O = NH; + H307". Couple : NH} /NH,,

2-2- Constante d’acidité :
AH + HO 24 + H30+

La constante d’équilibre relative aux concentrations molaires est:
b :
D’O]:l : Ka = [i—]..[M__] Ou enCOre . Ka - {BaSE][H30+]

proton par un acide HA, correspond une
proton par l'espéce A- en laquelle HA s’est

 [aH] [Acide)
Ka, caractéristique un couple acide-base, est sans dimension et ne
dépend que de la température,

Remarque : Ka est proportionne] a la concentration molaire en ion H;0*
donc : plus le Ka est grand, plus lacide est fort. ’

Exemple : Soient deux couples : A\H/A;- de constant :
et A2H/A de constante Ka, : ® K ;
Si Kaz> Ka, alors A,H est un acide plus fort :
plus forte que Ay que A1H et A;- est une base

2-3- pH d’une solution aqueuse :

On définit le pKa comme - pKa= -log Ka,
= [AT][H30%) _[AH).Ka
Ka AR = [Hao*‘]—_.___[A_] = ~log[H30+] = -logKa —log-{[-:—'_f—]]
R = A
Dot : pH = pKa + log IIKH_]]'OU encore : pH = pKa + Jog [Base]

[Acide]’
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Degré de dissociation d’un acige :
24 AH + HO =47 + H30+

. : - : X Na— '—‘A: -
nt de dissociation a =X = M- _ ¥~ _ a7
sl D
. _ [A7] - [Base]
Dou: @ Co Co [AH]
' AH] _ [acide]
: ase : q=+— = 2°C€)
jigirPourane s G

Activité 3 : Zones de Prédominance deg formes acide et bage d’un

couple acide/base : ‘

Considérons une solution aqueuse contenant les formes acides et

basiques du couple A/B. Les deux especes sont liées entre elles par la

réaction chimique d’équation : A + H,0 = B + H;0".

La relation pH = pKa + log [[%, permet de définir trois domaines :

- SipH = pKa = log[[—% =0 = log% = logl = [B] = [4]: Les

concentrations de I'acide et de la base conjuguée sont égales.

- SipH>pKa = log %> 0 = log -[[:%> logl = [B]>[A] La concentration
de la base est supérieure a celle de l'acide conjuguée : La forme
basique est prédominante. )

Si pH < pKa = log %': 0 = log %< logl = [B]<[A] La concentration

de la base est inferieure a celle de l'acide conjuguée : La forme acide
prédomine.

0 ZP.A pPH=pK, ZPB 14 RH
—Te S —
Cacide]> [base] [A]HB] LCbase] > Lacide]

Z.P.A = Zone de Prédominance de I’Acide :
Z.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 onic dzs couleurs différentes.

4-1-2- Couple acide/base d’un indicateur coloré : ‘

Il représente conventionnellement un ind1cat$ur coloré par Hind. En
solution aqueuseon a : Hl,4 + H,0 = I, + H30™.
Couple: Hind. / Ind. .

4 constante d’acidité d'un indicateur coloré est :
e um:H]r[:;]w‘] » PH = pKi + log [l:;:a]
4-2- Zones de prédominance - Zone de virage :

g 2 tion :
Orsqu’on introduit un indicateur coloré dans une solu
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- Si pH 2 pKi + 1; alors la solution prend la couleur de la forme

basique de l'indicateur coloré. '
Si pH s pKi -1; alors la solution prend la couleur de la forme acide

de l'indicateur coloré.
Si pKi -1 < pH < pK; + 1; alors la solution prend une couleur

" - - . » -
intermédiaire, superposition des couleurs des formes acide et
basique. Cette couleur intermédiaire correspond a la zone de virage

de l'indicateur coloré.

Définition : On appelle zone de virage d’un indicateur coloré les limites
du pH pendant lesquelles l'indicateur coloré change de teinte.

couleur de l'acide
Principaux indicateurs colorés :

Indicateur Couleur de la | Zone de virage | Couleur de la
forme acide (pH) forme basique

Hélianthine rouge 3,1-44 jaune

Bleu de | jaune 6,1-7,6 bleu

bromothymol

(BBT)

Phénolphtaléine incolore 8,1 -10,0 Rose violacé

Activité 5 : Classification des Couples Acide/Bases.
5-1- 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.
- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exercice 1 :
Soit une solution aqueuse contenant entre autre, les espeéces du couple

ion ammonium / ammoniac (NHs* / NH3) de pKa = 9,2, Cette solution a
un pH = 10,5.
La somme des concentrations en ions ammonium et en molécules

ammoniac est C=3.10-2 mol.l-1,
1) Quelle est l'espéce du couple NH4* / NHj3 majoritaire dans cette

solution ?

148



[NH3] en f . ' .
[NH]] 0 lonction de Ka et de H30+

2) Détermin€ le rapport

hl fais
Japplication numerique.
xprime [NHa*] ?t. [NH3] en fonction de Ka, H3O* et C: faig
I'application numerique. ’
golution 1 :

coupleNH§ /NH3 ; pKa = 9,2 ; pH=10,5 ; [NH{] + [NH;3]=C=3.10"2mol.L"!.
1,% L'espéce majoritaire :
puisque pH > pKa alors la forme basique du couple prédomine. Clest
donc NHj; I'espéce majoritaire.

9) Déterminons le rapport % en fonction de Ka et [H30%]:

Ecrivons ’équation de la réaction avec 'eau :
NH; + H;0 S NH3+ H30". )
' o pi st H30%)[NH
Exprimons la constante d’acidité : Ka = L’—IN}]}T]:"—]
I [NHS] — Ka
D'ou : NHT] =~ [H;0°] (1) .
AN : Ka=10"PKe = 10792 ; [H;0%] = 107PH= 10719 d'ou: 3=

3l = 0.
[NHS
3) Exprimons [NH}] et [NH3] en fonction de Ka, [Hj Oi] et C:
D’aprés la conservation de la matiére :UEI’;H]LI;;] + [NH3]=C (22:.
TNt =
L'équation (2) peut s’écrire : [NHZ](1+ [_Nﬁi*_]) =C =[NHi] = T l.
NH}

C
. 5 . + =
En utilisant I’équation (1), on obtient : [NH] = %o .,

c
De méme on a : [NH3] = —57
(Kal _ -105
AN : C = 3.10~2mol.L-! ; Ka = 107%%; [H30™] = 10 ]
Donc : [NHZ] = 1,43.10mol. L™ ; [NH3] = 28.571077mon

Exercice 2 L ase faible
La diéthylamine (C;Hs):NH est une base . base dans
1 Ecn); l'ffqilé'l'tis)n2 bi.{an de la réaction_def d%ssomatéorlle (ti:f)r}ra;spondant.
I'eau, indique son acide conjugué puis €¢ cla’s ;:8 8p Le pKa du couple
2) Une solution de diéthylamine a un pHIegal a 10, _
acide / base de la diéthylamine est 11,1. des différentes €SPECes
a. Calcule les concentrations molaires : En déduis 1a
chimiques en présence dans la ISOI‘.’I;OII'
concentration molaire initiale en diéthy arnlt ine base faible.
Vérifie que la diéthylamine est ef.fectn.ren'lfi;1 diéthylamine Pout la
b. Calcule le coefficient d’ionisation de

solution étudiée.
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3) Dis si la diéthyl
’'ammoniac dont le couple NH4*

amine est une base plus faible ou plus forte que
/ NHz a un pKa = 9,25.

Solution 2 :

(C2Hs)2NH est une base faible.

1) Equation bilan de la réaction avec l'eau :

2)

. Calcul des concentrations

(C,Hg);NH + H,0 2 (CoHg);NH7 + +OH'.
Son acide conjugué est : (CzHs);NHz. .
Le couple correspondant est : (C,Hs);NH; /(CHs)NH.

pKa=11,1 ; pH=10,8. . ‘ o
molaire des espéces chimique

présentes :
* Faisons l'inventaire des especes :
H30%, OH™, (CyHs);NH7,(C2Hs);NH.
*  [H30%,]=10"PH= 10~1985[H;0%,]=1,58.107 11,
-14
¢ (O] e = =[0H] = 6,33.107*mol. L.
* Electroneutralité de la solution :
[H30%,] + [(C;H35),NH3]= [OH™].
[(C;Hs);NH}] = [0H"] - [H30%,], H30%est ultra minoritaire, donc
nous allons le négliger.
D'ou : [(CoHs);NH}] = [0H1=>[(C,H3),NH}]= 6,33.10"*mol. L1,

C,Hs),NH
*  pH= pKa + log (2o [(C Hs)o NH)=[(C2 Hs)o NHE . 10PHPKa,

AN : pKa=11,1 ; pH=10,8 ; [(C;Hs);NH3}1= 6,33.10 *mol. L1,
Donc: [(CzHs),NH]= 3,17.10 *mol. L.

* En déduisons la concentration initiale de la solution :
D’aprés la conservation de la matiére :
[(C2H5);NH3] + [(C;Hs),NH] = C;.
AN:C;=6,33.107* + 3,17.107*=(;=0,95.103mol. L1

b. Vérifions que la diéthylamine est une base faible:

Calculons le pH de la solution a partir de ¢ i
pH = pKe + log C; = 14 + log 0,95.1073= pH=11.

Ce pH=11 étant différent du pH mesuré (1 ¥ -
une base faible. # re (10,8), la diéthylamine est

. Calcul du coefficient d’ionisation °

— n((CH5)NHT) _ [(C2Hs);NH
ny C[

+
-4
zl_ AN : o = 83310

a
095103 @ = 0,67.

3) Comparons les forces des deux bases : (C;Hs),NH et NH3 .

On sait qu'un acide est d’autan
son pKa faible. s

Contrairement aux bases,
plus élevés.

Pour le couple (C2Hs);NH3 /(C,Hs),NH pKa, =11,1 :
Pour le couple NH{/NH;: pKa, = 9 25 o

fort que son Ka est élevé, donc

les bases les plus fortes ont les pKa les
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pKa,> pKaz donc la base (C;Hs); NH est plus forte que la base NHa.

Exercice 3 :
On étudie le comportement de deux acides, 'acide éthanoique CH3COOH
et I'acide méthanoique HCOOH. Toutes les expériences or?t lieu a3 25°C.
On donne : pKa1 = 4,8 pour le couple CHsCOOH/CH3COO- ; pKaz = 3,8
pour le couple HCOOH/HCOO-. ’
1) On rpélangf: 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 :

HCO0- _ |, CH3C00- ; , _
HeOOR . “'CH3COOR’ 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 mélange 0,10mol d’acide méthanoique et 0,30mol d’acide
éthanoique, on compléte a 1,0L avec de 'eau pure. Le pH du mélange
est 2,35.

a. En écrivant les équations de conservation de la matiére pour
HCOOH, ‘dune part et CHsCOOH, d’autre part, calcule la
concentration molaire volumique de chacune des espéces, sauf
l’eau, présentes dans la solution.

b. En utilisant les résultats précédents, montre que la solution est
électriquement neutre.

Solution 3 :
CH;COOH/CH3C00™ : pKai=4,8 ; HCOOH/HCOO0™: pKaz=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 'acide méthanoique HCOOH.
b. Montrons que, quels que soient les mélanges on a :
(HCO0~) _ ,, [CH3C007]
[(HCOOH) [CH3COOH] ' _
Les équations bilan des réactions avec l'eau :
HCOOH + H,0 2 HCOO™ + H;0%;
CH3COOH + H,0 = CH3C00™ + H30%.
Exprimons les constantes d’acidité de chaque couple :
_(H30*)HCOOT] 1o o [H30*)[CH3€007)
Kas=—rreoon ' '  [CHsCOOH) °
Faisons le rapport des constantes d‘acidité :
Ko [H30')[HCOO™]  [CH3;COOH] _ [HCOO™] [CH3COOH)

—

K1 [HCOOH] '[H30%][CH3€00~) [HCOOH] [CH3C00-]

Donc : [HeooH] ~ Kay ' [CHyCO0H)
K ) .
Posons k=-‘-(-‘11, on obtient la relation cherchée :
al
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* Calculdek: ] o
k‘h . lﬂ"a - lw‘a—"a. AN . pK51=4-8 : pha:=3,8 . k IO
W paw 7 sponse a la
*Mo?mnsquelavaleurdckcstenaccardmeclarepo a
ion 1-a). ‘ . R : ‘
qle::;? la ql,zestion précédente, 'acide methfm?xqqc’se dlssotcxe
. plus que l'acide éthanoique. Il en résulte linégalité suivante :
[HCOO™] _ [CH3C007]
HCOOH] = [CH3CO0H] » )
Elette inégaJ;té correspond a une valeur de k supeneure a 1, o
qui est en accord avec la valeur de k obtenue (k= 10)-_.1
2) [HCOOH), = Cy = 0,1mol.L~' [CH3;C00H]y = Cp = 0,3mol. L™,
pH=2,35. .
a. Calcul des concentrations molaires des espéces: )
* Inventaire des espéces: H3;0*, OH~, HCOOH, HCO00-,
CH3COOH, CH3C00" .
* [H30*]=10"P#=10"2%°=[H,0*]=44,67.10 *mol/L ;

-1_ Ke _ 1071 -y o oy -132 .
* OH7] = e Te==0H 7] = 2,24.10" mol/L ;
* D’aprés la conservation de la matiére :

[HCOOH] + [HCOO0~] = Co=[HCOOH](1 +%§-§%§) =Co (1)

, ) _[#;0*)[HC00") Ka; _[HCOO™] )
D'autre part : Ka~—=" 20— = (Hy0°] (Hcoom 2’
En remplacant l'expression (2) dans I'expression (1), on obtient :

[HCOOH] = —5—.
1 |ﬂ,o||
AN : Co=0,1molL!,Ka, = 10~PX%: = 10738 [H,0*)=44,67.10~*
[HCOOH] =9,66.10 " *molL"!.

* L'équation (1) permet d’écrire : [HCO0™] = Co — [HCOOH] ;
AN : [HCO0™] = 3,4.10*molL!.

Par un raisonnement analogue sur le couple CH3COO0H/CH;C00~

mol/L;

%

on obtient :
[CH3CO0H] = —S3— et [CH;C00-] = ¢, — [CH :
. o— [CH3CO0H] ;

AN :Cy=0,3molL-!,Ka, = 10-PKa: = 107*8,[H;0*1=44,67.10~*mo1[~1 -
[CH3CO00H] = 29, 89. 10~*molL™1,[CH3C007) = 1,1, 10~3molr-1
b. Mogtrons que la solution est électriquement neutre : '
Ecrivons I'équation d’électroneutralité de la solution :
[H30%] = [HCO0~] + [CH3C007] + [OH"]:
AN : | [H307]=44,67.10"*molL! ~ 45, 10~*molL1
[HCOO~] + [CH3C007] + [OH™] = 45.10*mor-1
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Exercice 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 con : i
: , centrées d’acid
chlorhydrique ou d’hydroxyde de sodium, on peut faire varier le pI—I-ac‘lJ(;:l 1:1

solution sans modifier notablement son volume. La glyci
pKa1=2,4 et pKa2=9,8. . glycine a pour

1)
2)

3)

4)

Donne la formule et le nom systématique de la glycine.

S}lr un axe gradué en pH, situe les domaines de prédominances des
diverses espéces.
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 l'espéce prédominante.
On se placc.a a pH=6,1. Montre alors que le cation et I'anion ont méme
F:oncentratlon. Cet état particulier de la solution définit un point
intéressant en analyse biologique : Le point isoélectrique.

1 .
pH = E(pk,q1 + pk,,) en ce point.

Solution 4 :

m(Gly) =1,5g ; V = 1L, pKas= 2,4 , pKa,= 9,8;

1) Formule et nom de la glycine :

NH,-CH2-COOH : acide aminoéthanoique.

2) Les domaines de prédominance :

1 8 11
%% S -
v K H
Acide pK. forme P, Base P
( Forme cation ) Zwittérion ( Formc anion )

3) On donne pH1=1, pH2=8, pHa=11:

Dans la suite, le cation sera noté Cat, le zwittérion Z et ’anion An.
x Placons ces trois pH sur l'axe : (vo1r‘axg),
*+ Calcul de la concentration de l'espéce prédominante pour chaque
valeurdepH: _ o ‘ |
_  pour pHi=1l(milieu acide), ’espéce prédominante est la forme
cation _
NHj —CHz — COOH noté : (Cat).

Calcul de la concentration initiale de la solution :
C; = % = H"%—-—%::Cl =2.10"%mol. L7},

Le cation appartient au couple Cat/Z :
D’apreés la {cc])nservation de la matiére : [Cat] + [Z] = C; =
z
(cat] (1 + [cml) =¢; (1);
: t = ﬂ_ [Z_] — - :
D autrfa part : pHy = pKa + log lCﬂtl:[Caz] = 10PH1-PKay (D) .
A partir de (1) et (2), on obtient : [Cat] = L

3 =2 10—2 - 1+10Pii‘-pﬂnl'
AN: C; = 2. mol.L™*, pH1=1, pKa,=2,4 : [Cat] = 1,92.10 ?molL"!
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Pour pHa=11(milieu basique), I'espéce prédominante est I’anion
NH; — CH, — CO0™ noté (An) ;

L’anion appartient au couple Z/An :
Conservation de la matiére : [An] + [Z] =

= [An] (1+[Ef]]) Ci(3) ;

i D’autre part : pH3 = pKa, + log [‘[4;]:[:]‘] 10PKaz-pH3(q) .

A partir de (3) et (4), on obtient : [An] = d

1+1QPKaz-pH3"
AN : C;=2.10"2mol.L™!, pH;=11, pKa,=9,8 : [An] = 1,88.10 2molL!;
- Pour pH;=8(milieu pratiquement neutre), L’amphion est
majoritaire.
La conservation de la matiére s’écris :
(2] + [Cat] + [4n] = ¢;=(2] = —[-%-—l—-] (5);
“z
' (Cat] _ 1QPKa;—pHz=10" 56(6)
Par ailleurs, [ﬂ] Ci1s E
@ 1QPHz—pKaz=10"" (7)
AN : [Z] =1,97.10 molL™!,
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 [[gnll 10%PHz-(PKay+pKay)

L’application numérique donne : [[3—"] =1, d’ou [An] = [Cat].
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- REACTIONS ACIDO-BASIQUES

SYNTHESE GENERALE :

Activité 1: Réaction entre un Acide Fort et une Base Fort
e:

gxemple : Réaction entre une solution d’acide chlorhy

solution de soude (NaOH).
1-1- bispositif expérimental :
1-2- Mode opératoire :

drique (HC) et une

burette contenant la

- Verser progressivement la [ m|  Solution de base (ou acide)
solution contenue dans la burette 2 e
dans la solution du bécher ; = U s S

) X . E solution d'acide (ou b
-Lire le pH sur le pH—metre apres :, de concentrationoé‘aeats:i
chaque volume versé et dresser un s velmee |
tableau des mesures. 5
-Avant chaque mesure de pH, o
agiter le contenu du bécher pour |pecre
homogénéiser la solution ; Y

H-meétr
agitateur

1-3- Equation-bilan de la réaction :

L’équation bilan de la réaction entre l'acide chlorhydrique et d’hydroxyde

de sodium s’écrit :
(H3O* + Cl) + (Na*+ OH) = Na*+ Cl- + 2H20

Les ions Cl- et Na* ne participent pas & la réaction : ce sont des ions

spectateurs. La réaction peut s'écrire donc :

H,O* + OH-= H,0 + H,0 ; Couples : HsO* / H20 et H,O / OH-.

1-4- Allure de la courbe de dosage pH = f(V) ¢

caractéristiques

1"y
10
g

b
7

6
4
L]
2
1
0

0
§ 10 15

dont une variation

) , - La courbe présente trois parties
17 AN
17

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

Vg *® ™ méthode des tangentes :

- On trace deux droites paralléles T, et

T_2 tangentes a la courbe de part et d’autres du saut de
On fait apparaitre ensuite la perpendiculaire a c€s

(Ci)étermine son milieu M.
Mn trace aprés la droite T paralléle a Ti et
, le point d’équivalence E est a I'intersec

Sur les différents axes.
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On trouve les coordonnées du point d’équivalenc

T, passant par
de T avec la cod

pH.
deux droites et on

rbe.

.

e E par projection



Ve
E{ : g ilieuneutre.

Hg =7 caractéristiqued unm
Doncplois du dosage entre un acide fort et une base forte, on a un

milieu neutre a ’équivalence. ) ‘ o N
NB : Le pH du point d’équivalence peut étre détermine en utéhsa:nt le
virage d’'un indicateur coloré. Ce pH doit- étre dans la zone de virage

de l'indicateur qu’on doit choisir.

1-5- Propriété fondamentale de l’équivaleno:e : .
iy a équivalence lorsque les réactifs ont été mis dans les proportions

steechiométriques.
H;O* + OH-= 2H.0
A T'équivalence : nu3o* = noy-.

C
Acide (HC]) {5“‘ ;  soude (NaOH) { °
a

! VbE
Or ;: Cq = 2’;—”— = nu3ot = CaVa

. = Doy~
Et: Gy Vi

A l¢quivalence : nuzo* = noy- = C,V, = CbVoE.

= Noy = CbeE.

Activité 2 : Réaction entre un Acide Fort et une Base Faible :
Exemple : Réaction entre les solutions d’acide chlorhydrique (HCI) et
d’ammoniac (NHj3).
2-1 Equation-bilan :
(H3O* + Cl') + NHsz= H,O + (NH4* + CIy)
CIl- est un ion spectateur, I'équation bilan se réduit alors & :
H3O* + NH;= H>O + NH,*
Couples : H30* / H0 et NH4*/NH3.
2-2 Allure de la courbe de dosage pH = f{V,) :
pH

H _ La courbe présente quatre parties

3

E B I caractéristiques, dont deux points
. MR-t B - d’mﬂexions * le point d’équivalence E
pH=p, T— = S et le point de demi-équivalence E/2.
Les coordonnées du point
d’équivalence E sont déterminées par
la méthode des tangentes :

7
§
PHE ——

4

3 \

2

0

11/

o -

5V,

ﬁ Vae
2

VaE
{p!ig ey caractéristiqued’unmilieuacide.
A l'équivalence : C,V,g = CpbVb.
- [NH;]
PH = pka + ]og—-——wﬂn

Or, a la demi-équivalence - [NHs] = [NH4+)
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b P P point de d

ées du point de i- équi

$oaicD ordonn = o) emi- equivalence Ey/; sont telleg que :
Va% =

E1/2 pH: = pka du couple NH," /NH;.
1 |

pctjvité 3 : Réaction entre un acide faible et une base forte :
3.1 Equation-bilan '

Exemple : Réaction entre les solutions d'acide éthanoi
(CH3COOH) et d’hydroxyde de sodium (NaOH). anoique

(CH;COO + HsO") + (Na*+OH) = (CHsCOO- + Na*) + 2H0

Les ions Na* sont des ions spectateurs. L'équation bilan peut
s'écrire alors :
(CH;COO- + HsO*) + OH= CH3COO- + 2H20
Ou encore : CH3COO-H + OH-= CH3;COO- + HxO
Couples : CH3COO-H/ CH3COO- et HO/OH-.
3.2 Allure de la courbe de dosage pH = f(Vy) :
P'j po R . e G C La courbe présente quatre parties
R S ESRSE RES S nn caractéristiques, dont deux points

J d’inflexions : le point d’équivalence E et le
i point de demi-équivalence Ey/2.
7 LA Les coordonnées du point d’équivalence E
‘ SRENARN" AN sont déterminées par la méthode des
phspl A :
"’*azr T O tangentes :
' E 5 iVb!E % Vo

0 §
2
E{:bﬁ
Hg > 7 caractéristiqued'unmilieubasique.
A T’équivalence : CaVa = CoVbE- ,
Les coordonnées du point de demi-équivalence Ej/2sont telles que -

Vb_1_ = !gg
Eyf{ 2

pH: = pka du couple CH3COOH/CH;3C00™.
oH = plea + ogl&1s€00°]

g
[CH3COOH] ) _ oka.
Or, a la demi-équivalence : [CH3COOH]= [CH3C007] =pH =P

20:1"]1;.6 ﬂ‘: : Solutions Tampons

1= Delinition et és .

Définition : et propriétés
0€ solution tam 4 squimolaire d'un
e pon est un mélange €q )

g?deral) et de sa base conjuguée. Son PH €5t égal au
lde/base correspondant.
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A d

q q

solution tampon.

Hoizie;;s c:l’une solution tampon est peu sens1:ble' a 1'1n ajout moderg
d’une solution acide, basique, ou lors d’'une dilution ;

- ié ;
Le pH d'une solution tampon est égal a'u_pKfsl du Couplelzzsoiopriétés
Un mélange acido-basique a la demi-équivalence a p

d'une solution tampon ; . )
Le pouvoir tampon d’'une solution est maximum lorsque le mélange

contient les deux formes acide et basique d'un méme couple en
quantités égales.

“1

4-2- Préparation et exemples :

Préparation : On obtient une solution tampon : . .

= En faisant un mélange équimolaire d’un acide faible et de sa base
conjuguée. .

- En dosant un acide faible par une base forte jusqu’a la demi-
équivalence.

= En dosant une base faible par un acide fort jusqu’a la demi-
€quivalence.

Exemples : )

= De nombreux milieux naturels sont tamponneés : le sang, la salive, les
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 4 un PH voisin de 7
par le couple bicarbonate.

4-3- Importances : De nombreuses réactions nécessitent des milieux
tamponnés :(réaction biologique, d’analyse et de syntheése i
ou dans l'industrie). o en laboratoire
- Le tampon bicarbonate fait Intervenir le Couple H,Co =
: H
pKa vaut 6,1 a 37°C et 6,4 a 25°C. 11 intervie 2 < L8l tOsdont le
PH sanguin (voisin de 7,4).
- Le tampon phosphate fait intervenir le cou -
. Ple H,po Z
PKa vaut 7,2 est le principal tampon intrace].lulairé AR
- Les solutions tampons sont utiligé
constant.,
= Utilisation des so]
PH-métres.
= La plupart des réactions biochimiques im
ans un domaine de pH p

utions tampons en chimie poyr étalonnage des

: Portantes ge Produisent
€u etendu. Clest pourquoi lg Plupart des
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nu_}legx naturels sont t’;an'1p0nnés pour mieux résister aux agressions
chimiques de la part d’acides ou de bases.

- EXERCICES DE REMEDIATION ET DE RENFORCEMENT -

Exezxcice 1:

On dispose ::le 2 sc’)lu'tions acides S; et Sz, I'une d’acide benzoique
C¢HsCOOH, l'autre d’acide chlorhydrique. Elles sont contenues dans des
ﬂacor}s ne por'taflt aucune indication concernant leur nature. Pour les
identifier on fait a 25 °C les expériences suivantes :

Premiére expérience :

On mesure le pH : Pour S;: pH = 2,1 ; et pour Sz: pH = 3,0.

Deuxiéeme expérience :

On dose Vi = 20,0 qm3 de chaque solution acide par une solution de
soude de concentration Cg = 2.102 mol.ll. L'équivalence est atteinte

lorsque le volume de soude versé est Vs = 8,0 cm? pour S; et Vs’ = 51,0
cm3 pour Sa.

1)
a. Calcule les concentrations molaires en acide avant dissociation de
S, et S, et identifie les solutions tout en justifiant 1a réponse.
b. Quelle est la base conjuguée de l'acide benzoique. Calcule le pka
du couple.
2) Quel volume de soude de la solution précédente faut- il ajouter a
10cm3 de solution d’acide benzoique pour obtenir une solution de pH
égal au pka ?

Solution 1: .
T=25°C, On dispose de 2 solutions, 'une d’acide benzoique CesHsCOOH,
I’autre d’acide chlorhydrique.
Expérience 1 : (S1, pH1=2,1) , (S2, pH2=3,0) ;
Expérience 2! Dosage dun volume Va de Si; puis S par:
Cp =2 10-2molL™! _ [Cp=2.10"2molL™!
1{ v, =8, ocm? ' P2 v}, = 51,0cm? '
1 . . o,
') a. Calcul des concentrations initiales :
A l’équivalence CaVa=CpVp = Ca-_-c-‘-'-‘f-‘l .

Va
-2
21078, Ca1=8.10"3moll™!;

* Pour S1: Ca1=

10725
* Pour S2: Caz=> 00 ! = Car=51.10"3molL™!;

+ Identifions les solutions S, et Ss:

_ Pour S:: pH= -log8.1073=2,1. On retrouve le pH mesuré
(pH1=2,1). S: est donc un acide fort.
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Pour S,: pH=-log51.1073=1,3. Ce pH est différent de celui

ide faible.
ré (pH2=3,0). S2 est donq un act . )
Si es:rllzsstlut(l%n d’acide chlorhydrique et Sz est d’acide benzoique.

b. | _
* La base conjuguée de CcHsCOOH est : C¢HsC00™ ;

* Calculons le pKa du couple CéHsCOOH/CcHsCOO0™ :
[H30*][CgHsCO07] |
pKa = —logKa = —log [CoHgCOOH] :

e [H30%] = 107PH2=10"3molL™!;
=14 -
- [0H7] = m_K;'ﬁ=11(:J-13 =[0H"] = 10" 11molL~1
3 - -1 _ +71.

= D’aprés Iélectroneutralité : [CgHsC00™] + [OH™] = [H307] ;
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc :
[C¢H5CO0™ ] = [H30+]=10"3mou.'{ :

= D’aprés la conservation de la matiére :
[CcH5COOH] + [C4H5€007] = C,y ;

. D’Oﬁ[CGHscOOH] =Cq2 — [CGH5COO-]= 51.10-3 - 10-3= 50. 10-3 mol.1-1.
La valeur du pKa est donc : pPKa=4,7.
2) On donne V(S2)=10cm? ;
Calculons le volume de soude nécessaire pour que pH= pKa :

Le volume de base a utiliser est tel que Vy =1';_E
volume a l'équivalence.

Par ailleurs a I'équivalence CuoVe=CaV, (2).

Des équations (1) et (2) on en déduijt que : V), = Ca¥a

2C
AN 1 Ce2=51.10"molL™" , V,=10cms, ¢, = 2. 10-2 mbou:l
Dol : Vu=12,75cm3, :

(1): VbE étant ].e

Exercice 2 :
On dispose d'une solution S1 d’hydroxy
= 0,10mol.I'! et d'une solution S,
C2HsNH3Cl de concentration -
C2=5,0.10-'mol 1!,
Le pka du couple C2HsNH3* /C,HsNH, est 10,7,
1) Quelestle pH de la solution S, ?
2) Le pH de la solution S2 est 6,0. Des deux ‘ .

est celle qui est prédominante (majoritai:::a) ;Speces " Souple, duelle

3) On mélange V, = 75c¢m3 de S1 avec Va2 = 100cm3 de <
pPH donne : 12,2, ¢ 5. La mesure du

de de sodium de Concentration C,
de chlorure d’¢thylammonium



Solution 2 :

1)

2)

4

3)

C,H5NH;Cl
S‘{cl = 0,10molL™ 1’ 32{ :

NaOH

C, = 0.50molL!,pKa = 10,7’
Calcul du pH de la solution S; : P '

NaOH est une base forte donc : pH= pKe - logC; ;
AN: C; = 0,10molL™?, pKe=14 d’ou: pH = 13.

On donne: S, (pH2=6);

Identifions I'espéce prédominante :

sz =6 .

Ka = 10,7 Puisque pH < pKa alors la forme acide du couple
prédomine. Il s’agit de l'ion éthylamonium : CoHsNH3.
On mélange : SI{V1 = Z5am” y D2 Vg = 400

Cy = 0,1molL™? C, = 0,05molL™!
pH=12,2;

a. 'Calcul de la quantité restante d’ion OH™ :

* Equation de la réaction: C;HsNH3 + OH™ - CoHsNH2 + 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;(OH)= C\V1=7, 5.10 3molL™1.
Pour lion éthylammonium : 7
réactif en défaut).

* Les ions OH™ restant: n (OH™)= C1V1 - C2V2.

AN : n,(OH7) = 2,5.10 3 mol.

b. Retrouvons la valeur du pH:

pH= pKe - log[OH], avec pKe=14 et

(OH-] = MO BI04 43,10 molL ™! pH=12,15% 12,2
T y .

on obtient

=CyVe= 5.1073molL™t. (Cest le

Exercice 3 :

On mesure le pH d'une solution d’éthylamin

pH

e a 10-2 mol.l-! : on trouve
= 11,3. On ajoute alors 450 ml deau distillée a la solution

précédente, on homogénéise et on mesure a nouveau le pH : on trouve

pH
1)
2)

3)

= 10,8. L 3 _

Ecris 'équation d’ionisation de l’¢thylamine.

Calcule, dans les deux cas, les concentrations des espéces présentes.
Quelle est, dans les deux cas, la quantité d’amine ionisée ?

En déduis leffet de la dilution sur l'équilibre d’ionisation de
I’éthylamine. :

Solution 3 :

1)

=10~ 2molL™! , Voqy = 450mL
bonnées : S(CaHaNH) {61, 10O srcamaNt) {7y

pH; = 11,3 pH, = 10,8
L’équation d'ionisation de '’éthylamine : o
La réaction cst limitée, elle aboutit a un équilibre chimique -
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Cz"sNHz g0 Hzo r=4 CszNH;“F OH™ ;

2) Calcul des concentrations :

Calcul des concentrations des espéces de 1a+solut1c;n S :_ |
Inventaire des espéces : C;H,NH,, Cz”s”_’ig: H30_1: OH™;
[H30%] = 107P#1 = 10-1135[H,0%] = 5,10~ 12melL-1 .
) -14 2 -
[OH™] = xe .10 —=>[0H"] = 2.10 3molL !
[H30*] 5.10 X . .
D’aprés I'électroneutralité 3[CzH5Nf{’3 ]‘+ [H30%] = [OH") ;
Les ions oxonium sont ultra-minoritaires, donc
[C;HsNHI] ~ [0H‘]=2.10‘3m01L‘1.;
D’apres la conservation de la matiére :
[C:H5NH,] +[C2HsNHS) = ¢, ; = »
D'ou [C;HsNH,) = ¢, — [C:HsNHF]=102 - 2. 10~ =8 ,10 molL™1,;
Calcul des concentrations des especes de la solution S’ -
Inventaire des espéces : C,H,;NH,, C:HsNHY, H;0*, OH~ -
[H30*] = 10-7H: = 1071985 1H30%) = 1,58, 10-11,m071 -1 ;
-1— _Ke - 10-14 S -4 -1,
[0H™] = 1307 1581011 = [OH™] = 6,33.10 *moys— |
D’apres 'électroneutralité - [C2HsNHZ] + [H30%] = [OH™] ;
Les ions oxonium sont ultra-minoritaires, donc :
[C;HSNHY] ~ [OH™] = 6,33.10~*mey -1 :
— H30%)(CHsNH,) _ikﬁjczHSNug].
Calculons 1a constante d’acidité qy couple C,H
partir des concentrations dans | solution S :

-12 -3
Ka — 5.102 1\().?.310 =2 10_11.
' 2.10~11 633 19-4
DOHC . [CszNHz] = 1,58.10-11 = [CZHSNHZ] =8 10'_4m01L"1

Remarque : Nous n‘avons pas utilisé
matiére pour calculer Ja concentration de Péthylamin
la nouvelle concentration initiale (C}
du nouveau volume totale de s’ que

3) La quantité d’amine ionisée dang les deux cas -

———

Dans )4 solution S :
(CoHsNHE]  2.10-3 . .
a = LT,S'I = To=z= a= 0,2 soit 20% d’amine lonisée.

Dans 1a solution S’ :

a = [C2Hshid) _ [C2HsNHY] 6,33.10~4

4 (C2HsNHTT+CoHoNR,) = 633.10~4+8.10=3~ A=0,44 soit 449,
d’amine ionisée,
Effet de la dilution sur I'équilibre :

La dilution favorise 1a dissociation de I'amine,
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ed: |

g’,‘frdii;ose d'une solution A d'acide éthanoique décimolaire

Solution B d’acide chlorhydnque‘de concentration 10-3mo} /L, A

) Le pH de A est 2,9. En‘deduls les concentrationg des différentes
espéces chimiques. On mélange 50cm3 de

A et 50cm3 de _
mélange vaut 3,0. B. Le pH dy
Calcule les. concentrations des différentes espéces chimiques
présentes dans le mélange.
2) A un volume V de la solution A, on ajoute le méme

Le pH du mélange obtenu vaut 3,05. Calcule la c
espéces présentes dans la solution.

et dsune -

volume V d’eay.
oncentration des

Solution 4 :

CH;COOH e
Alc, = 0, 1molL! ; B{ APV
pH, = 2,9 Cg =10"°mollL

1) Calcul des concentrations des différentes especes ;
* Dans la solution A :

- Equation de dissociation :

CH3COOH + H,0 2 CH3C00™ + H30* ;
2H,0 2 H30* + OH~ ; .
Inventaire des espéces : CH3CO0H, CH3C00~, H;0%, OH~ ;
= [H30%] = 107PH = 107292 [H;0%] = 1,26.10 3molL™1;

- -1_ Ke _ 10714 o T -12 -1
[OH ]—[H30+]_1,26.10-3=>[0H] 7,93.10"2molL

= D'aprés I’électroneutralité : [CH;€007] + [OH™] = [H30%];
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc :
[C¢H5C00™) ~ [H;0%]=1,26.10"3molL™! ;
D’aprés la conservation de la matiére :
[CH3COOH] + [CH3€007] = C, _
= [CHscogH] = c‘: — [CH3€007] =0,1-1,26.10-3= 9,87.10-mol.I""
Dans la solution B :
Equation de dissociation :
HCl+ H,0 2 H;0% + Cl-; 2H,0 2 H30* + OH™;
L'acide chlorhydrique est un acide fort .
Donc [H;0+)=[HCI]=Cp=10-3 mol.I"\.

~ [OH-] = _Ke _1074 -1 =10-1molL?
[O0H™) = == [0H"] =10

] i -
D'apres I'électroneutralité [OH ~]_+ [C‘l ]-— [Hggnc]: :
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires,

2 (€] = [H30%)=10"%molL™! ;

%

On meélange : V4=50 cm?3 et Va=§Ogm3, PH:S(;C;CS :
Calcul des concentrations des différentes P
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3) On mélange : V4=V et Veau=V ; pH=3,05 :

Calcul des concentrations des €spéces présentes dans le
Inventaire des especes H30%, CH, COOH, CH3C00-, oy~ ;
[H30%] = 10771 = 10-3055 . g+] = g 91 10~*molL-1

*

*

Equation de la réaction : b0 I
CH,C00™ + (H;0*,Cl") - CH;COOH + H, : ) _
In\:cntaire des espéces : H;07%,CI™, CH;COOE{, CH3;C00~, OH™ ;
[H30%] = 1077H = 103=[H;0%] = 103molL ™! ;|
[0}{“] = Lﬂ — [OH-] =10"1molL"1 .
~ [H30*] 1073 N ¢ con "

Les ions CI~ étant indifférents, leur quantité est conserw
pendant le mélange : . ) ~
Cette conservation se traduit par : ny(Cl™) = ng(CI7)
=[CC)Wv; = [cl7];v,

" [Cl)Vy _ CaVp 3
=[Cl Iy = V,‘ - ;Ta :
AN : Cp = 107 molL™1, Vz=50cm?, Vr= 100cm?;
d'ou :[Cl"] = 5.10"*molL™ 1,

= D’aprés I'électroneutralité [CH3€007] + [CI"] + [0H™] = [H;30*] ;

Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc : _
[CH3€007] ~ [H,0%] - [CI"]=[CH3€007] = 3,7.10"*molL 1 :

D’aprés la conservation de la matiére :

[CH;COOH] + [CH;C007] =C,;

D'ou [CH;CO0H] = Ca—[CH3C007].

Pendant le mélange, le volume total a augmente, donc il faut

recalculer la concentration initiale C4 & partie du volume total :
C)y = V‘:f;ﬂ » Va=50 cm?, Va=50cm3, €, = 0, 1molL-1donc
€1 =5.10"2molL"!,

AN : [CH3CO0H]=5.10"2molL-1 — 3,7.107% = 4,63.10-3

molL™1.

10-14

[OH-] = [”:‘;T]-”L 105 [0H™] =1,12, 101119y -1 :

D’aprés I'électroneutralité [CH3C00-] +

Les ions hydroxydes sont ultra-minorit

(CH3C007] ~ [H, 0*]=[CH3C00"] ~ 8,91.10~4no
= D’aprés la conservation de g matiére :

[0H™] = [H;0+.
aires, donc :

-1,
[CH3COOH] + [CH,4C00-] = ¢ .

=[CH3COO0H] = ¢ - - f=2av 01
[CH, 1= C{ - [CH;€007] ayec Cy = = 2 =5.102moy-1.
Donc : [CH;C00H] = 4,91.10 2 mop-1.
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n volume Va = 10cm? d’'une solution d’acide méthanoique, de
on rration Ca en'y versant progressivement une solution d’hydrox’yde
conce .qum de concentration Cp = 0,10mol/L.
de S%‘i‘ris J'équation bilan de la réaction entre les deux solutions.
1' on donne : pka(HCOzH/HCO2-)=3,7 ' pka(H3O+/HQO)___O :
pka(Hzo/ OH.')::14' X ) . .
g) Le point équivalent a pu étre détermineé expérimentalement soit
B(Vse= 10mL; pHe=8,2). |
a. Détermine la concentration molaire Ca de la solution d’acide
méthanoique.
b. En justifiant, précise si le mélange obtenu a I'équivalence est
acide, basique ou neutre.

3) Onindique les zones de virages des indicateurs colorés suivants :

Indicateur coloré | phénolphtaléine | BBT hélianthine
Zone de virage 8,1-10,0 6,0-7,63,1-44

a. Rappelle la signification de «zone de virage» dun indicateur
coloré.

b. Indique, en justifiant, l'indicateur coloré le plus appropri€é pour
repérer le point d’équivalence du dosage réalisé.
4)
a. Evalue les concentrations des espéces chimiques présentes dans
la solution initiale de I'acide éthanoique de pH = 2,4.
b. Quelle valeur du pka du couple de I'acide méthanoique en déduis
t- on ? Compare cette valeur calculée a elle qui est donnée a la
question 1). | i P
S) Précise le pH et la nature du mélange obtenu quand on a gjouté un
volume Vb=5cm? de la solution d’hydroxyde de sodium a la solution
d’acide méthanoique. Rappelle les propriétés de ce mé!apge- ‘ :
A partir de quelques points particuliers que l'on précisera ébauche
la courbe pH = f(Vb).

Solution 5 ;
HCOOH[V(: =10cm? Vp =? .
" Co =? : NaOH[cb — 0,10molL™"

Equation bilan de la réaction :
oy TCO:H + OH~ - HCO3 + H,0.
Aléquivalence : E(V,z = 10mL,pHg = 8,2)-

8. Calcul de la concentration Ca de 1'?%“13 m
e - Y3VRE .
A 'équivalence, CaVa=CuVoe=Ca =~y ok & '
AN: = 10cm3, ¢, = 0, 10molL™, Vpg = 10mb GO0 174 parait pour
+ Justification : D’aprés l'équation bllan; la base COMJUBUEE
donner la base conjuguée. A x'équxvalif‘;?é '
devient majoritaire, donc la solution obte
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= ion du terme « Zone de virage "I
* g}gﬁt?’:’;?:riaﬂe de pH dans lequel s effectue le changement de
couleur d'un indicateur coloré. P
indicateur approprié pour ce r : : )
. o phénolphtaléine, parce que sa zonc de virage (6,1 10,0)
contient le pH & I’équivalence.
OH) =2,4 ; o .
4’ :Hg:.lccgl c’ies concentrations des espéces chimiques dans la
solution :
* Inventaire des espéces : H;0*, HCOOH, HCOO~, OH" ;
* =107 = 10-245[H,0*] = 3,98, 10-3molL~1 ;
- Ke 10~14 o - -1,
O OHT) = o= 0H ] =2, 51. 10~ mpiL 1 .
* Dlaprés I'électroneutralité : [CH3€007) + [OH"] = [H30%];
Les ions hydroxydes sont ultra-minoritaires, donc :
[HCO07] ~ [H30*]=[HC00"] ~ 3,98, 103molL™1 ;
= D’aprés la conservation de la matiére -
[HCOOH] + [HCOO0) = Cs = [HCOOH] = C. - [HCOO).
AN : [HCOOH] = 0,1 - 3,98, 19-3 — 9,6.10 2 molL"1.
b. Calcul du PK. du couple HCOOH /HCOO~ -

_ _ [H30*][HCo0")
PK, = -logk, = S[HCOOH] AN pK, = 3,78

Comparaison : Faisons Je Tapport des deux pK, ; 378
deux valeurs sont sensiblement égales,
) Vp=5cm3;
* Précisons le PH du mélange:
D’aprés les données, le vo]

g ~
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Exercice 6 :

1)

par dilution dun vV
. olume V .

conEamiratlen molaire 1mol/L 1 de solution chlorhydrique d

Détermine le volume V i : °

pratiquem Vi et exphique briévement ‘

2) La soluteint cette opération ? comment on réalise

on d’acide - :

progressivement & 20 ’Chlorhydr.lque 0,05mol est ajouté

o.H mL d'une solution aqu joutee

(C2 5NH‘2) dans le but de doser celle- d UEuse de mpnoéﬂlylamine

Sulvr? lyevolution At pH i mélange e Cclc;u nde" meétre Remet de

Les 1:esultatts obtenus sont consignés dans lzsta’cfl oy .manl];?ulat_ion.

represent% le Voiume J'acide versé : eau Cl —aprés ou Va

p;(m )10 5 10 115 |20 |25
11,8[11,4]11,1 10,9 | 10,7 | 10,5
Va (mL) |30 |35 |36 38 |40 |43 |45 50 |
. plj _ 10,219,897 936,112,724 2.1 |

a. Ecris l'’équation de la réaction de dosage. :

b. Trace ja courbe pH = f(Va). On prendra comme échelles : €n
abscisses : lcm pour 4mL ; .

Ordonnées : icm pour une unité de pH.

c. Déten_;nm'é les coordonnées du point équivalent par une méthode
que l'on précisera. ‘

d. En déduis

- la concentration molaire Co de la solution de monoéthylamine ;
- le pka du couple associé ala monoéthylamine. _

3) Calcule les concentrations molaires volumiques des especes
présentes ans le ‘mélange Jorsque le volume d’acide versé est de
30mL. etrouve la valeur du pka 4 l'aide des valeurs trouvées.

4) On désire prep er une solution tampon.

a. Qu’est €€ nane solution tampon ? Quelles sont S€S 'propriétés
caractéristiau®® ? ,

b écise la ™ jere d’obtemf 100mL dune solution tampon a partir
de la solution de mono€ ylamine précédente et de la solution
d’acide Chl rhYdrique 0,05m0

tion © *

solutd o vy =7 — al Vy = Veotal = 100mL

1) Solution initiale{ . = 1molL™"’ solution IN&€ 1 ¢, —0,05molLl™"
he Détermination du volume V1 :

sration de dilution d'un acide fort, donc:

it dune opé
c,V=CaVa=V1 = E!é’ﬁ AN : Vi= 5 mbL.

+ Réalisation pratique
_  Matériels Fiole jaugé d



q la fiole, puis 3
- s tire © On verse un peu d eal(.}1 d?:Ssolution e e
gl vy g tte, on_préléve, 5 mL Pft le mélange jusqu’a
o’ﬁi gghﬁﬁ;iepépf mél /L. On compléte ensuite
lor
100 mL. -
2) C,=5.10"2molL™, V§=20dmgo,sage |
c. Equation de la réaction de e
C-HSNH2+H30+—>CZH5NH3. +H,0;
b. Tracé de la courbe pp}I{-I=f(VJ :

120
11.0F
pKa
10.0F
9.0
8.0
1.0p
6.0F
50F
40F
30F

20}

E (Vag=40 mlL., pHE=6,2}.
d. Déductions :

* T concentration Cy, de 1g S

€thylamine
A I’équivalence : CaVaE=Cbe=>Cb = %‘i@i
b
AN 1 €, = 5.10"2molL1 yy=o( mL, Vag=40 m,
Dot : Ch=10-1imopr-1 ’

Le pKa du couple Co2HsNH3/C,H N, .
Le pK. correspond ay PH de 1a solution 3 15 d

D’aprés le graphe, on obtient

emi-équival
: pKa=10.7 QUivalence.
) Ve= 30mL, Vy= 20mL :

‘Umiquesg des egpana .
= Inventaire des €spéces : H;0%, cl-, Speces -

+ .
D’aprés le tableau, pour un volume V.= 30mL é{ii"g:& OI{ .
du m:lange vaut : PH=10,2, e versg 1a pF
= [H 0t =10 - 10702404 = ¢ 4 107 ey -1,
- [0.'1—] = _{(8 1014 ’

[1130*']:6,3_10-11:}[011-] =], 58 10‘4":9!‘3‘—1 .

b ]
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- Les ions Cl” étant indiﬁére;t‘s‘ :
pendant le mélange : » Jeur quantité est conservée
Cette conservation se traduit par :
n;(Cl") = nf(Cl")=>[Cl']tVt = [Cl-]fo
=[Cl-] - [Cl—](vl — CaVa .
f Vs vr
AN : C, = 5.1072molL™?, Vo=30mL, V
N - ’ , Vr=50mL.
D’ou [Cl"] =3. 10~2mollL™}; r=o0mb
D’aprés 'électroneutralité : [C2H NH3
‘ : : [C;HsNH3] + [H30%] = [CI” =
Les ions oxonium sont ultra-minorit;ires[, d30n¢3 : S
[C,ZHS{\IHE] ~ [OH™] + [Cl"]=[C;HsNH3] = 3, 02.10"*molL™?;
D’aprés la conservation de la matiére : ’
[szfsNHz] + [C,HsNH3] = Cp;
D'ou [CszNHz] - C,b - [C2H5NH;]
Comme le . volpr.ng du mélange a changé, il faut recalculer la
conc&zn&ratmn initiale C}, de la nouvelle solution :
Cp = —";—T-'-’- - Vr=20+30=50 cm3,

C; = 0,1molL~*doncC} = 4. 10~2molL™t.

AN : [C;HsNH;]=4.107% - 3. 10-2 =[C,HsNHz] = 10~2molL™;
+ Retrouvons la valeur du pKa du couple:
K =— - (H30*).[C2HsNH;]
PKq logK, log [GHNH]
AN : 6,3.10"1molL™?, 3,02. 10-2molL™1, 10~ 2molL™.
Donc : pKa=10,7.

4) Préparation de solution tampon :
a.

x Definition d'une solution tampon :

C’est un mélange d'un acide faible et de sa base conjuguée dans
des proportions égale ou voisine.
Propriétés 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

la demi-équivalence.

*

. Va ot o _
On sait quala demi-équivalence Va = =L (l)eta J’équivalence :
C,,.Vag = C,,.Vb (2).

S _ GV
Les équations (1) et (2) permettent d’avoir : Vg = -z"—c—f
AN : Vy=100mL, Ca=0,05moll."1, Cb-—'—O,l-molL“l. Donc: Va=100 mL.

11 faut meélanger 100mL de la solution de monoéthylamine &
100mL de la solution de chlorure d’acide.
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- LES ENGRAIS -

SYNTHESE GENERALE : ) .
Activité 1 : Définition - Utilités - Différents Types d’Engrais

Définitions : . o . .
Les engrais sont des substances organiques ou minérales incorpo

sol pour en maintenir ou en accroitre la fertilité.
1-2- Utilités des engrais :
L'utilisation des engrais a pour buts :
D’apporter au sol les éléments absents
quantité ; _
De compenser les pertes en €léments nutritifs que subissent les sols
pendant les cultures ;
Permettent d’augmenter le rendement des récoltes.
1-3- Les différents types d’engrais :
Il existe deux types d’engrais : les engrais organiques et les engrais
minéraux.
1-3-1- Les engrais organiques :
Le compost :
C’est un mélange de divers résidus de matiére organique d'origine
animale ou végétale.

ou présents en trop faible

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
I'industrie chimique.
Les principaux éléments fertilisants sont : 1’
et leppotaszium (K). 1 iiaznts N Ie phosphore )
On F11:stjngue ¢ les engrais simples constitués dun seul élément

’ .et leS enga_ls
grais binaires) oy
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Le fumier nourrit la terre par un apport d' -
fondamental': Ce sont les déjections I;iima?e?(lgﬁsérdg: E:liiviﬂi ?;;
;2;115;3 et d'anes, de vaches et de beeufs, de porcs, de volailles, de
2-2- Engrais minéraux :
Ces engrais synthétiques sont i ;
chimiqug;ment.yn q 1ssus de substances transformées
Les engrais azotés :
L'azote de l'atmospheére est la principale source de l'azote utilisé par
les plan?es. Ce gaz inerte représente 78% des gaz de l'atmosphére.
Da.ns' lindustrie des engrais, l'azote de I'atmosphére est fixé
chimiquement pour former l'ammoniac.
L'a'mmoniac 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)2S04
- Urée : CO(NH2)2.
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 KNOs, engrais binaires NK, sont obtenus

par action de l'acide nitrique sur le chlorure de potassium KCI ou
le NaCl

Activité 3 : Avantages et Inconvénients.

3.1. Les engrais Organiques (naturels) :
Ils permg;:tent 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 agnczole ;o

* Un bon développement économique ; |
x Lenrichissement du sol en sels minéraux ;

inéraux :
3-2- Les engrais n;es engrais minéraux (chimiques) présente des

natilisation . :
L ut:gquences néfastes sur l'environnement, la santé, etc.
S lantes qui grandissent a l'aide des engrais chimiques donnent
Les P ourrissent trés vite. Les engrais chimiques

fruits qui P , Ll :
iasgmentent 12 productivité, mais leur utilisation comporte un certain

nombre de conséquences : o -
* Appauvrissement du. patrimoine génétique ;
» Dégradation de 'environnement ;

+ Appauvrissement du sol ;
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Risque de monoculture ; ces cancérigénes, en

; gtances € 1c8, en
Nuisance ‘4 la santé (formation ¢ E“11‘?1161:1oglobn‘le conduit ainsj
empéchant le dioxygéne de se fixer sur

& une anémie). draugmenter le rendement
N.B: L'utilisation des engrais permet tion abusive (surtout les
des récoltes, mais attention a leur utilisa ‘

engrais minéraux).
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