‘/3 676

md‘

»-_- SRR L
a L

INSTITUT NATIONAL DFS HYDROCARBURES
ET DE LA: CHIMIE

9

I O O i e s
ih

I!" ‘

|

|

I:i

li

Iy

I
|
‘h.

I

]

. de chimie générale ”

-—
]

ALGERIE 1981 BOUMERDES




w {
H J - .
IYSTITUT NATIONAL DES HYDROCARBURES ©T DG LA CHIMLS
" CHAIRE DE CHIMIE GENERALE
RECUEIL DE TRAVAUX DIRIGBS
DE CHIMIE GENERALL
Destinée aux professeurs de la chaire
de chimie ;énérale enseignant la chimie
(tronc—commm , ingénieurs, I annde).
Par : AVDEUIKO AP,
SOUMERDES — AIGER - 1981,
| R
| PELIELS DE  II i :
r AT _:I_—f_::bl SENDIT IMH “.L‘ZLI'LL{.E,'L'% 50 copies
1 A e aaa ) g e P A
[ :\ ¢ i) i 2 e E sTehrh| ; VW et e .. .
] ¢ * Ce livre est destiné exclusivement aux professeuws ds 1'Institut National
: des Hy.rocarbures et de la Chimie de Boumerdes, et ne peut étre ni vendu
i ni échangé, '




TABIE DE MATIERES

— e S e g T e e T e

Preface onv-u--o-o.......g-n..----onntnnonouna'-d--..-a.q..ng....cscnu-“'

Plan du T N 1. Classification des corps mindraux 5 5 wie w wiEie @RS EisTe BIEE BRI sieE

Plan du 1D
Plan du 1D
Plan du 1D
Plan du TD
Plan du TD
Plan du TID
Plan du D

Iz,
M3,
I 4.
i 5,
N 6.
N 7.
N 8.

de D, llendéléev,

Plan du TD
Plan du TD
Plan du T
Plan du D

Affinité chimigue,

Plan du TD
Plan du TD

Plan du 1D

Calculs
Calculs
Calculs
Calculs
Caleculs
Calculs

sur
sur
sur
sur
sur
sur

la théoric atomo~mOlECULaiTe .eweeeooeeeeoeeas
la formule ChIMIQUE siuisescesecosnncncscasesns
les lois des gzao (ccnditions NOXMALES )esavasse
la formiale BV = BT wusimm co b cans e s s bk
la loi des éQUivAlents vieeeeccecesseceanssoees

l'équation de la réaction ChimiqUe eeseeecsses

Hd
~ W -
[

11
13

15
18

Structure de l'atome. Loi périodique des &ldments chimigues

Tableau périodique des éléments ChiimiguesS deeescecsesssss

H 9' LiaiSOHS Chimiques @808 300°02300000v00L0BsecenNsOEeODRDAEASEOOOSOCOOD

i 10' Réa@tiOnS d'OXydO—réduCtionS “@®00P0oenonoesecncoBOo00e e Ol

N 110 Calculs thETmOChimiques @LuUSeo0L0r09ec00enDne0aDbR GO0 GO0 0 @0 @0
N 12, Pouvoir directionnel des processus chimiques.

(Calculs thermﬂdynamiques> ®coscscoeoeveenccacancesseas

I 13. Cinétique chimique. Equilibre ChimlOie seesvssspaessseed®

N 14,

15,

les solutions ,,

Plan du ID
Plan du T
Plan du 1D
Plan du 1D
électriquc
Plan du ID
Plan du TD

COTTOSLioN sese,,
Plan du TD §¥ 23,
Plan du T N 24,
N 25,
I 26,
N 27,

Plan du ID
Plan du TD
Plan du TD
Plan du 1D
Réactiviteé
Plan du TD
Plan du D
Plan du D

Lecture récommandée

W 16,
i 17,
W 18,

¥ 19,
°% 0 aea

N 20,
¥ 21,
Plan du TD ¥ 22,

Calouls SUI‘ les SOluJGiOHS O‘Onc.Gb--oo..-.'-.-l'.""....‘

Caleuls sur les équations des réactions chimiques dans

-
“®erseceeevsosonoononeROsOTOO

@ssvsianRcoseveceneso0Beo oDl

Dissoelation G1E0TROTTEIANE «os 056 5 s anmn veon onnssis éssen

Hydr01yse des sels. Calculs suL 1e PH cceeccecaccossspsnss
Produit de 50lubilité{Ky OU PS) ceuvecvasnsnaovscsansonss
Potentiels d'électrode. Sources chimiques du courant

®es g
"'OUO-QCocgsu|-u'onoﬂlo--ea.u..o.Q...ouc--oaoc-lIO'“'

Réactions d'oxydo-réductions. Méthode ion-électroniguee .-

[ g .
LlectrolySe dQS OOTDS 10nlque3 -u-oco-o-o-.oi-------."'.

C & R - ’
Orrosion des métaux. Protection des métaux contre 1la

..I.
Pesssnesssdnsdsetronaan

a ©
®co0coevoooncoenonoececacseel

Propridétés générales des MELBUK .esssvsvossacsssasasssss?

Fropriétés générales des NON~METAUNL «.csesssssssonssse=?”

COmPOSéS binaires loau.olaauo-onnnuno--a-u-aoco.n.n"".-

COmPOSéS Complexes uca.ou'nolnuealcuul.ﬂ'..n.‘-"....e".

Nomenclature ges COrPS OTganiguesS scsssessevsonanssesees”
28, 8 i
tructure des corps organiques. Lusomérie. StéréochimlOe

des ;
Corps Organlques ...Illnq.t.ﬂul.n‘.nutelo.ve.lc-."....'n’.

o 29,

K 30
* HydrOCarbures ﬂromatiques «-vvuBwo-nq-n.eu0¢-ncue""

HydTOCarbures BCYOLIGUEH sesnsd s nononessnnadsneseneses?

aoe o

m 31. RéViSiOn n-rn..a.oon-tennnoooea'aﬂeonnua.uucno-bc"°°'a..

4 °
u‘-.-co----.on-.ooeo.e-nou--aeo-.aeeo-eo-u-nl‘°°°.'“

44
50
58

66
70
76
82

87
92
99

106
112
120
127
132
140

150
155
169
177
179



-1 =

PREFACH

Ces d¢laborations méthodigues ayant été rédigées selon le programme du tronc

commm, sont destinées exclugivement aux professcurs enseignant la chimie.

Ces ¢laborations prdsentent les plans de tous les travaux dirigdés concernant

la chimie générale.

’

Chague plan posséde unme séric d'exercices et de problemes typigues disposés
dans l'ordre logique avec une certaine croissance de difficultés, possédant

les marches de résolution.

Ies méthodes de résolution des exeicices 2t des problémes sont celles pra-
tiqués par 1l'auteur depuis sept ans, mais elles nc sont pas seules, car

d'autres méthodes peuvent &tre appligudcs.

Ces élaborations méthodiques peuvent scrvir aux professcurs débutants afin
qu'ils puissent s'orienter dans le future lors de leurs propres préparations
des travaux dirigds, |

En csperant avoir atteint le but de notre objectif, nous remercions tous
cewr qui de prés gu de loin, ont participé a 1'élaboration de cette brochure,

en particulier Mpe, BELAMBRT N, et Mr, CILZBOUT S,

llos remercicéments vont & lonsieur YOUBI lMohamed qui & Dactylographie cette

présente brochure avee extrfme soin.

AUTEURS.

o g g et i £ e



Plan du TD H“‘I

poa— R - - imiques et
On revise de 1o nomenclature, de la classification, des propriétés chimld

des méthodes de préparation des corps mindéraux diffdérents. Pour chaque propridtc
chimique ou méthode de préparation, les étudiants Gomnent 2-3 exemples d'équations
de ridactions chimiques .
Questions & revisers
1., Classification des corps mindéraux.
2, Oxydes. Fomenclature. Classification. Propridtés chimiques et préparation.
3. Bases. Homenclature. Classification. Proprid¢tés chimigues et préparation.
4. Acides. Nomenclature. Classification. Propridtés chimiques et préparation.
5. Sels. Iomencloture. Classification. Propridtés chimigues et préparation.
6. Rapports mutuels entre les groupes des coiRS minératsc.

On cffectue une chaine de transformations chimiques :
Te === Pe,0y ——~ Felly ~—- De(OH); ——= o0y

AT -
e )02——5- 2]?e 3

FGZC._). + BHCL ——a= 25‘@013 + 3H20

FeCl; + 3WaOH _-4p‘;ﬂe(oH)3 + 3NaCl
\ +
2Pe (OF
Te( H)y ——= Fe, 05 + 3H,0
Devoirs & domicile,

1) Questions théoriques

L2/ , poges 28-44.
2) Problémes ¢t exercices a effectuer.

[-7_7 ; bage 29, ex. 55 (1-3,6,8-10).




Plan du T I°2,

Calculs sur la théorie atomo-moléculaire. .

On explique les problémes et exercices typiques. -\pr&s chague probléme ou exercice

typique on domne aux ¢tudiants 1-2 exemples & resoudre Jos probléres ou des cxercices

scmblables & ccux rdésolus par le professeur.

1) Détermination decs formules des corps composés, d'aprds les valences des éléments

en utilisant la wégle dc saturation mutuelle des valences.
Exemple : Il fout trouver la formule de lloxyde ferrique sachant que 1'oxygéne
est bivalent ct le for trivalent.
On écrit les symboles des ¢léments et on désigne les valcnces des éléments par
les chiffres romnins s
ll1I(EII OII
x ¥
D'apreés la régle de saturation mutuelle des valences 3
VFG o gy = VO “ g
o : V - valence,
i - dindice.

On trouve le rapport lec plus simple entre 1l'indice de Tfer et ll'indice de 1l'oxygzéne.

On écrit la formule brute de 1l'oxyde ferrigue FGPOB.

2) Détermination de 1a valence des ¢ldments chimiques dans leurs composés.

Exemple : Il faut trouver 1lo valence de l'azote dans lloxyde NZOB'

On sait que la valcnce de l'oxygéne est constante et ecst dgale a 2.

On applique la régle de saturation mutuelle des valences

On trouve la valence de ll'azote

VO ~ 1O 2.5
VN - _-3‘-—_"- -— ‘-,'_)-"“ — 5
W 5

5) Détermination de la masse moléculaire d'un corps composé.

Bi Cj Dk — corps composé quelcongue

ou B,C,D - éléments chimiques

i, jek = leurs indices

Alors i 1‘..‘" 2 i 4+ A T Ak o 1 7?
; bi Cj Dk = AB.i_ Ane] ¥ AD.k wina |

Oxemple. Déterminer la masse moléculaire de HaOSO4.
\ — + ! . - 2'." 2 K 24 & " = i
MNa2804 = A o2 Mgl + Ajud = 23,2 + 32,1 + 16,4 = 142 um



4) Détermination de la molécule-gramme d'un corps composd.

Pour un corps composé dont la formule est

D a s
Bi Cj U, s ona

2 ]
1 o . - \ L
; LEB_C_D = AGB.l + AGc.j + AGD.k s
1 il ol

lrseaa—

Bxemple . Déterminer la molécule-gramme (e Ca(HOzjz

AG . .1 + AG
a

Ifca(l?oj)z = Ca N-2 =+ ;LGO'G = 40,1 + 14.2 + 16.6 = 164—g.

59 Détermination du nombre d'atome—grammes et de moldéculc—grammes contenus dans une

masse déterminde d'un corps .

a) Pour le corps simple.

b ——
.

i m 1
VRS- <l
1 AG T AG |
ou : Do = nombre d'atome-grammes du corps simple,
L

m - masse de ce corps,

AG ~ atome-gramme de ce corps.
Exemple. Calculer le nombre d'atome-—grommes danz 507 (e carbone

{2 (I —
_.LCC = 128

= 2 = 6 Og = oTe =
HAGG = AGC = Fop = 5 atome-~grammes

b) Pour le corps composé.

———

oi : wuy, - nombre de molécule-grammes du cOrps COmMPOsé,
0T

m -~ masse de ce Ccorps,

i = molécule—gramme de ce COIrD3e

dxemple, Calculer le nombre de molécule-grammes dans 300z de calcaire (CaGOB).

oaco, = 100
3
s = E_Q_Qg. - 2 ~ . < h
By = " Fo0g - 3 molécule—grammes (moles)

La détermination de la masse d'un nombre déterminé d'atome-grammes (de molécule—
~grammes, constitue le probléme inverse.
== WA °
m= 4G . nAG g -
= D’E °
m Ny e

6) Détermination du nombre d'atomes et de molécules contenus dans une masse

déterminée d'un corps.

o — g e e
! Totomes ~ PAg ° N = g

= R

oll 2 - nombre d'atomes

natomes ; ‘ 5
I -~ nombre d'Avogadro, N = 6,02.10

3




-5 = f

(n]
B
o
]
O~
Q
=
]
(0]
"
x=
o]

.

s
[

e o= e & # B AB Sy =,

n . - nombre de molécules.,
molécules ;

2

Bxzemplc, Calculer le nombre d'atomes de soulre coatenus dans 3,2g de soufre.

m 342¢ o a4 R23 22
= mrART- . = ——pdo2 ® . = . a
D +omes AGS N 353 6,02,10 6,02,10 atomes
sxemple, Calculer le nombre de molécules de Ca.CO3 contenues dans 20g de GaCO3.
. m _ 20z 23 _ 23 i
nmolécules = M@"‘""‘“ « N = ——1-665—- . 6,02010 = 1,2.10 leecules.
CacCo,
3
in appliquant les mémes formules, on peut résoudre les problémes inverses.
n - n
n __atomes . ___atomes
J - H - H
AG N Oy
n JAG
atomes m . ,
m = emsarcemenecon ceeson e ° AG- = ememewr omscammn oo ; t
N ? n_, '
agsomes
N = “molécules . W= Ymolécules | "
! = 9 = TmoeesTm e ? {:
IG N nMG ;
_ B olécules® o cop o Bl ;
-_— ’ X3 —_— g g S e o - QU Gy S POn » )
N Bolécules i

7) Détermination de la masse d'un atome ou &'une molécule. i

i 1
1 AG 1
} m T e — ; t
i atone N 1 9 i
ol : m ~ masse d'un atome, en g. !
__atome i
i - i ‘
; -— -—%g-». ;
m =
| “molécule N
Y H
ol m_ . - masse d'une d e
L olécule une molécule; en gZ. :

Sxemple, Calculer la masse de la moldécule IO

II:‘:NO = 30g - |
B deule = N = 3% 55 = 5,107 g
N 6,02,10
En utilisont les mémes formmles, on peut résoudre les problémes inverses 3
AG = atome * N
= Pmoléeule ¥

Devoirs & domicile

1) Questions théoriques

[2_7 s pages 3-11

e s vk e R TP S oapie, N e o me % e s g




b Y

2) Problémes & réviser

Z._TJ s peges T7-8, exemples I, II, III, IV, V , VI

page 27, exemples XXIII, XXIV.

3) Problémes et exercices & éffectuer.

4_7_7, pages 8 - 9, exercices 1 (b) , 2 (8.9 ;, @) s 3 (c), 4 (b 2)
B (2) 5 & (b}, 8.

pages 28 - 29, exercices 52 (b), 54.
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Plan du TD H°3

Calculs sur la formule chimigue

On pose des questions suivantes :
1) Définition de la Tormule buute, la formule empirigue,

table et la formule dévelovpia 7

2) Qu'lest ce que toutes ces foormies montrent ?
1) Caleul de la masse d'un $lémont chimiglc contenue dans une masSse
déterminde d'un corps composd.
Soit B; 0. D_ = la formle pénérale d'un corps composd.
EAS
y TONT e s ."h‘
IEB,C p ~coenferme i WGy
ijk
My gmp T EgdeB
1°3 k
] e I
; o aiog 00
i "o D i
IX = mB = ugm} S I
i I [
; “B.0.D :
1 A i
- e o o i s pmim i

ou : . -~ masse du corps composé
"5 .c.D BRLSS P ?
i"jk
my = MASSe de 1'éidment chimigue B.
d

xemple. Calculer la masse d'oxyséne contenue dans 148g d'hydroxyde <«

caleium Ca(OH).,

i 3 = o e
LLC&(OH)? = 74-._: b

0
i=2
«2.A6G
Toa(om), 0 i B
mo B e ey i St e A e et S i s ey e - “_HE;;lqu =} 64g
Woa(om), [

ixemple. Calculer la masse de sourfre conbtenue dans 100g de sulfate

d 'aluminiume / 28,1z /
~Og 13

2) Calcul de la masse d'un corps compoud contenant une masse ddéterminde

d'un élément chimique.

NEB_C D renferme .*'L.AGB
I g k

.:{g _de BiCjDk el _'r]_D{_‘

{ Y " i
! mB'LEBichT i
I & = : PEEPAES, s 2 L
! mBiCJ k i AGy !
] . i

la forrmile véri—



#

Exemple, Calculer la masse dloxyde de magnésium MzO qui contient 6g de

agnésium,
MGI‘fIgO = 40g ; ﬁG},ﬂ =24m 3 A = la
o
mT = m},%'l’f[}”{;o = 6"5'/‘8‘; = 10~
0 1. AG._ 142453
g

idxemple. Calculer quelle mosse de sel Berthollet contient

144g d'oxygéne.

/560 ,5a / !

= \ o 2 T . .
5) Calcul du pourcentage d'un ¢lément chimique dans une combinaison

chimigue.

Le pourcentage d'un élément dans une combinaison chimiqgue est la

quantité pondérale de cet élément conbenuc dans 100 parties pondérale:s

de cette combinaison chimigque.

A

o e e m Mg

i
100g de B,C.D, —3~ Xz de B = 4B
15k
! 10“ AG s
i.100.AG

i 1
‘Xz deB=%3 = P i ;
! L'L"B__ o)) !
; 4 T Iz i
1 !

iixemple, Calculer le pours:antage de Ffer dans l'oxyde magnétique Fe304.

I\'}G’Fe 0 = 232?,' H J‘\_G-lﬂe — 56:: 5 e 55 3.
374
3".100.11(-.".ITl T 100,567 '
) To = =2 = = 72,4 %
) 2320 :
J[“e?jO/‘r

De la méme maniére, on calcule la compesition centésimale d'une combi-

naison chimbjue, qui est le pourcentage de chague élément contenu dans

un composé chimique.

lixemple. Caleuler la composition centdsimale du nitrate de
/ WCa = 24,4% ; O =

\ ’ - -
4) Déduction des formules veritables.

Soit, (BiCjDk)l - formule veritable,

BE.D -~ Tormule empirigue
3L T
Par exemple s CHe ~ formule veritable,

CH3 - Tormile cmpirigue.

Z
2

calcium, r

17, 15%; %O:SG,SQ o



5 "oy s
= 6 e
Ie rapport entre i, J et k est le sulvant :
! ) o T ¢ 7 c !
i ) EEB mG II]D pri] #oC 75D "
L] g B o 3 = AG : X : AG = A ¥ A . £ i
’ G5 %o sy B ¢ - B
: ; S — ! :
! ity S !
X (BiC 'DI"":L .
! ik !
po& = !
i I\‘GB 1) i
i igk ‘
Ixemple. Les résultats de l'amalyse ont permis de calculer la composition
centésimale de la substance.
BH=11,1% 3 55 C = §,9%
Sa masse moldculaire est dgale & 54. Quelle est la formule
veritable de ce corps ?
(CiHj)l
% 88 11,1 N
it = /AOG 5 ';H = 1,’,9 : 1’ =T 5 1131 = 18135 = 213
c “H -
In formule empirique est Ooﬂj
= 2 o
, o, = I8
3
MG (g 5 )
& rJ.G‘C I‘I" L‘.r?{.',
2 2
Alors, la formule moldéculaire ech CﬂH6
5) Caloul de la masse d'un ocorps impur contenant wne masse déterminde d'un
élément chimique.
dxemple. Un mindrai contient 754 de PbS., Quelle masse de ce mindrai
contient 200g de plomb ?
a) On calcule d'abord la msse du oorps composé PbS contenant la masse
détermindée de pilomb.
P i ¢ S TP
Bpps = Eh S 231z de PbS
L « A o 2072
i GPb 1 G
) On calcule la masse de ce corps impur
i = ——
| m .‘]OO%
pur ,
y 48 el ]
lmpur ol
] » i
& R e R T s )

100g de corps impur renferment T5: de PbS

x par—
1*05
231,100 y
m, = R 308g
impur

15
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6) Calcul de la masse d'un dlément chimiguc conbenue dans une masse

déterminée d'un corps compogé impur,

Bxemple, Un minérai de germanium contient 80 de bioxyde de germanium GeO,.
Calculer la masse du germanium contenue dans 250g de ce minérai.

a) On calcule la masse de COrps pur.

i .
: mjjnpur'% i
P By = —— B
) 1005 :
o = 20850 £ % opoe
2 100g
b) On calcule la masse de germanium contenu dans 250g de ce minérai,
i JAG
Bre0 * > ge s ~
mc = 2 A ..3008.1.729'){: 2 135'5'
© M}Geo 104,5¢
2

Devoirs & domicile.

1) Questions théoriques

[2__7 y pages 6=11,

2) Problémes & revisera

[7__7 s page 20, exemplc XVI

pages 22-23, XI¥ , XX , XKLL , XIT .

3) Problimes et exercices & cffectucr.

[1_7 , page 21, exercice IT° 41

page 24, exercices N° 46, 49, 50.
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s Plan du TD IN°4

Calculs sur les lois des gaz (conditions normnles,

A On pose d'abord des questions suivantes.
1. Tioi d'Avogadro. Définition.
2, Conclusions de la loi d'Avogadro.
3. Volume molaire.
4. Monbre d'Avogadro.
5. Densité gazeuse (masse volumique).

6. Dengité relative d'un gaz.

5 ; e ditions
Pour execcuter n'import quel calecul sur les loio des gaz dans les con

normxles, on utilise les formules suivantes.

LM = p. 22,4 =D .29 =D, .2

et
112 :
: e
: 1
) m v Mholdeules :
. 1’1]?‘{: == = = E
i TG 22,4 w P2
| prap— S it s e S Ao i 3.
¢ ol : It = molécule-gramme , & ,

P - masse volumique, g/l ,

D
air, H,
a0
Ny, — nombre de molécule-grammes,
A
m -~ masse du gaz , g ,

v

volume du gaz , 1 ,

n . —~ nombre des molécules du %
molécules

I = nombre dl'Avogadro.

Par exemple, on peut calculer :

a)

-~ = 4 i él
b) le nombre de moles contenues dans un volume gozeux determin
¢) le volume occupé par wne masse zazeuse déterminée.

d) la masse d'un certain volume de gaZe

¢) la densité d'un gaz quelcongques

" ; 2o
- densités relatives par rapport a 1lair et & 1'H

: - ‘perminé
le nombre de moldcules contenues dans un wolume Zazeux dete s

£) la densité d'un gaz quelconque par rapport & llair et l'hydrogence.

rapport & 1'air ou & 1'hydrogéne, otCeees

gag carbonigue,
n .

V  "molécules
2244 "

?

, g 4 i itd Ris
z {5‘) la masse moléeculaire dl'un gaz connaissant 54 densite ou sa densité pax

szemplel.  Calculer le nombre de molécules de GO, contenues dans 11,2 1 de



B TR A e o -
V& il (57 )

% ;_;:.'L i

- 12 -

23
h 2. * 0 3 5 5
_ VeIl - 11,2.6,02.1 = 3,01.102) moldécules

22,4 22,4

Lxemple 2. Calculer le nombre de moles dc SOQ contenues dans 3 1 du gaz

n -
moldécules

sulfureux.
Dy = = = iim = 0,134 moles
22,4 22,4 1

ixemple 3. Calculer le volume occupé paw 32z du méthene CH,
m v
e 22,4

e

m.22,4 _ 327.22,4 1
Jives 16z

i = 44,8 1

Bxemple 4. Calculer la masse d'un litre dloxygéne

b v I
== e ] 7

MG 22,4

me 6.V 328,11 .. 1,43g
22,4 204 1

lzemple 5, Calculer la densité du chlore par rapport a4 1llair,

rapport & 1llair est dgale & 1,572
MG =D . -29=29$ 1,52 = Ad,
gaz air
dixemple 7. Déterminer le volume occup¢ dans les conditions normales
(t=0°, P = 760 mm de Hg) par 2 moles de dioxyde de carbone.

gL S PR = 22,442 = 44,8 i
Ny = -Q-Z-II_-—- s W = ‘d?_,ﬂr.n}:JG 9 9

" - 21 ,
fxemple 8. Quel volume est occup¢é par 54.10  molecules de 02 ?

v n .
it molécules
22,4 N
21
V " 2294- llmoléculesn v .1.2"% 4;:2%1%%)__ - 2 1
- 6 .02 10

Devoirs & domicile

1) Questions théoriques

[2__7 § -pmges 17-19,

2) Problémes & effectuer.

[7__7 s Dages 16 —~ 17 , exercices e 26 (a,b,c), 52, 34y
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Flan du TD N°5

Lalcule sur la formale TV = niT

Ie formle de MMéndéléev~Clopeyiron eot 1o sulvante

PV = nRT ou PV = -2 um
e
of W 0,008 S
degré.molec
R = go3g0 Ll.mm de Hy

degré¢.mole
Iixemple 1. Ian masse de 227 ml d'un ;2% mesurée a la tempdrature de 37°C ot
sous une pression de 750 mm de Hg est égale a 0,313g. Déterminexr

la molécule—~gramme de cc 0%,

m " : Mgt T
PV = i RT § dlou : I = st o
LG PV

My o 0321008 260,510 _ gg

739 » 227

ixemple 2. Déterminer le volume occupé par 140g dlazote & la température

de 32°C sous une pression de 2,8 atm.

v o MR.T _ 140,0,082:305 4 o 4
JBak s otoelpalls S
PG 2,8 « 28

Lxemple 3. Sous une pression de 745 mm de Hg et & 25°C ume certaine
Quantité d'un gaz occupe 152ml.

Caleuler le volume de lo méme masse du gaz dans les conditions

normeles (P = 760 ma de Hg, T = 273x)
PV = n.R.T
BV PV :
e = A 3 ———— iz 7, dfol
R DT
1
PV PV, T
Y1 S . _T45.152.2T3 _ 36,5 m1
T i 2y P 298, 760

lizemple 4. Une bouteille métallique Wouchde renferme un gaz & la température
de 20°C, Jusqu'a quelle tempdrature doit on chaufer ce gaz pour

augmenter sa pression de 5 Tois ?

_EBY Sy
T ., = e e [ ————

1
Py =3P ; T =o273° + 20° = 295 K



R i i el N g ———— e e e =
& Byt o

o i
LRl

= N -
VT e 3PV I ]
E e § = :
i1 T1 i 91
B, = 30 = 3,29% = 879 K
t, = 606 °C.

_Devoirs a domicile

1} Questions théoriques

1{7&;7 s pPages, 19 -~ 20

2) Problémes & reviser

/17 5 page 13, craplen IX, X, %I, 1T vb XIIX

3 Problércs & effectuer

. 1/ , page 14,problémes N® 16, 19, 22, 25,

page 16, problene © 30.
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Plan du TD N°6,

Calculs sur la loi des équivalents

On applique les formules suivantes :

i . "
PN N
e~ E, G,
! i
s _ U ;
1 B¢, - "me T ECG !
!

ol n,, = nombre d'équivalent—-grammes,
I - dquivalent-chimique,
EG = égquivalent-grammec.

On calcule 1'équivalent-gramme d'un corps d'apres les formules suivantes :

a) pour un élément chimique :
2 AG

: = ) . — g T-F o
LGélément st - oot . V=valence do I'Midment
AG

ar AL 27
P . - M 5
exemple : EGA]_ = 9g

b) pour un oxyde :

™ i &3 . i
“Goaqyde = ~T— sy Ou Ve — Valence du métal
o i = indice du métal
Par exemple : FeO
23
MGFe 0
BG = . Bl 1808, = 26,78
Fezo3 = - 5.
Fe*'Te i
¢) pour une base
EG = -—EE;-- g OLL ¢ 1 = nombre de groupes

& OH, qui participent dans la réaction.

Par exemple :

AL(OH); + HOL e AL(OH),CL + HyO
P"K}Al(OH)B

1(01{)3 B T

EGA

Al(OH)3 + 3HOL == ALCL + 3H,0
. M}itx'l(om)j
Sauig), ® S

3
d) pour un acide

. = a - ~ de H, qui participent
acide 0 3 OU 3 n nombre y @

dang la réactione.
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Par exemple :

H SO + NalOH w3~ I\Ta.HSOfI_ + }120

4
M}H 50
BG, o = -
H2 04 1
H2304 + NaOH —>- Na,50, * 21,0
Yy s0
2 4
2 4 2
e) pour un sel :
M a7 g 1 du métal
VMe'i . i = indice du metal.
Par exe =
mple s N
a,.20
2774
| -

Ixercice 1, Déterminer les dquivalent-grammes des métaux dans les

composdés suivants 3 .
Na,.SO, ; NaZS ; Wa,505 3 KM0, i WO, ; Mny0, 5 PbO 5 PbO, 3

4
Squl alia - s suivantsi
LE:_EIE_l_Qe 2. Déterminer les équivalents~gramme des corps composé
PbO, ; MnyOn j wi(om), ; Fe(OH)y 3 HNO, 5 H,S0, ; HyP0,
03012 H ‘*—‘-2(80 )7'

Problime 1 5g d'Al domen—b avec 1l'oxygene 9,44g d'oxyde. Calculer
=Xobléme 1,

11 dquivalent-gramne d'Al. Quelle est sa valences
qui "

EG
s . me. = &g
mO EGO

2°%
G g
ole! s mAl:.F_‘..Q._.- = —-?--E—“ = 9g
AL T 7 4,44
o 27 &
AL T o 9 g
BG4

< T tal quelconque s'unit soit & 1,78 8
Probléme 2. Une odtaine masse dlun mé q q unit soi ’

de § . soit & 8,89 g de Bre Déterminer 1léquivalent-gramme du
; 9

Br, =i 1tequ1valcnt—gramm du soufre est égal & 16 g.
H

mﬁ

e M = - o) 4
85 D TG TG,
R D g s S




=49 =

ou 3 Do = nombre d'éguivalent-gramme, soit du métal, soit du soufre,

b gsoit du brome.
EG..
6ol o »
no, = s*"Br _ _ _ 16g.8,89g  _ 79,9
-~ r
IIJ,S 1,78z

Probléme 3. Pour dissoudre 8,37z dhwn métal quelcongue il est nécessaire de

prendre 14,7g d'acide sulfurique. Calculer 1'équivalent-gramme

du meétal,
MGH2804 -
BGy g0 = = ==fm = 49g
27 s 2
p Bty
mH2u04 ) H2:.~O4
i
e e
Ty *2%_s0
EGM@ = 2 4 — ........8 é.z.g.:.igg- = 27’ 98’

14,7g
"H,50, 4

Devoirs a domicile

Questions théorigues

[2_7 s Pages 15 - 16,

B Problémes & reviser

[7_7 s page 10, exemples VII et VIII

Problémes & effectuer

/717 , page 11, problémes N° 11, 13, 15.



Plan du TD H°7

Calculs sur 1'équation de la rdéaction chimique

On pose d'abord les questions suivantes :

~ Qulest ce qu'une réaction chindque ¢, .
equation de la .
- Des quelles parties est constituée wWicYréaction chimique 7

~ Que montrent les coefficients ?

- Bquation de la réaction chimique et loi de la conservation de la mas

[}
(8]

Calculs sur l'égquation de la réaction chimique

Le schéma général d'une réaction chimique est

2 3.6 + FJHE
ou: IetP - réactifs

GetH -~ produits

Py Ty 8 et t - coefficicnbs,.

On peut écrire :

— = I ——

b
g By ) -
I
!

P T S} t

I
L
=

ol : n - nombre des moles de chague corps

participant dans la réaction

Supposons que

a) pour le corps I sa quantité cot exprimée en nombre des moles ;

b) pour le corps F sa quantité est exprimée en volume ;

¢) pour le corps G sa quantité est exprimée en grammes j

d) pour le corps H sa quantité est exprimée en nombre des molécules.

v m “molécule
n = s ——e—— S = TR
T ena el 1
AlOTS s On a 3
: !
! " Vg 5 B “molécules H !
1 = = == :
i p ,22,4 S.MGG toll |
ey :

An appliquant cette Pormuile, on peut executer n'importe quel calcul sur

e v .
l'equation de 1a réaction chimique.

bzemple 1, Calculer le nombre de moled du gaz carbonique CO, obtenu Par
la combustion de 24g de carbone

L' équation de cette réaction est la suivante 3

G+ 0, ——3 -CO,
\ 2
o= 248 =7




- 19 =
s n002
— = = ;
T.AGC 1
Ny = mU = i = 2 moles
2 AG 12g

Cc
Ixemple 2. Calculer le volume d'oxygéne nécessaire a la combustion de 17
d'ammoniac NH; ' &

41\11%[3 + 302 — 2N2 + 6H20

m=17g V=%
v
4 MG 3.22,4 1

HNH3'3'22’4 1
V. = _ 17.3.22,% 16,8 1

2 _4-M} " ‘1‘-17
i

@ggyalg_éy Calculer le nombre de molécules d'eau formé au cours de la

combustion de 10 1 de méthane.

CH, + 20, =———p- CO?+2HzO

4 2

g : , “ B}
3 Yolécules
v

CH4 _ Molécules

1428,4 2%
v 2o
CHQQ 23
no01é = 4 = 18 1.2,6,02,10 _ _ 5,4.1023 molécules

aoLEeuLe 1.22,4 22,4 1

e 0,9g d'Al est dissout dans de

Ixemple 4., TUn alliage de 1,2g de ilg et d
nydrogéne dégagé ?

1llacide chlorhydrique. Quel est le volume at
/ 2,241/

Calculs sur 1'équation de la réaction chimique avec un réactif impur.

On calcule d'abor@ la quantité de rdactif pur nécessaire a4 la réaction.

Puis, on fait le calcul comme d'habitude d'aprés 1'éguation de réaction

chimiques
Bxemple 1. Quelle masse dloxyde de calcium et quel

peut-on obtenir par la décomposition thermique de

volume de gaz carbonigue

20g de calcaire

contenant 80 de carbonate de calcium.
8%

m. x "
a) My = - 226:80  _ 165 de CaCOy
100% 100

v) Cal0y —i . (a0 + co,,

m=16g m=-? Ve=?




Tt . |

- 20 =

n v
0aCO;  my, 00,
1.131;03@3 1.8, 1508,4 1
Boaco, *Teao "
®eao = = = 8,96
NGCaCO 100g
)
22,4 1
B 4 Fcaco; R 25N T W,
= = T LPEeTE = 4,
002 MGCaCO 1008
=

Exemple 2. Un minérai de soufre contient 6055 de soufre. Quel est le volume

d'oxygéne nécessaire pour briler 20 kg de ce minérai ?

/- 844 m3/

Calcul sur 1l'éguation de la rdéaction chimique avec l'excés dl'un réactif.

Supposons que l'un des réactifs est en exces .

Prenons dans ce cas celui dont la quantité est exprimeée en volume.

Alors, on a

v S jul . “moléeule

p r.22,4 S el TN

On exelut le membre du corps en excds.
On fait le calcul d'aprés le corps qui est en défaut, puis, on calcule
1'excd i i soi SoLt
¢s de ce corps (soit m, soit V, soit ny,, soit nmolécules)

m._ . m , e T,
exces donnée réagiasante
8 V e - V ’ .
exces donne réagissant etcee.

E“.’EEED}E_T_L Calculer la masse de nitrate de sodium que 1l'on obtient par
action de 130g d'acide nitrique I]IIO3 sur 2 moles de soudees

Quel corps est en excés et quelle est 1la masse de 1llexcds de ce

COrps.
1.NalH + 1.H[\T03 . 1.1\TaI\TO,j + H,0
n=2moles m=130g m=7
a0l
Semm——— = 2 mples
3
mm¢03
130¢ 2,06 moles
1s
Mo 63
3
"0,
Alors ..?.1.{‘5’:9@_ < ______ e
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On fait le calcul d'aprés le corps qui est en défaut (NaOH)

Mo NS &
| - 1 TeMBrat0
i 3
| o = JME_ = 2.85g = 170g
| mNaN03 NaOH Hailoy

On établit la masse de HNO3 nécessaire pour la réaction avec 2 moles de soude.

ﬂ e 0H mHNOB .
I
| 1 1.8 o,

| "m0, = nNaOH'mHNo3 = BelRs = 120g

= 130g -~ 126g = 4g

m . m e == I e
! exces donnée réagissante

Exemple 2. On traite 10g dloxyde de magnésium par 28g dlacide sulfuriques

! Quelle est la masse de sel Tormé ? Quel corps a été pris en exces

et quelle est sa masse %

/ 34g de M’gSO4 g
/ 3,58 de H2304

estcn exces /
Calcul sur le rendemant pratique

Le rendement pratique est le rapport entre la quantité d'un corps obtenu
| en réalité et la quantité de ce corps calculée théoriquement d'aprés 1'équa—
: tion chimique.
i

m
R = __EéEE}E___ e 100% !

| !
1
| .
r o m. ., .
| ! P théorique i
1

Exemple 1, On a obtenu 620g d'oxygéne par 1!'électrolyse de 40 moles de

| H20. Calculer le rendement pratique de cette réaction.

a) On calcule d'abord la masse théorique d'oxygene

51 0 électrolyse

‘ > ——a 0, + &,
| 1n=40moles Iiw=?
|
l‘ m
| o Mo,
' 2 1.M3

\ 02

.I‘.’K}

ﬁ = 070, 0,350

= = 640g
74 2
b) On calcule le rendement pratigue de cette rdéaction.

t 0, ythéorique ~

f R = 8208 . 1004 = 96,85%
640g
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Ixemple 2 (probléme inverse)., Te rendement pratigque de la réaction de
synthése de l'ammoniac est de 30%. Quelle est la masse d'ammoniac
obtenu, si le volume d'hydrogéne pris pour cette réaction est 90 1
(conditions normales) ?

/ 13,66g /

Devoirs & domicile

1) Questions théorigues

Zf2{J7 s bPage 24

2) Problémes & reviser

/17 , pages 30 - 33, exemples XXV, XKVI, XXVII, XXVIII, XXIX et XXX

%) Ppoblimes a effectuer

[ 17 , pages 33 - 34, N° 56, 58, 60, 65.




Plan du 1D N°8.

Structure de 1llatome. Loi périodique des éléments chimiques de D. lMéndeldev,

Tableau périodigue des éléments chimigues.

1.

Questions théoriques

1,
2,
5e
4o

5e

*

Ta

Structure de l'atome. Particules élémentaires constituantes l'atome.
Structure du noyau de l'atome,

Isotopie des éléments chimiques.

Modéle de Bohr de l'atome d'hydrogéne. Postulats de Bohr.

Caractéristiques de la conduite des électrons dans l'atome.

Nombres gquantiques @

a) nombre quantique principal ;

b) nombre quantigue secondaire ou azimmthal ;

c) nombre quantique magnétique ;

d) nombre guantique de spin.
Structure électronique des atomez & plusieur électrons.

Le principe d'exclusion de Pauli.et autres principes de la répartition

des électrons.

8. Formules électroniques.

9, Loi périodique des éléments chimiques.

‘IO.
T
12

2o

Structure du tableau périodiquc.
Cause de la répétition périodique des propriétés des éléments chimiques.
lModifications des propriétés des éléments chimigues dans les périodes

et dans les groupes :

a) rayons atomiques ;

b) énergie d'ionisation ;

¢) affinité &lectronique ;

d) propriétés oxydo-réductrices ;

e) électrofiégativité..

Résolution des problémes et des exercicess

Ie numéro d'ordre du chrome dans le tableau périodique est égal 3 24,
Done, le nombre de protons contemus dans le noyau de llatome est égal &
Z = 24, et le nombre d'électrons dans 1'enveloppe électronique est aussi
égal a4 24 sa masse atomique arrondic est Ay, = 52, alors, le nombre
atomique est A = 52, Par cons¢équant, le nombre de neutrons dans le noyau
est égal & : N =A « 2 = 52 = 24 = 28

52
Cr
24



Probléme 1. Calculer la massesatomique moyenne de 1'atome6§e cuivre renfermant
69 % de 1l'isotope 3Gu et 31 55 de 1'isotope Cu.
in a 29 29
Ia masse atomique moyenne d'un éldment chimique est déterminée par la
gquantité pondérale de chaque isotope constituant le mélange isotopique
31% . 4%+ eof L 4%

Cu Cu
A.C = 29 — .--—20 =
& 100 %
= 3 1 - 65 + 59 ° 63 = 63 5 6 UMA
100

Exercice 2, Représenter la répartition électronique de 1l'atome :

a) du calcium, sous forme de formule électronique.

2 2
Réponse : og Ca 182 252 2p6 332 396 45

b) du fer, sous forme de cases quanbtiques.

o 0 o8} [Alen] wialst] (o) Fre v e Te]
26 e1s 2s 2p 3 5D 45 34

0) du cation Na+
Réponse : Wa' 15% 26° 2p° 3&°
d) de 1'apion C1 ~

=]

Réponse : 1™ 12 25° 2p° 3% 30",

Exercice 3, Dopner la caractéristique compléte de 1'élément chimique $i.
fhuméro qtordre - 14

Charge du noyau -~ + 14

llombre de protons - 14

"Bsse atomique - 28

liombre de neutrons - 14

ffombre d'électrons - 14

Woubre de couches électroniques = 3

Répartition électronique de llenveloppe électronique :

) : : i = 3i1s22c2263232
&) sous forme de formule électronique 14 : 5 cp I8 0P
o " G =
O/ sous forme de cases quantiques

S £ [ 3 D R LT ]
35

18 253 2p

3]

Nombre dl'électrons de valence — 2 (ce sont les électrons célibataires)
Valence de 1ll'atome libre :

a) & 1'état normal - 2

10,

) A 1L!'&ts - ar s en ébat excité la confi i 41eC—
D) a 1'état excité - 4, parce que eu nfiguration élec

tronique de la dermiere couche cst la suivante s 14*Si ‘{ l 1; ‘§'*i

38 p




11. Sa disposition dans le tableau périodigue des éléments chimiques :

12.

13,

14,

15

164

- 25 ~

Si se trouve dans la troisiéme période, dans le sous—groupe Principal

du quatriéme groupe.

Pormiles des composés :
a) hydrogéné (hydrure) - SiH,
b) oxygéné (oxyde supérieur) - 810,
Métal ou non-métal , ou élément intermédiaire d'aprés sa valeur
d!'électronégativité -
~ 1a valeur de son électronégativité qui est 138 , alors c'est un
élément intermédiaire,
Plus ou moins métallique que :
a) ses voisins dans le néme groupe -
Ie silicium est plus métallique gue le carhone mais moins metallique
que le gérmanium,
b) ses voisins dans la méme période -
Le silicium est plus métallique que le phosphore mais moins

métallique que 1l'aluminium,

Plus ou moins non-métallique que :
a) ses voisins dans le méme groupe -
Te silicium est plus non-métellique que le gérmanium mais moins
non-métallique que le carbone,
b) ses voisins dans la méme période -
Te silicium est plus non-métallique que l'aluminium mais méins

non~-métallique que le phosphore.

Plus ou moins électronégatif que :
a) ses voisins dans le méme groupe -
Le silicium est plus électronégatif que 1e B STARIIT el TSs
électronégatif que le carbone.
b) ses voisins dans la méme période ~
Ie silicium est plus électrondgatif que 1'aluminium mais moins

¢lectronégatif que le phosphore.

Devoirs & domicile

1). Questions théorigques

ZfﬁL;7 » Pages 1, II=25, 56-122';

/27 , pages 45-86.

4 2) Problémes 4 reviser

£T7;7 y Page 37; exemples I et. IT ,

page 45, exemples III et IV
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zfﬂ1;7 s page 38, exercice N° 69 ,

page 44, exercices N° 92, 93 ,
~__ _page 46, exercices N° 99, 100,



Plan du TD N°9

Liaison chimigue

1. Questions théoriques.

1. Valence des éléments chimiquesSe.
2. Nature et cause de la formation de la liaison chimique.
3, Idées modernes sur la liaison chimique :

a) Méthode des liaisons valentes ( MLV)

b) Méthode des orbitales moléculaire (MOLI)

4, Caractéristiques principales de la liaison chimique.
5. Types de liaisons chimigues. ‘
6. Liaison covalente :

a) Caractéristiques de la liaison covalente.

b) Liaison covalente polaire et non~polaire.

c¢) Hybridation.

d) Forme des molécules.

T. Iiaison ionique. Caractéristiques de la liaison ionique.
8, Idiaison de coordination (donneur-accepteur).

9, Iiaison hydrogéne.

10, Liaison métallique.,

11, Interactions intermoléculaires.

2. Résolution des problémes et des exercices,

Exercice 1, Indiquer les valences possibles pour les éléments
chimigues suivants
Br, S, C1, Se, I, P, Cy N, 5i
Expliquer pourquoi pour les éléments chimiques des groupes impairs,
ce sont les valences impaires qui sont les plus prononcées, tandis
que pour les éléments chimiques des groupes pairs, ce sont les

valences paires qui sont les plus prononcées.

Exemple de solukion Cl et S

Ia structure électronique des derniéres couches de ces atomes est la

suivante : 3 3p 30

état normal C1 [l [deper] 4 ) [ | valence = 1

statsexcites ‘e [ [EL#1%) DT T T 1 velence =3
"or L) pelelvi Ll | | valence =5
oo ] Deledd] Leleld valence = 7




Pour le chlore, la valence & 1l'état normal est égale & 1, c'est-a-dire que.
1l'atome de chlore renferme 1 électron célibataire, l'excitation successive

donne toujours un nombre impair d'électrons célibataires, ainsi donc les

valence seront impaires.

état normal S. ﬂ-ﬂ Hﬂ\”@l l [ ’ L ’ valence = 2
3s 3p 34
état excités *3’. " [} + i ¢ l valence = 4

i
(+))

s ] Id%) [V T T ] vatence

Pour le soufre,.la valence & 1l'état normal est égale & 2, clest-a-dire gue
l'atome de soufre renferme 2 électrons célibataires, llexcitation successive
donne toujours un nombre pair d'électrons célibataires, ainsi donc, les

valences sont paires,

Exercice 2, Expliquer pourquoi la molécule 15015 existe, tandis que la molé-

cule l\TCl5 n'existe pas, de méme que :

a) la moldcule SF, existe mais la molécule OF, n'existe pas ;

b) la molécule C1.0

205 existe mais la molécule ]5‘205 nlexiste pas.

¢ Exemple de solution

X ILa molécule NCl,5 ne peut pas exister, parce gque 1'azote ne peut avoir -
que 3 électrons célibataires donnant au maximum 3 liaisons chimiques.
Ia structure électronique de l'azote est :

N 182 24° 2p3

[ 44| ITI\b W] valence =3

2s 2p i, -
Ia dernidre couche électronique de l'azote (n=2) ne peut renfermer gue

2 sous-couches, alors il n'y a pas de possibilité d'excitation.
Pour le phosphore, sa dernidre couche électronique (n=3) peut renfermer

3 sous~couches.

A 1'¢tat normal le phosphore manifeste la valence 3, mais & cause de la
possibilité d'excitation il peut également manifester la valence 5, qui se
réalise dans le composé IPCl5 .

Alors ce dernier peut exister.

P 152 282 2p° 35 3p

: @ N O . -

3

=3
3s 3p 3d
*
P 152 262 2p° 38’ 3p° 34"
L ALK ¢ valence = 5

3s 3p 3a

[ TP S SECY S PO 2D DU P SRS PO DU SR C L P o TYPOL I s S S SRR L NP UCRNPL [ v L PN S G S S S S S SO e e e OB s g e b a1i v en e red Sy St o) e e AT o a or e



- 28 =

ixercice 3. Deprésenter le schéma de formation de la liaison dans la

Exemple de solution : - Ti

molécule de :

a) Lj_2
b) Na,
c) C1,
a) Br,

d'aprés les méthodes suivantes :

a) méthode des liaisons valentes ;

b) méthode des orbitales moléculaircs.

2
D'apreés la MLV, le schéma valent de la molécule Li2 est le suivant :
Ii =+ Ti

Le schéma de formation de cette molécule

@

est 3 Tie + e T ——»- Li **Li

D'aprés MOM, le schéma de formation de L12
est @

21 /28 7 —» I, [(6123)2_7 + Q

et le schéma énergétique de 1la molécule Li2 est :

0A de Id Ol de LiQ . 0A de Td

Ixercice 4, Déterminer la multiplicité de liaison dans la molécule co

A'aprés 1la MLV et la MOM .

Dl'apres la MLV

C 5 9 &2 1a miltiplicité est égale & 2 ,

Dlaprés 1a MOM
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Ia mltiplicité n = :E electrqns liants -:E'electrons antiliants =

Lxercice 5. En appliquant la MOM expliquer :
a) pourquoi la moléculc de NO ne se dimérise pas ?
b) pourquoi la molécule d'oxygéne est paramagnétique ?
c) pourquoi les élémentc chimiques du deuxiéme groupe
ne forment pas de molécules diatomiques ?
d) 1'existence des cations F2+ ot 0.7,
Habituellement, la dimérisation des molécules se manifcste entre
les molécules possedant l'atome avec 1'é1ectron célibataire, d'apreés

la MLV molécule NO en possede 1,

*N ! o
mais la dimérisation n'a pas lieus Cela s'explique par la méthode

des orbitales moléculaires.
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Un électron célibataire se trouvant sur llorbitale moléculaire

anti~liante de MO n'est pas capable de se dimériser,
sXercice 6, De quel type sont les lialsons dans les composés suivants :

WH; 5 01, ; H,S 3 HOL 5 Caly 5 Ip Hy0 3 IMH,CL ; LiBr.
ﬁﬂﬂﬂ%kﬁi;ﬁ Indiguer le sens des moments dipolaires des liaisons dans les

moléecyles suivantes

5,0 ';' CO 3 HCL 5 P0 ; BCL; 3 FCL ; BrCl ; IdH ; CH, ; CH.50H2OH.
0
EEQEE%@LJ, La longueur du dipdle de la molécule HBr est de 0,165 A.

Calculer le moment dipdlaire dc cette molécule :

~10 g
448410 unitves OGS

®
il
=
°

®

i

e

)
)

i
1 = 0,165.10 " cm

-10

dtoli : »”‘Hcl = 4,810 o 0,165.10“8 i

Il

0,79.107
= 0,79 D

unités CGS =

Exercice 8o Bxpliquer pourquol la molécule Bell, est non-polaire, tandis que
12 molécyle HQO est polaire, bien quc les liaisons Be-H et O=LL

solent polairesS.




s Bl

Ie moment dipolaire global d'une molécule est la somme vectorielle
des moments dipolaires de toutes leg liaisons individuelles.
La molécule de BeH,, possédent des liaisons Be-H hétéropolaires a un

moment dipolaire nul, car la molécule BeH, est symmétrique
o

H Be e
= 0
M Bell,

Mais pour la molécule dleau qui n'est pas symmétrique le moment dipolaire

global n'est pas nul, donc, la molécule H2O eat polaire

0

vﬂ(n ' Ju OH

H H

Ixercice 9. Indiquer les molécules avec hydridation.

De quel type est cette hydridation ?

BeH, j HBr ; PCL, ; BBry ; Sif, ; CC1

Lxemple de solution s BeH

4

2
A 1'é¢tat normal la configuration électronique de la derniére

couche de Be ezt

Be ESa Epo
a 1'état excité -

\‘_ 1

Be 25 2p

§ s & 1 &
Ia formation de deux liaisons identiques avec 2 atomes d'hydrogene

2
exige l'hybridation de type : op ~3 4

H :] Be ’f:é::)H

Bxercice 10. De quelle forme sont des molécules suivantes ?

SCl2 3 HI 3 BF3

; PH, ; BeH, ; OF, ; MH; .

Iixemple de solution s 8012

Is configuration électronique de la derniere couche de S et de CL
est la suivante s

s 35" 3pt o1 387 3p’

3 55 3p
1119 ] [ATeTe




Les deux ¢électrons ~P célibataires de O participent a la-formation

s liaisons - 2 : y
des ons avec leS‘deux atones de ', possédant 1 électron -—P

S

ClL g1

Ia formes de la molécule SG12 est angulaire.

) 2 \TO s
Bxercice N° 11.  Représenter les formles ¢lectroniques des ions

suivants

Devoirs & domicile

Questions théoriques

L 17y peges 123 o 210,

/27, peges 91 =134 ot /57

Exercices & reviser

[7.._7: page 48 ; exemples VII et VIII

b

Exercices a effectuer

L7177, pages 49 - 50 , N° 109, 111, 112; 116, .




PR )

.

- 33 .

Plan du T™ F° 10

Réactions d'oxydo-réductions

1. Questions théorigues

1. Notions et définition du nombre d'oxydation.
2, Charge effective des atomes dans lcs moldécules.
3. Oxydation et réduction. Oxydant et réducteur.
4. Propriétés oxydantes et réductrices des corps

simples et composés :

a) corps simples : métaux et non~métaws

b) ions simples (élémentaires) :

. - - - — —2
anions ( C1” ; Br ; I” ; I ; 87°)

cations (Fe+3 ; ret? ; Pott 5 Pt ; ot

¢) anions composés (NOB- ; NOQ- ; SO =2 ; SO, =2 ; M0,” s 1m0, "2

-2 ~2 -2 - - an =2 -
5 3 00,7 0ry0.7% 5 cro,” 5 V0T 5 8n0g™ 5 5n07%),

o

MnO

5¢ Ordre de l'équilibre des équations des réactions d'oxydo-réduction.
Méthode du bilan électronique.

6. Particularités des réactions d'oxydo-réductions en solutions aqueuses.
Réle du milieu.

7. Ordre de 1l'équilibre des équations des réactions d'oxydo-réduction.
léthode ion=électronique,.
Avantages de cette méthode.

8+ IEquivalent-gramme des corps participants dans les réactions

d 'oxydo-réduction.

2, Résolution des problémes et des exercices

Bxercice 1. Quel est le nombre d'oxydation attribué & l'azote et au chlore

dans les molécules et les ions suivants ?

-~ \aud + —
N2-0 3 NH?—B 7 NO~+2 ; N02~+4 ; HNO,~+5 ; N02-+3 : NO3-+5 ; NH =-3 ;

3 4
C1,=0 ; HOl==1 ; C1 =<1 ; C107—1 ; 0102“-+3 ; HO10; ~+5 5 0104‘.+7.
Exercice 2. Quels sont les nombres d'oxydation des atomes dans les composés
suivants ?
WayB,0, ; NaHCO; ; WSO, ; A1,(80,), ; (wH, ),S ; HgCl, ;
KCr 0, ; Balro, iNa 0, ; HMO, ; Fe(Cro,), «
Bxenple de solution :
Na2B407 Na - + 1
0 - =2
1x2 + Xx4 - 2X7::‘0
s ' 'oe aas tsemmn. o v pme e tam maie mim ae wese et . pmoes t s aen e o e . e ,,.4..4.- .‘_:J__;B_m&u:t B RO




- 34 -

Exercice 3, Parmi les corps suivants trouver les corps gquil

. o

a) peuvent jouer seulement le r&le d'oxydant ;
b) peuvent jouer seulement le r8le dc réducteur ;
c) peuvent jouer soit le r8le dloxydant soit le

r8le de réducteur

50, 5 HNOy ; MO, ; KNO, 5 C ; Na,S ; Fe2(804v)3 5

s Zn 3 Cls ; KMnO4 3 Hazcr04 H KCJ:'O2 3 CrClz.

Exemple de solution : HCL peut jouer le rdle soit
de l'oxydant ,

soit celui de réducteur
- 0
Cl Tl = 1e B - o Cl °
Bxcrcice 4, Equilibrer les réactions en utilisant lc bilan électroniques
Indiquer 1l'oxydant et lc réductour.

Remerque : on présente ici les équations deS réactions d'oxydo~réductions

déja équilibrées.

1) 2Kin0, + SH,S + BH,80, =3 21:S0, + 53 + KZSO4 + 8H0

’ 4+ 510
2) 3P + SHNO; + 2H,,0 ~- 5H;PO, 5

101
3) HO10, + 3H,S05 — 31,50, + H

4) K20r207 + BKL + 7H SO —~—>» Cr (304)3 + 4K2804 + 312 + 7H204

5) 2KMn0,

6) 2HIO, + S5H, 0, = I, + 50, * 611,0

7) cr (80, ) + BH,0, + 10KOH —> 2K,Cr0, + 3K,S0, + BH,0

+ 51{1]03 + 3H2804 I 2M1’J.SO4 + 5KN03 + K2S04 + 3H20

8) K,0r,0, + 14HCL —= 20rCly + 301, * 2KC1 + TH,0

277
9) CuS + 10HNO; —>= Cu(1103)2 + Hy80, + 8NO, + 4H,0

N0

10) 4g + 1080, —a- AME(HO5)p + IS SH,0 .

Excmple de solution I(Mn04 + Hy S+ quo A r—

1) On trouve dlaberd 1'oxydant et le réductour parmi les corps reagls,;antg

Dans KimO,, in monifeste 1e pombre iloxydation maximal (+7), alors il
peut jouer seulement le rdle dtoxydant.

Parmi les autres corps, clest H,8 aub peut jouer le rfle de réducteur
car S possdde lc nombre d'oxydation minimal (~2)

+7 r"“'?- O
KO 4 + Hyp® + 112 4 —
oxydant  réducteur mi.licu
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2) Ensuite on trouve les produits de cette réaction en se basant sur la
connaissance des nombres d'oxydation des éléments chimiques et sur la
connaissance des propriétés des corps participants.

» Un oxydant lors de la réaction est réduit,KMh04 au milieu acide
est réduit jusqu'a Mn+2 et donne MhSO4. Un réductcur lors de la réac—

tion s'oxyde. HZS s'oxyde jusqu'a SO. Il se forme également H,0 et KéSO4.

1 [a] ‘o
KNhO4 + HZS + HZSO4-—4>- Jiats] 4 + 5 + Kzso4 + H20

3) On compose le bilan électronique dc cette réaction, en respectant la

loi de conservation de charge (le nombre d'électrons gagnés doit étre

égal au nombre d'électrons perdus)

2 | 5e ' Mn+7 + 58  we—pm Nb#2 - réduction
oxydant

5 2e 52 - 20 ~—~ 0 -~ oxydatione.
réducteur )

4) On met les coefficients correspondants devant le réducteur et l'oxydant

avant et aprés la rdéaction.

2KIMnO + 58 + K.SO, + H_O.
10, + SH,S + H,50, — 2WnS0, + 5 oS0, + H,

& PPN . . . s >
5) On équilibre le nombre d'atomes des métaux qui ne participent pas a
1'oxydo-réduction, c'est-a-dire qui ne chongent pas leur nombre d'oxy-

dation. Dans cette réaction clest le K, qui cn fait est équilibré.

6) On équilibre les radicaux acides qui ne participent pas a4 l'oxydo~ré-—
Tyt -2
duction, Dans cette réaction clest 50,

2KMhO ». 53 + K80, + H,0
KM, + SH,S + 3H,50, —=w- 2SO, + 35 + R;55, * %o

7) On équilibre le nombre d'ions H.
.7 ~ Cs cy O
2KI’&'104 + 5H23 + 3H2304 i 21‘.&1504 +-50 + K2».>O4 +8H2

&) On vérifie le nomhre d'ions 0~°, Si cc nombre
1c début car il y a erreur.

n'est pas le méme dans

les réactifs et les produits, on reprend des

Exercice 5. Bquilibrer les réactions qui conticrment deux réducteurs ou deux

oxydants
1) 4PeS, + 110, —pe 2Fe 0, + 850,
¢ 02 t 4e 20-2 4e 11
oxydant
+2
Fe = le —am Pe®™
réducteur e e 4

257 =~ 10e ——sm ostt ) '

réducteur
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2) 2Fe(NO,), + 501, + 4H,0 —3- 2FoCly + 4HNOy + 4HCL

0
5) 30uyS + 20HNO; —- 50u(1103 , + 10M0 + 3H,S0, + 8H,

Exercice 6. Equilibrer les équations des réactions d'oxydo-réduction

intramoléculaires
+5-2 T o
1) 2KC10; — 2KC1 + 30,
C]..'.5 + 6  —— 01—1 6ce 2
oxydant -
2072 _ 4e e 020 4e 3
réducteur

2) 2J?b(N03)2 —»- 2P0 + 4NO, + O,

Exercice 7, Equilibrer les équations-des réactions dl!oxydo~réduction

de dismtation.

+1 +5 -1
1) 3KC10  ~eei>- K010, +~ 2KCL
ca*t - 4o —p CT7° | 4e 1
réducteur
Cl * +  2€ cwedo (I,‘:l_""I 2¢ 2
oxydant

Ed

2) CL, + 2KOH —3 KC10 + KC1 + Hy0

3) 301, + 6KOH S K010, + SKCL + 3H0

Exercice 8, Domner des excmples des réactions dfoxydo-r éduction qui ont lieu
dans un milieu guelconquc bien précis (neutre, acide, basique) mais

sans participation du milieu dans 1'équation de la réaction.

Réponse : Cl, + 2KI Jeutge I, + 2KC1L

Zn + 2CxCly 2eide  gno1, + 20xCl,

S+ 2mo, —2TLG, x50, + 20,

Bxercice 9, Domner des exemples de réactions d'oxydo-réduction avec

participation du milicu dans 11équation de la réaction.

Réponse : I, + SO, + 2H O > 2HI + H,80

2 2 2 2774
; + 2H0
Cu + 2H2804 O CuSO4 + 802 5
M0, + C1, + 4KOH ~3- K,Hn0, + 2KC1 +- 2H,0

Lxercice 10, Ecrire les équations des réactions entre ie permanganate de K et

le sulfite de K aux différents milleux.

neutre - 3K 303 + m04 + H QO codp QK,ZSO + 21‘&‘102* + 2KOH

acide  ~ 5K;S0; + 2Kn0, + 3H, uO ~» GK,80, + 2MnSO, + 3H,0

basique - K2803 + 2KMnO 4 + 2KOH w3 KZ"O4 + 21?.'?13&1104 + H o .



| Exercice 11. Iquilibrer les équations des réactions dl'oxydo-réduction en
utilisant la méthode ion-électronigue :

1) KMnO, + Na,SO; + H,S0, —a- IS0, + Na,80, + K SO, + H,0 4

274 4 2 74 2 4 2
L]
Cette réaction se produit en solution aqueuse sous forme dlions @
- -2+ +2 -2
- + \ + S + I
1‘1&104 + SOj H w3 M O4 120

les autres ions ne participent pas dans lloxydo-réduction.

On la présente sous forme de deux demi-réactions dlaprés le
schéma suivant :

P T

'1 i Forme oxydée + ne ~——3» lorme rdéduite

MnOA: + 5e + 8H+ ——ve Mn+2 + 4H,0 5e

504-2 + O + O e 50,

S+ H0 | 2e

] On fait la somme de deux demi~réactions en tenant compte des

coefficients. Les parties de deux demi~réactions renfermant 1'oxydant

et le réducteur doivent composer le membre de gauche de 1l'équation de

réaction en question :

|
!‘ - LBy -2 2 2 -2 Cort
- 2Mn0,~ + T0g + T6H + 550,7 + SH,0 =3~ 2"~ + 8H0 + 580,7" + PQe+10H
l . ~.

2100, ™ + 580,72 4 6H' ~m= 2M*2 + 580 7C + 5H,0

ou bien

21{1‘.’.&’104 + SI\TaQSO + 3H230 - 23S0

S S H_O
5 A 4_+5Na20 +KO+32

a TR

2) KyOr 0o + BH.S + 4H,50, =3 Cr,y(80, )5 + 38 + K80, + TH0

2 5 ; 50, + 3H,0
3) 20, + 5NaNO, + 3H,S0, —3= 2MnS0, + 5HalO; + Kp50, + i,

Probléme 1, Calculer les équivalent—grammes des oxydants et des réducteurs

dans les réactions suivantes :

+7 +4 +2 +6 SH.0
- [ 5 S “O +
1) 2KMn0, + 5K,S0, ~+ 3H,S0, ~s2HnS0, + GK,50, 5
)
Mot 7+ Se e MtC
|
| st . 26 . §'0
: ]MG’Klv:no4 1580
EGKN&IO = = 220 = 51,6[’; ’
4 5 5

Parce qu'on trouve 1l'équivalent-gramie d'un corps participant dans le

processus d'oxydo-réduction dlaprés la formule suivante 3
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LG = ~——m= , O4 ¢ n - nombre d'électruns
perdus ou captés.

P
L

2°°3 158g =79

BG =
2 2

K2SO3

2) 3P +:5HN03 + 2H0 —pe 3I;R0, + 5NO

. ——— & M T C
3) HC:I.O3 + 3H2303 > 3112504 + HCL

Probléme 2. Combien de grammes de Fe804 peub=on oxyder par 0,05 EG de KCZLO3

dans la réaction :

FeSO, + KC10; + H2304 —, Fez‘(so4)3 + eoee

4 3
Solution
Dtaprés la loi des équivalents on trouve gue l'on peut oxyder le

méme nombre_d'équivalent-grammes de Pel0 . que celui de KC:I.O3

clest-a~dire
= 0
“re de FeS0, 0,05
"reso,
Alors , EGp qq§ = =—mme——m—s = 152, parce que
! 1
+2 +5 ~
Fe'“ = le mg» Fe - ; n=1
= E = 1522.,0,05 = 7,6 g
Tpeso, = EGFeso4f npg = 1928+ ?

3, Devoirs & domicile

Questions théoriques
/17 , vages 375 - 392 ;
[2__7 s Pages 135 ~ 140,

Problémes & reviser

[7_7 s bage 152, exemple I,

Problémes et exercices & effectuer

8

/717 5 veges 155 - 155, N° 353, 354, 357
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Calcule thermochimiques

1. Questions théoriques

1. Sens physique des effets calorifiques des processus chimiques.

2. Bnexrgie interne. Erﬁ:ha.lpie des processus chimiques.

3. Réactions endothermiqﬁes et exothermiques.

4., inthalpie de formation des corps chimiques. Btat standard. Enthalpie
standard de formation.

5. Loi de Hess. Calculs thermochinigues, ‘

6. Inthalpie de réaction.

2. Calcul sur l'enthalpie d'une réaction.

Ia formule principale de ce calcul {d'aprés la loi de Hess) est la suivante:

o = - o - o
Al 298,r ZsH 298,produits 2 oH 298,réactifs

o[t et
B L TTL B 2

ou: aH® -~ enthalpic d'une réaction

=

298,r

o] —. 5 e .e . . )
s H 298, produits somme deu enthalpies de formation

des produits

= aH - somme des enthalpies de formation

298,réactifs
des réactifs.

Pour la réaction :
a-A + DeB =—» ¢c.,C + d.D

ol : A,B,C et D — corps participants
8,by,c et d —— coefficients

\

o —_— - N - . o

(o]
+ be. AH 29893

Probléme 1. Calculer 1l'effet calorii“iqué de la réaction @

A { < 3 L HO bt ?
1203 (S) + 3503 (g) — A12\904/3 (.‘3) H A 298,
On trouve dans le tableay des valeucs thermodynamiques (Guide de
chimie, 1979, INH, pages 46-48) les valewrs des enthalpies de formation

des corps participants & la rdaction en queskion 3

& H? = = 3434 Kj/molg . .
298,41,(50, ), ™ -
o . i

oH 298,1\]_203 = - 1675 Kj/mole

AHo298,so3 = = 395,2 Kj/mole .
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L'effet calorifique de cette rdaction est :

o]
+38H 98 50 )

[s) — o [a)
& Hyog,p = AH 298,41,(50, ), ~ (81°505 27 s

203
- 3434 Xj + (1675 Kj + 3.395,2 Kj) = - 753,4 Kj.

(]
st 298,r
Au cours de cette réaction l'enthalpie du systéme diminue, alors,

1l'énergie se dégage. Ia réaction est exothermique.
Probléme 2. Calculer l'enthalpie de la réaction @
02H4 () + H, (g) —> C2H6 () dans les conditions standards,
connaissant les enthalpies de combustion des corps réagissants.

° - - 3
s H 298,0(02H4) = 337,2 Kcal/mole
0o = - Q
AH 29890(1{2) = 68,3 Kcal/mole
0 - - -
AH 29890(02H5) = 3.72,8 Kcal/mole .

D'aprés la loi de Hess :

]

- = 0 _ o
298,r ~ ZaH 298,c(réactifs) 208 298, c(produits)

rp-a—-.g—-—-—

ol

‘ssH

o _ o s .
208, ¢ (réao $ifs) sormec des enthalpies de combustion

des réactifs,

° -3 des thalpies de combustion
S aH 298, 0 (produits) omme des enthalpi usti

des produits
Pour la réaction en question, cn a :

o. . - 70 - )
" Fagm,r = 0% age,0(058,) T AT 298,008,) T & 293,0(05)

& H - 337,2 - 68,3 - ( = 372,8)k~ 32,7 Kecal .

° -
298,r

Probléme 3. Calculer 1'enthalpie de formation du méthane sachant que

l'effet calorifique de la réaction de combustion du méthane est
o - - = 3
H98,r = = 804,75 K]
Ia réaction de combustion du méthane est :

By() * 20p(g) = O2(g) * TOe)

Dans 1e guide de chimie on trouve :

= = 396 Kj/mole
2

[+]
298,H20(g) = = 241,8 Kj/umole

HO
298,00
A& H

AHC

208,0, = © *
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L'effet calorifique de cette réaction est :

° = o e -4 HO
890 o = (8H 298,00, ¥ %2 T 298,10 ) -4 H 298, CH,
’ D'oil ’A'I:I° ; = AH° + 25}15 - AH®
298, CH, 298,00, 298 ,H,0 298,r
aH59g oy, = =396 Kj - 2. 241,8 Kj + BO4, 5> Kj =T4,85 Kj/mole

4
Probléme 4. Quelle quantité de chaleur se dégage au cours de la combustion
de 10g du soufre ?

L'équation de la réaction chimigque de combustion du soufre est :

c‘
S + 02 e 1)02

| Lteffet calorifique (enthalpie) de cotte réaction est égal a :

et pH®

o . o : 10
4 Hpgg,r = 0898 50 7 ¥ &1 298,0, 298,

gont égals & O, Alors, oa trouve que @

| a H°® = = 296,9 Kj , la réaction est exothermique, lors

298, r

de cette réaction on a dégagement de chalegr.

D'aprés L'équation de la wéaction (régle de trois)

L d

on trouve :
32g de S =—m 296,6 I
10g de S  ~—=> q
_ 10g.296,6 Kj -
32g .

3. Calcul de 1l'énergie de liaison.

93 Xj.

L'enthalpie d'une réaction est égale & la différcnce des énergies des
liaisons détruites et des énergies des liaisons formées, si les corps
participant sont & 1'état gazeux.

Soit une réaction :

2 E

A- lOI‘ S 9 AH A.'-B

° = 1 i -
298,r = “a-a * BB

Probléme 5, Calculer 1'énergie de liaison (0-H) & partir de l'énergie de
liaison de l'eau, sachant que l'enthalpie standard de formation
de la vapeur d'eau est égale d ~57,8 Kecal/mole et que les énergies
des liaisons (0=0) ot (H-H) sont respectivement égales & 118 et
104 Kcal/mole,

L'équation de la réaction de Tormation de 1'eau est la suivante :

(ed

= = 57,8 Keal/mol. 2 ==115,6 Kcal/mole

— o]
S S P 298qr 2989Hﬂo e e JE Sy TS SO
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o =2 B u it 1fon
£H 098, r H-H o0~ Flgp o Q'
7 oRg O - sl e g
o b 2 BH:M FBoo = 810 2,104 + 118 (_ 11),0) .
-0 3 A

= 110,4 Kcal/mole. |

L'énergie de la liaison O-H est donc de 110,4 Keal/mole.

4. Calcul des enthalpies de dissolution.

————

Probléme 6. L'enthalpie de dissolution du sel hydraté CuSO,.5H.0 est égale
Pt

4
4 2,8 Keal/mole, celle de CuSOq. est de =15,9 Keal/mole. Calculer
1'enthalpie de la réaction ¢'hydratation du sel anhydre :

C‘LJ.SO4 + 5H20 —3=  Cus 4'5H2O

La réaction de formation du sel hydratdéd peut €tre représentée soit

par la somme algébrique dez deux réactions

(3)

CusS0O, + n.HZO —3a- Cud0

4 4 (solution)

g —,-\ C rnr
OuSO4.5H2O + (n 5/H,0 ——- ubo, (solution) (2)

CuS0, + SH)0 —>= Guso, . 5,0 (1),

soit par le schéma suivant :

i~ w

+ (n-5)H,.0

2
(”)\x

+ 5H,0_ CuSO, . SHO

Cus0 (1) Ny
. == YWY (solution)
+ n.H20
(3)
Dlaprds 1a loi de Hess, on & 3
- ou bien :
oM gy + BH(,Y = aH(3)
He +AI‘IO, T v S = = aH° e
aH 298, hydratation 298,a1uuol.m_)04.)H20 298,dlauOl.CuSO4,
dl'ol .
Sk = 8895, a18m01.0050, =4 298 450001, cus
298, hydratation 2 g L 4 ydissol.Cu 04.5H20
& HC ~ 15,9 Keal-2,8 Kcal = ~18,7 Keal/mole,
298, hydratation .
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Plan du T N° 12,

Pouvoir directionnel des processus chimiques. Aifinité chimigue.

(Calculs thermodynamigues).

1. Questions théoriques

1. Notions sur l'entropie. Entropie standard des corps.

2. Changement de l'entropie du systéme dans les processus chimiques.

3. Potentiel isobare-~isothermique (énecgie de Gibbs).
Potentiel isobare-isothermique standard des corps.

» Changement du potentiel isobare-isothermigue du systéme dans les
processus chimigues.

5. Potentiel isobare-isothermique et directivité des processus chimigues.
Influence de la température sur la directivité des processus chimiques.

Affinité chimique.

2. Calcul de l'entropie d'une réaction.

Pour le calcul du changement de 1'entropie du systéme lors du processus

chimique, on se sert de la formule suivantc :

[ o]

[e]

-—-—E-—-

=% 8° -
298, 2 298,nroduits z

el

C
298,réactifs

emmm———

Pour calculer le changement de lientiopic d'une réaction

dans les

conditions standards (P =1 atm, 1 = 298 K) on se sert de 1l'entropie

standard des corps participants,.

Probleme 1, Déterminer le changement de 1'entropic du systéme au cours de

la réaction chimique suivante :

a4

2 Zn0 + C 7 + 0
(s) (graphite) . () 2(g)

ssolutd .on 3
On trouve dans le tableau des valeurs thermodynamigues

Gui T S i
(Guide de chimie) les valeurs d'entropiec des corps participants.

80298,Zno = 43,5 J/mole.K %
80298,0 = 5,74 J/mole. K
O298,Zn = 41,59 J/mole.X
80298,00 = 213,6 J/mole.X
“?n caleule 30298,r du processus i
i 80298’002 + 2 %05 = (2"5%98,200 * 529,
45°, =

298, = 13,6 + 2.41,59. = 2.43,5 ~ 5,74 = 204,04 J/K.




3. Calcul du potentiel isobare-isothermique d'une réaction ( °G°298 r)
L 3

(énergie de Gibbs)

Pour le calcul du changement du potentiel isobare-~isothermique du systéme

au cours d'une réaction on peut se servir des deux formiles suivantes :

1aG°_ = ¢H°r - TaS°

' 1 r r

{oms smer o—us}

Pour les conditions standards ( T = 298 K ; P = 1 atm) on utilise les

s e S ] s t N ie = ~ds o] [s]
valeurs de l'entropie et de l'enthalpie standards (4 H 298, 1 et 45 298,r)

- 0

i
1 o _ o - o 1
' 48% = Z 86 produits ZaC réactifs

Probléme 2, Ddéterminer le changement du potentiel isobare-~isothermique du

systéme ( T = 298 K) au cours de la réaction chimique'suivante

(énergie de Gibbs) :
c . —p 2 0O
(graphite) *O2(g) 2= (&)

Y Cette réaction est elle possible dans les conditions standards? Quel

est son caract‘ere? Le changement de 1l'enthalpie du systéme au cours

> de cette réaction est de a H°298,r = 175 Kj et le changement de
l'entropie du systéme est de AS°298,r = 188,5 J/K.
Solution
AG°298,r = 895 = T “S°_298,r.
| T = 298 K.
Alors, 4 60298’r = 175 Kj - 298-0,1835 = 119,7 Kj
s G°298’r = 1'19,7. Kj.

Dams les conditions standards cette réaction cst thermodynamiquement

impossible.

Pour connaltre le caractire dlune rdaction il faut comnaitre les

signes des aH et oS de cette réaction (voir tableau ).
Tableau

Influence des signes de a4 H ¢t 85 sur le caractérc dlune réaction.

C
B I - s g b A 7 = 8 e T L o hen A b s e i L T B ot a1 etk s s et v 2
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Tableau

Signe de 41%7 Signe de A S ! Caractére de la réaction

Réaction irreversible se pro-
duisant jusqu'a la fin dans le

sens directe,

Néaction irreversible se pro-
duisant jusqu'ad la fin dans le

sens indirect.

”

hidaction réversible favorisée
dans le sens direct par les
basses températures et dans le
gens indirect par les hautes

températures.

JRURUUUIE DUVNUDUIUPUID DU PRy PUR

Réaction réversible favorisée
;;&gns le sens direct par les
hautes températures et dans le
zens indirect par les basses

!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
1
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
!
i tompératures.

s B Gma A= bea @

Pour le réaction en question les signes de a H et de 8 8 sont positifs,
alors la réaction est reversible. Ics hautes températures favorisent
cette réaction dans le sens directe. La réaction n'étamnt pas possible dans

les conditions standards sera possible aux hautes températures.

Probleme 3, Calculer le changement du potentiel isobare-isothermique du

systéme ( T = 298 K ) au cours de la réaction chimique suivante :

3 8n0( gy + 2 Al y =3 3 Sngy) ¥ A105(4)

Solution 3

On trouve dans le tableau des potentiels isobare-~isothermiques
standards de formation des corps (Guide de chimie générale) :

° = - 1530 Kj/mole ,
oG 298,41,0;

° = = 256,7 Kj/mole ,
4 @598, 500 !
. .. _ K G.o = O °
mais A G°298,sn =0 et &% 595,41
0
Alors : a 298 = 5% 595, produite ~Zeb 298,réactifs

. o o enon( _
8% = # G0298,A1203— 558%98,5n0 15803 (~256,7)

809,9 Kj.

Gt Seme SmB s e Pume $mu b S| $wr s=e b Sau o=w

[
A1 L‘
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Dans les conditions standards cette EJCthU est thermodynamiquement

possible.

Probléme 4. Déterminer & quelle tempdérature la réaction : C(graphite) +

+ H B( ) = — GO( + LO( N se trouve a 1llétat dl'équilibre
b

b

chimique., (On supposc que la variation des valeurs AS° - et “Hor

~de la température est petite, c'est pourquoi on peut la négjjger).

Solution : FPour qu'une rédction soit & 1'dbat d'équilibre chimique son énergile

de Gibbs doit &tre nulle A&G%, = 0.
’.l.

On trouve dans le guide de chimie 15 valeurs degs enthalpies de

formation standards des corps :

aH°298 oo = = 110,5 Kj/mole ,

On calcule 1‘enthalpie de la réaction 3

e . - = <18 5 -2 B )S1ET, 8 s
* Wo98,x = ¢ Ho98 00 295,1 5= ’ J

On trouve dans lc guide de chimie les valeurs des entropies standards

des corps g

30298 o = 5,7 J/mole.K

5 298,H o( ) = 188,7 J/mole.K
3 298,00 = 19724 J/molec.K
SD298’H2 = 130,6 J/mole.K.

On calcule 1'entropie de la rdéaction @

Y e
o6 3° -~ §o o - (8o + §° ) =
298,r = "'298,00 * © 298,11, (5°296,11,0 * ° 298,C

= (130,6 + 197,4) - (188,7 + 5,7) = 13356 J/K = 0,134 Kj/K.

Pour que A GOT,r soit égal & O, il Ffaut que :

a H° - T 0 =
My &S T,r
o H°
PP . 4
[a e
b_J L -
ol :“HDT p &t AS° ce aont 1lenthalpie et 1lentropie de la
’ JB

réaction a 1a température T A}Pr ot &SUT dependept de la
température. Te calcul de 1'enthalpie ot de 1l'entropie de la
de T = 298 K, sort du

mpte de la supposition

réaction & la tempdrature qui Gifferv

cadre de la chimie générale. Iin tenaav €O

que la variation des valeurs s 5°, e 6110 de la température

i

Ligcr dans ce calcul approximatil,

est assez petite, on peut la neég



= A8 s

aH® - @
T = r. o 31,3 %] =~ 980 K

a8° 0,134 Xj/K

Ia réaction en question est thermodynamiquement possible aux tempc—

ratures supérieures a 980 XK.

4. Application des calculs thermodymamiques

£ : o £l . i i lapres
Probléme 5. Peut-on utiliser lc magnésium pour la préparation de titane d'apres

Solution @

Erobléme 6,

" o
la réaction suivante : LiCl + 2M€(S) —2- Tl(s) 3 2Mg012(s) ’

{1 )
L'énergie de Gibbs d'un corps caractérise son affinité chimiguce.
Pour comparer 1l'affinité chimique des corps différents on la rap-—
porte a une unité de liaison.

Plus est négative 1l'énergie dc Gibbs d'un corps rapportée & unc
unité de liaison d'un élément chimigue avec d'autres éléments chi-
migues plus est grande son affinité chimique vis & vis de ces éléments,
On trouve dans le tableau les potentiels isobare~isothermiques dc

Tormation des corps :

= - 141,4 ¥go /mole

o]
& & 298,101,
8 G%9g, 1101 5%

4

’ 3 P A 4 > 3+ 4 iaisons
On calcule 1!'énergie de Gibbs rapportée a une unité de liaisons:

sgo o =cMLE - 70,7 Kpei/mgle
298, llg-Cl >

o _ =158 0 - 45,95  Kgel/ndle,
298, Ti-~C1 i ‘

On peut conclure gque 1Llarfinité chimique du chlore envers le magne-

sium est plus grande que celle du chlore envers le titane, alors, la

réaction : TiCl, + llg ~>- E8T thermodynamiquenment possible dans

4

les conditions standards.

3 10 faire la méme conclusions
On peut également calculer G 293, pour

e .
48 ogp,m = B0 aC%h9g,1g0L, ~ © 7 298,141,

2,(=141,4) + 175,8 = ~-107,4 Kcal, alors, la réaction

- m — a3
€8T thermodynamiquement possible (% =298 )

Quel oxyde parmi lcs oxydes suivants ¢ Zn0 ; Cd0 et HgO est le

Plus stable ?

Solution s

; ° s s 3
On trouve dans le tableau £ & 298, form, des corp
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o = - 5.5 K 8 1
¢ 298, 7n0 75,5 Keal/mole ,

[¢] — / - -
. IN¢ 298,040 = 54,1 Keal/mole ,
o = - 3,

sG 298,Hg0 = 14,0 Keal/mole

Les métaux Zn, Cd, Hg dans leurs oxzydes forment le méme nombre de
laisons avec 1l'oxygéne, alors on pcut comparer les valcurs des po-
tuntiels isobare-isothermiques de Fformation des ces corps pour
conmattre leur affinité chimique envers l'oxygene. Ltaffinité
chimique de Zn envers l'oxygénec est la plus grande, alors le zinc
forme avec l'oxygéne L%oxyge le plus stable.

L'oxyde le moins stable est HgO.

Devoirs 4 domicile

Questions théoriques
[ 1.7 , pages 333-352,
[ 27/ , pages 154-162.

Problémes & reviser

. /17 , page T0 , excmple III,
page T4 , exemple I.

z

4 résoudre
[ 17 , page T1 , N°153,
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Plan du TD o 13.
Cinétique chimigque. Equilibre chimique

1. Questions théoriques

1. Réactions homogénes et hétérogénes.

2, Energie d'activation. Particules actives, Mécanisme de 1'interaction
‘moléculaire.

3, Vitesse de la réaction homogéne. Facteurs influants sur la vitesse de la
réaction chimique.

4, Vitesse de réaction fonction de la concentration des corps réagissants.
Loi d'action des masses., Constante de vitesse de rdéaction.

5¢ Vitesse de réaction fonction de la température. Régle de Van't-Hoff.

6. Réactions réversibles. Equilibre chimique dans les systémes homogenes.
Constante d'équilibre.

T. Rapport entre la constante d'équilibre et le changement du potentiel
isobare-isothermique du systéme lors de la réaction chimique.

8, Catalyse homogéne. Mécanisme de la catalyse homogéne .

9. Réactions en chaine,

10, Vitesse de réaction hétérogéne.

11, Equilibre chimique dans les systémes hétérogénes.

12, Catalyse hétérogéne.

2. Problémes et exercices sur la vitesse dl'une rdéaction .

Exercice 1. Berire l'expression mathématique de la vitesse des réactions directes

et inverses suivantes :
1) 2C0 + 0, == 20C0,
) €O + Cl, == COCl,
3) 280, + 0y =i 250,

Lxemple de solution : Pour la réaction : 2C0 + O, —=- 200,.

D'aprés la loi d'action des masses , on a 3
2 —
vdirecte = k‘[ . [00_7 » _Z 02_7’ “

ou : k, - constante de vitesse de la réaction directe.

[COJ et [02_7 - concentrations des corps réagissants.

2
V:'LnVerse =k, . L C02—-7 ?

ou : k, ~ constamte de vitesse de la réaciion inverse

[ Cco 5 7 - concentration du produit de la réaction,
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Probléme 1. On mélange 2 1 d'une solution de CHBCOQH &4 la concentration de
0,6 mole/1 avec 3 1 d'unc solution de NI, OH & la concentration de

1 mole/l. Déterminer la vitessc initiale de cette réaction .
Solution : L'équation de la réaction est la suivante s
OH + TH :
NH# H CH?COOH —e HBACHchO + H20
D'aprés la loi d'action des masses, on a :

Vairecte = KoL THOHT7 £ e 0008 7

Pour trouver les concentrations des corps réagissants dans le mélange

initial, on trouve le volume du mélange :

+ V
NH#OH CH?COOH

On calcule la concentration de CH;COOH. Dans 2 1 de solution de CH;COOH
ona?2lx 0,6 mole/1 = 1,2 moles du corps, alors sa concentration

dans le mélange sera dgale 2 :

£ CHyc00 7 = 122180185, ¢ 24 woie/1.

51
De méme la concentration de NH4OH dans le mélange
[NH4OH_7 -2 1x 1 mole/1 _ 0,6 mole/1.,
51

La vitesse initiale de cette réaction cst la suivante :

V= k/WH,00 7 [ CH,CO0H / = k,0,24.0,6 = 0,144.k.

Probléme 2. Comment sera modifide la vitesse de la réaction suivante :

H2 + 012 ~—3% 2HCl, si la pression est multipliée par 3.

Solution : Supposons que les concentrations des réactifs au moment initial

(1,7 - a
[012_7=b

Ia vitesse de la réaction directe sera égale a ¢

V=k /¥, 7./[C1, 7 = ke

Quand la pression est multiplide par 3, les concentrations des corps
& 1'état gazeux subissent 1a méme augmentation d'aprés la formle de
Mendéléev-Clapeyron

PV = nRY
Alors, aprés 1l'augmentatien de la pression les concentrations des

corps sont

LB, 7'= 3a
[ 01, 7" =3b

g e oo il i S e o oh B ami ] e et e = 8 it P e e A moea.
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La vitesse de la réaction sera la suivante :

vt =k /H, 7 L€, 7" = k.3a.3b = 9.kea.b
Ia modification de la vitesse est donc

V! _ J.k.a.b

v k.a.b

= 9 fois
Il en résulte que la vitesse est mltiplide par 9.

Probléme 3. De combien de fois augmente la vitesse d'une réaction si la tempé—
rature augmente de 50°C & 90°C et si le coefficient de température
(X) est égal & 2,5.

Solution : D'aprés la régle de Van't-Hoff, on a :

v : -
t, Bt
———— = X 10
v
i
Vt 90-50
2 =70 4
———= 2,5 = 2,5 = 39,06
Vt

Pour 1'augmentation de 1a température allant de 50°C & 90°C la vitesse

de la réaction en question augmente 39,06 Fois.

Probléme 4. Ig constante de vitesse de la réaction de décomposition de HI est
- - -0 -1
égale a 7,96+10 T min 1 4 280°C et 3,26.10 ° min~ & 300°C, Déter-
mwiner 1l'énergie dl'activation, la constantc de vitesse & 310°C et le

coefficient de température de la vitesse de la réaction.

Bolution : On se sert de 1'équation suivante qui provient de 1'équation d'Arre-
nius,
'k

T

T, o T 5

, 1 2 7
Epot = 295 R omimemim log /

5132—[!'.‘1 kT

./

1
ol 3 k= 7,96,107 1 min~
]
6 . 1
ky, =3,26,10"" min
2
R = 2 cal/mole.K
-6
B, =2,5. 2 993:38 105 222200 - - 44190 cal/mole =
act 20 7,96,10

= 44,19 Kcal/mole,

Vaintenant, comnaissant 1!énergie d'activation, on peut calculer la
constante de vitesse & 310°C,
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B =5BK, k, =3,26.100 min"
2 f2

)
]

583, K , 'kT3 -7

44190 cal/mole
T3

B, =23 R ~emee— (Log Ky
3

B
N

- log )
3 sz
) ~E‘-EJ.c“{i(EL‘."S._Tg__

2,3 RuT5 Ty

Epet GTS-TQ)

2,3 .R.T20T3

I

log kTB + log kT2

44190 , 10 6

2,3.2,573.283

+ log 3,26.10 ° = 0,2876 ~ 5,4873 = =5,2

log kT3

Ky = 6,531,107 min™

3

On détermine 3’ dlaprés la formle suivante 3
£ =t T 3 ‘ T2—T1
Vt 2 1 L’I‘

——Ee = X , OU bion § =e—me—m =

ct
=]

L] T2—T1
d'ou : log = log + log
“, i P (¢ '

10(Log kT2~log 1@1)
Tym T

log X =
' 1

_ 10{1og 3,26,10 %=10g 7,96,1077T) _ ~5,48734:6,099 _ o 3058
573 = 553 2

X = 2,02

3, Problémes et exercices sur l'équilibre chimique.

Brercice 2, Gerire 1'expression mathématique de la constante d'équilibre des

réactions suivantes (selon la loi de Guldberge et Waage - loi

d'action des masses),

a) H2 + I2 —p-  2HT

b) CO + H,0 —» 00, + H,

2
c) PeO + CO = Pe + 0O,
a) 20+ 0, == 200
Exemple de solution : a) Pour la réaction a) H, + I, s ZHI
_ fm7¢
e Ve

e m e AN e e man s o e ma e emmmLaS it b e e e ae el e e e menas wditapm T e e e
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b) Pour la réaction c) FeO + CO —> Fe + CO,
[0, 7
[0/
les concentrations des corps solides n'entrent pas dans 1'expression
mathématigue de la constante d'équilibre.
Probléme 5. A. 1'état d'éq_ui]_’j_bre du Syst‘eme s N
N 5 * 3H2 —_— 21\]H3 3 une températurc quelcongue,

la concentration des corps est ¢
[ ¥,/ = 0,03 mole/1 ,
[H2_7 = 0,5 mole/1 ,

[NH}] = 0,04 mole/1.

Calculer la constante d'équilibre de cette réaction.

. 2 o
Solution : 1.=[m%'7 0,04 _ _ 0,0016 - 0,427

e =
[NQJ.[HZJ3 0,03.0,5  0,03.0,125

Erobléme 6, A 1'état d'équilibre du systéme @ Hp ¥ I, —» 28I,

on a les concentrations suivantes 3
[H2_7 = 0,25 mole/1 ; [12__7 = 0,05 mole/1 ; /[ HI / = 0,9 mole/1.
_ Calculer les concentrations initialcs des réactifs,
Solution : Pour obtenir la concentration de 0,9 mole/1 du produit, il faut

dépenser 0,45 mole/l de chague COrPS réegissants, parce que :

1 mole de H2 donne 2 moles de HI

et 1 mole de 12 domme 2 moles de HT ,

4 1'¢tat d'équilibre la concentration de [ B, 7 est égale & 0,25 mole/1,

alors, sa concentration initiale est 3
H - 0.25 mole/1 + 0,45 mole/1
L 2—7 initiale 722 ?
de méme, la concentration initiale de I, cdt :

— 0.05 mole/1 + 0445 mole/1
L1,7 initiate = 0% ! ~

0,7 mole/1 ,

0,5 mole/1s

frobléme 7. Ia constante d'équilibre de 12 réaction 3.
FeO + 0O 4 1000 °C est égale & 0,5
e (s) + Co(g) — Fe(s) 2(8)’ Al g ’
Les concentrations initiales de CO et CO, Sopt dgales & 0,05 mole/1
et 0,01 mole/1 respectivement. Calouler leurs concentrations &

1'état q! équiiibre o
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Solution : Supposons que lors de la réaction jusqu'a 1'établissement de
1'équilibre, la concentration de CO diminue & x mole/1.
D!aprés 1l'équation de la réaction chimique 1 mole de CO forme 1 mole
de C0,, alors la concentration de CO, augmente & x mole/1.

A 1tétat d'équilibre leurs concentrations sont :
[007 = 0,05 - x
[0,/ = 0,01 + x

L'expréssion mathématique de la constante d'équilibre est :

Lo, 7

K = e s donc
VAV
0,5 = ~22L XX | qigy
X = 0,01

Alors, & 1'état d'équilibre les concentrations sont s
/00 / = 0,05 = x = 0,04 mole/1
[ €0, / = 0,01 + x = 0,02 mole/1.
Probléme 8, Pour la réaction H, + I, - 2HI dans les conditions standards,
calculer la constante d'équilibre,

Solution : I} existe une relation entre Ke et AG°r

!
*

'p@° = - RT In K = ~ 2,305 RT log K_
' “

t— b dew

1 [o]
On calculec dlabord AG 298, 1

AGO = 201,3 Ka/mole = 2,6.Kjo

298,7 298, HI
On calcule }te

o - - ! -
B &°pgg p = = 2,303 BT log K,

ot R = &,31 j/mole.X

log ¥, = 2,6.1000 2456 = 7,53
2,303.8,31,298
dlol 3 S e Ke = 0,35

4, Exercices sur le déplacement de 1'équilibre (sur principe de Ie Chatelier).

Iixercice 3e Dans quel sens 1l'équilibre va-t-il sc déplacer pour les réactions

réversibles o

1) a) HS = 2H, + 25, a H°298,r = 9,6 Ecal/mole,
b) N0, == 20, , A H°298,r = 15,9 Kcal/mole,
c) PCly > PCLpHCl, , 8Hp5q o = -31,0 Kcal/mole.

o amtrent e tn A e mm e e e e e R e e e e s e A e n e e Te T D aats  AmAr o, et e
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si on augmente la températurc.,

Exemple de solution :

L'augmentation de la température déplace 1l'équilibre chimique dans
le sens de la réaction endothermigue.

Alors, pour la réaction : 2H2“ ——p 2H + Sz, qui est endothermique

(AH°29891,> 0), 1l'augmentation de la température déplace 1l'équilibre

dans le sens directe :

2H2S — 21-12 + 5,

e o]

2) a) PeCly () + BKONS( ) =2 Fe(CNS )51y + 3KCL())

b) 4HOL(y) + Op(p) == FH0(g) T2(g)

si on augmente la concentration de Fe013 pour la rdéaction

a) et la concentration de H20 pour la réaction b).

Bxemple de solution : IL'augmentation de la concentration d'un corps participant
dans 1'équilibre chimique déplace cet équilibre dans le sens

de la réaction qui diminuc la concentration de ce corps.

Alors, pour la rdéaction : Fe‘c}‘-3 + SKCHS —3~ Fe(CNS)3 + 3KCL

1'augmentation de la concentration de FeC:L5 qui est le réactif,
déplace 1'équilibre chimique dans le sens direct, parce que

dans ce cas la concentration de Fe013 diminue.

3) a) Hy + I, = 2HI

; co
b) 2C0 + 0, > 200,

280,
c) 280, + O, 2= 5

d) 280, == 280, + O,
(o7:10) + CO
e) CaCOy( oy == ©20(s) 2(z)

si on augmente la pressilone

Bxemple de solution : L'augmentation dc 1a pression déplace 1'équilibre

Chlm:.que dans le sens de la diminution du volume du systéme,
clest-d-dire dons le sens du nombre inférieur des molécules

gazeuses (on ne tient compte que des corps gazeux).l
'3 . © t .0
Alors, pour la réaction 250; — 280, + 0,, 1 augmentation

de la pression deéplace l‘équi]ibre'd.ans le sens inverse g

parce que deux moléculcs du corps gazeux S0, forment 3 molé~

3

cules des corps gazeux ( 2 molécules de SO, et 1 molécule de

02)°
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Devoirs & domicile

Questions théoriques
1.7 , pages, 353-374, 449-485
[2_7 » Dages, 163-178,

Probldmes et exercices & reviser

/17 » pages T9-80, exemples I, II ,
pages 87-88, exemples V, VI, VII ,

page 94 , exemples I, II ,

pages 101-102, exemples VIII, IX, X .

Problémes et exercices & effectuer.
[ 17/, Dpages 80-82, N°166 (d,e,f), 168,175,
pages 89-90, N°189, 197, 198 ,

page 103, N°217, 219, 221,




- 58 -

Plan du TD W° 14,

Calculs sur les solutions.

1. Questions théoriques. ' ' N

1. Notions sur les solutions et sur d'autros systémes dispersés.

2. Classification des systémes dispersds.

3. Concentration de la solution (concentration en %, concentration molaire
ou molarité, concentration normale ou normalité, concentration molale, {
fraction molaire, titre). |

4. Solubilité. Solubilité des gaz dans les liquides. Loi de Henry. Solubilité
¢es liquides dans les liquides. Solubilité des solides dans les liguides.

5. Lois de Raoult. Pression de vapeur d'une solution. Températures d'ébullition
et de cristallisation des solutions diluées,

6. Pression osmotique. Loi de Vant-Hoff.

7. Changement de l'enthalpie et de 1l'entropie du systéme au cours de la dis-

solution. Mécanisme de la dissolution. Hature double des solutions liquides.

2. Calculs sur les concentrations des solutions.

2.1+ Concentration en %

Ia formule qui exprime la concentration de la solution en % est la suivante: |

tom oem Sew S Sew
Ges bam G B Ao

\ . 7
ot 1 C % - concentration en %

msoluté - masse du soluté

m . - magse de la solution
solution

m . =1m + m .
solution soluté solvant.

3?991§E§~1L Calculer la concentration en j» dc la solution obtenue par la dissolu-~

tion de 80g de sucre dans 160g G'eau.

Solution ;

= = 0 1 160’ = 2 0,
== “solution mH20 + Bsoluté oz & 40g

m . ) .
C% - _.801uté 100 2 2%, 100 % = 33,3 %

240z
Dsolution ©

Frobleme 2, Calculer les masses de sucre et ('eau nécessaires pour préparer
250g de solution & 2,5 e

m . %
volution s msoluti0n°C °  250g.2,5%

msoluté = == 6,25g de sucre.

100¢% 100, ,
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m . =mn .+ d'olu :
solution soluté mHZO y a’ou

mHzo = Usolution " Usoluts ~ 2P0 764258 = 243,75¢ d'eau

) Probléme 3. On a mélange 300g de solution d'acide chlorhydrique & 10% et 400g de
solution du méme corps & 20, Calculer la concentration de la solu-

tion obtenuc.

Solution : On calcule la masse de soluté dans la premiére solution

«Cjo

_ "solution 300,105
Bso1uté = = - ~"— = 30g
100% 1005

On calcule la masse de soluté dans la seconde solution
],

' % ;
o s solution'c? - 400,200 gf
soluté ~ / - s s
100% 1005

msoluté = 80g + 30g = 110g

totale
msolution = 300g + 400z = 700g

totale

On calcule la concentration de la solution obtenue.

m ’ ;'."
o% = solute totale . 1005 - ~19§41992__ - 15,1%
700g

msolution totale

On peut résoudre le probléme scmblable & celui resolu :
On mélange une masse déterminde d'une solution & % quelconque avec

une masse déterminde d'eau.

2ele Concentration molaire (molarité)

Ia formule qui exprime la concentration molaire est la suivante

-

lnsoluﬁé’1ooov

MG

M=

]

!

- i
v i
soluté !
1

Puw sem Su Gum v

ol : M - molaritéd

- masse du soluté

Bsoluté
. Gsoluté ~ molécule-gramme du soluté
V ~ volume de la solution en ml.
e Ezghlégg_iy Quelle masse de H2SO4 faut-il pour la préparation de 2 1 de

solution & 2 M ?
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Seolution = M, qq = 98g
B 5%
m , = PE:P..TE.??_.:EE.‘:.E{\_[ . _::J:.(.J_g';:.?.ggglﬂé = 392g de HZSO4
Aolitke 1000 1000m1

Probléme 5. 250 ml d'une Solution conticnnent 7g de potasses
Quelle est la molarité de cette solution ?

Solution : MGKOH = 56g
m ,+1000
M - _Soluté . _T2.1000 ml _ 0,5 I
» D5
Soluté'v 56g£.250 ml

Ia solution est & 0,5 I

2.5, Concentration normale (normnlité) .

Ia formule qui exprime la concentration normale est la suivante

=
i
|
1
H
1
|
i
I
1¢
I
i

i

I

i

I

ol ¢+ N = normalité

n , - masse de soluté
solute

EG , = équivalent—-gramie de soluté
soluté 4 BE-Ere = ¢

V = volume de solution en ml

Probléme 6, Quelle masse de HBPO faut il pour lo préparation de 2 litres de
solution & 0,1 N ?

MG

4

PO
8
Solution : LGy py = = - B 32,7
et 3 3
NeBG o1uteY  0,1.32 2000m1.
B it = BRCRE.. o Z2ilesty TRMEDOONL . ¢ Bip de HP0,
1000 1000m1.

2e4, Transformation d'une concentration & une autrcee

Pour la concentration en v, on a 3

7 ¥ e
(% e . Q%6 V :
P s0lution 7 soluton - p

100 % 100 %

m ., =
soluté

ou : f)_ masse volumique de 1o solution .

j i ~ - -
Four 1o concentration molaire , on o 3

M, M

-

A
soluté zolution
1000 ml

1 _
soluté
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Pour la goneentration normalc? on a :

re "
solute

1000m1

N.EG

solution

m r -
solute

5i la masse de soluté d'une solution reste constante, alors, on a la

formule suivonte qui peut Etre appliquée pour les calculs gquand il

slagit de préparer des solutions diluéces a partir des solutions con-—

centrdées

Py 10, 1 T 1.EG v !
0 o - ‘lr,-o MG - ;e w‘. ol ;o "

! e solution f} M soluté solution . solutdé solution !

, - - - L - =

; 100 % 1000 = ml 1000 ml ;

Si le volume est constant, c'est le cas d'une :8mwe solution, alors la

Tormule sert 4 1la trancformation d'une concentration en une autre.

V = V! = V"
M. I , e it
Sk P “Toowmws N soluts
100 % 1000 1000

Probléme T. Calculer la normalité et la molarité d'une solution d'acide chlor-

hydrique & 36,5 % ( P =1,18 &/ml).

Solution ¢ On se sert des formules suivoantes :

eoluts | _C kP
1000 100 %
y o LE P10
goluté
MGy, -® 36,58
3
M o= -10:36,5g.1,18 g/en’ | 44 gy
36,5¢
WEG 1he P
1000 100 %
N = 5. P .10
E
soluté
Blpey = 76458
6,501,18,
wo= 2202:118:10 4y 5y

36,5
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Probléme 8., Combien de ml d'une solution d'acide sulfurique & 98%

(P = 1,84 g/ml) famt-il pour préparcr 300ml d'une solution a3 W
de cet acide ? ’

Solution ¢ On se sert de la formule suivante :
: T3 oV
“S%" Vsolution® P _ T+28501ut6" "V solution
100 % 1000

G

e e 1
v _ . DGH 504'V solution _
.solution ~

10, C55 .}9

= 24,46 ml de 1l'acide sulfurique concentré.

- 3 046g.300 ml
10,98.1,84 g/ml

3. Caleuls sur la solubilité.

Io formile qui exprime 1a solubilité est 1o sulvante :

Psolute ' Jven
s = ——222BEE . 100 g/180g du solvant

1]
solvant

Probléme 9., Pour préparer une solution saturée de KC1 & 40°C on a pris 20g de

KCl et 50g dl'eau. Calculer la solubilité de KC1 & cette température.

Solution ; On applique la formule suivante :

100 = 22, 100 = 40 g/100g

50
msolvant

du solvent & 1o température de 40°C
o ' .
Probléme 10, On a dissout par chauffage 219z de K,Crg0, dans 300g d eau? N
. v A ol
Caleuler 1o masse des cristaux de K20r207 obtenus par le re
dissement de cette solution jusqutéa 20°C. |
§21£§l§2_1 Dl'aprés le guide, la solubilité de K Cr207 a4 20°C est égale a
13,1 g/100g d'eau.
Ainsi, 300g d'eau peuvent renfermers
I1 en resulte que 1o masse des cristaux obtenus par le refroi-

dissement est égale &

219g - 39,3g - 179,Tg de K HCT0ne

4
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4, Calculs sur les loisde Raoult.

4,1, Pression de vapeur d'une solution diluéde

La formmule principale pour les cclculs de la pressidn de vapeur d'une solu-
tion diluée est 1la suivante : ( I loi de Raoult)

H
i
rd
=]
]

Q
gl
a]

(o]
]

pression de vapeur du solvant pur

o]
!

fraction molaire du corps dissout
8P -~ diminution de 1la pression de vapeur du solvant
6P =P° - P, , sile corps dissout est non volatil
ol : P, - la pression du solvant au dessus de la solution

Ainsi done ’

— PO -
P, = P° (1 xg)

Probléme 11. Calculer la pression de vapeur d'une solution contenant 45g de
glucose (06}11206) dans 720g d'eau & 25°C.
Solution : On trouve dans le guide de chimic la pression de vapeur saturée
d'eau & 25°¢C

P°, = 23,71 mn de Hg.

1
On calcule la fraction molaire du corps dissous
_ : o
2
X, = cmmmm——
2 +n
gy
ou : n, - nombre de moles du solvant

n, - nombre de moles du soluké

m 720g

n, = - = Toe = 40 moles
H20 |
n, = o = 43¢ = 0,25 moles
MG06H1206 180g
X, = 222 L o,0062
0,25+40

On calcule 1la pression de vapeur de cette soiution diluée

P, =P, (1 =3X,) =257 (1 - 0,0062) = 23,56 mm de Hg
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4.2, Abaissefient du point de congélation d'unc solution.

Ia formule qui exprime l'abaisscment du point Ge congélation d'une solu-
tion est la suivante :

. 1000'msoluté

M

1.m
soluté” solvant

4
=]
"
ON
.
H
Is

ol : AT - abaissement du point dec congdélation par rapport

au solvant pur.
Kc- constante cryoscopique - caractéristique du solvant
(voir tableau 44, Guide de chimie, INH)
L - molalité de la solutbior.

Ia formule citde ci-dessus permet de caleuler le point de congélation
d'une solution d'aprés sa concentration ou la masse moléculaire du solute

4 partir du point de congélation d'une colution et de sa concentratione

Probléme 12, Calculer la températurc de congélation d'une solution agueuse de
diéthyléneglycole (HOCH2~CH20H) & 3 % si la constante cryoscopique

1 » o 57

de 1l'eau est Kc’IQ?Q = 1,855

Solution : On calcule d'abord la concentration molalc de la solution & partir

de la concentration en % (woir Guide de Chimie, INH, 1979, poge 58)
1000. ¢ % 1000. 3

" it

L

= 0,5

(100 - c%)musoluté (100 = 3). 62

On calcule l'abaissement du point de éongélation de la solution
en question. '

A T = Kﬁ ,HéoJ. I = 1,853. 0,5 z 0992 oQ
On calcule la température de congélation de cette solution

T, =T e = &T = 0°C =~ 0,92 °C = -~ 0,92°C
£ f,ﬁéﬁ -

4,3, ilévation du point d'ébullition d'une solution,

La formule qui exprime 1'élévation du point ¢'ébullition d'une solution
est la suivante:

i

]
!AT _x L =X 1Ooo'mgoluté !
i T Tép° T Tép NG o !
i soluté® solvant !
! !

ol :a® - élévation du point d'ébullition par rapport au solvant pure
Kéb - constonte ébullioscopique - caractéristique du solvant
(voir tabloau 44, Guide de chimie, INH)
L - molalité de la solution.
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Ia fofmule'citéelci—ngSus permet de calculer le point d'ébullition
a'une solution diluée d'aprés sa concentration ou la masse moléculaire
du soluté 3 partir du point d'ébullition de la solution de sa concen-

tration.

Probléme 13. Calculer la température d'ébullition d d'une solution aqueuse de

glucose (06 1206) 4 0,1 M,

Solution : On trouve dans le @@ide de chimie la constante ébullioscopique de
1'eau (tableau 44)

On calcule d'abord la concentration molale dc cette solution connaiss -

sant sa concentration molaire (voire Guide de chimie, INH,1979,page53 )

1000 M _1000,0] . 0,102

) —=l\e B 000-0,1.180
1OOQP M Mssoluté 1 ’ X

On adopte P =1 g/ml

On calcule 1'élévation du point d!ébullition de la solution &z

question.

AT =K « I = 0,516 « 0,102 = : 0,053 °C

éb,H20
On calcule la température d'ébullition de cette solution.
_ o + 0,053 °C = 100,053 °C.

Devoirs & domicile

Questions théoriques
ZTH_;7 s bages 251 - 270,.
27 , pages 179 - 193,

Problemes 4 reviser

L 77 5 pages 113 - 114, exemples I, II, III, IV, ¥, vi, V1L,

page 117, exemples IX, X,
vage 120, exemples XIV, XV,
pages 122-124, exemples XVI, KVII, XVIII: XIX.

Problémes a effectuer

o

[17 , pages 115-116, N 242, 246, 258,
page 119, N 269,
page 121, N 278,
page 123, N 284,
page 125, N 289.
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Calculs sur les éguations des rdéactionts chimigques dans les solutions.

Nous savons déja que pour la rdéaction :
PIL + PP e 3 G

ll'équation suivante est valable :

“re,1 = "B¢,F T "EG,G ? \
ou ¢ D = nombre d'équivalent-grammes de tous les corps participants
4 la réactions (I,F,G). i v
Si les corps participamts sont sous forme de solutions et si leurs con-
.centrations sont exprimdées :
a) pour le corps I ~ en % ;

b) pour le corps F - en molarité ;

c) et pour le copys G -~ en normalité, alors les masses et les nombres '

d'équivalent-grammes qui sc trouvent dans les volumes déterminés des ces

solutions sont les suivants :

1 - t
a % .V solution® / . Co o V solution® P
o = S e 3 ;
100% 10085« BG

ou : np, 1 - nombre d'équivalent-grammes du corps I dans un volume
7
déterminé (V') de solution dont la concentration est

e 2 4
exprimée en %o -

’ L] i n
_ MM e V! o olution . _ MM e VY s odution
op = i Opgw T
: 1000 Gk 1000 . EG

P
ol : ng. p - nombre 4!équivalent-grarmes du'corps F dans un volume
’ -
déterminé (V") de solution dont la concentration est expri-

née en molarité.

P "t L 8 ]
B N EGa oV o o1ution ; n, 5 N V‘solu:l:ion o
= e 9 pY v =
i 1000 Gy C 1000

oo g = nombre d'équivalent-grammes du corps G dans un volume
9
déterminé (V') de solution dont la concentration est

" expiimée en normalité.

Car les nombres d'équivalent-gramies des corps participants dans la

réaction sont les mémes, on peut écrire

t . M. K N . . o e i
i solution’ ﬁ B LMy o Vg o 1ution _ NV Solution ’
!

1

!
!
! =
. "EG

!

100/, BG 100086y, 1000

Si les concentrations des corps participants dans la réaction sont expri-

mées en normalité, alors, on a le rapport suivant :

f
" = 1, V! .
! *"golution eV solution

Lo L- = o=

| —

-
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Probléme 1. Quel volume en ml d'une solution de soude & Cy2 N sera-t-il
nécesskire pour la réaction avec 2,708g de chlorure ferrigue 7
Solution : L'équation chimique de cette réaction @

3NaOH + FeCl3 = Fe(OH)B + 3aCl n'est pas ndcessaire pour la
résolution de ce probléme d'aprés la méthode proposée.

On trouve d'abord le nombre d!déquivalent-grammes du Fecl3 :

1-1-1"5‘0(3]_3-
nEG,Fe013 ¥ }5&;;;;;
M, - uj?%FeC%S ) 162i55 _ 54,16,
2 3 3

"56,PeCL; ~ "BG,NaCH , mais NaOH est dans la solution, done :

.V
nEG,F9013 s s , dtol :
1000
1000-HEG,F c1, 1000 . 0,05
v _ - = 250 ml
NaOH N 0,2
7

. - ique & 2 M
Probléme 2. Pour neutraliser 20 ml d'une solution d'acide sulfurique & 2 m‘
on 2 besoin de 8 ml d'une solution de soude. Quelle est la normalite
de la solution de soude 7

. \ N— i te @
Solution : Pour resoudre ce probléme on utilise la formile suivan

S

h L] NK} [ V o - -V-
“32304 H2SO4 H2°O4“_ _ ”ﬁaOH * 'NaOH
EG. . 1000 1000
32304

el
MH2SO . I““Hgso * Yy 50

tol s _ A 4 274
d'ou : NNaOH a = i
H,80,° THaOl
N =98g ; G, ., = 49

H,50, g H,50,

_ 2‘98-20 -

Naos = ~—==mm—— =10 1

49.8

; Faut-il
probléme 3. Quel volume dl'acide sulfurique & &0 e = 1,72 g/ml) faut-i
3 g i d
prendre pour précipiter BaSO4 dang de 200 ml de la solution Ae
Ba(OH), & 1,5 I
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Solution : On utilise la formule suivante

C% o Voo oo @ B ol . ‘
’ H2004 P M.Ba(OH)z :Ba(OH)2 Ba(0H), \
- = s dlou :
2°%
MBa(OH)z' ga(on)," V'Ba(OH) . "‘Gﬂzso4
A’ ==
H,S0,
10 . BG P
Ba. (OH) 1-I 50, H,S0,
MGBa(OH)2 = 1T1g 5 ®opa(cm), = 8978
" Ba(om),
mmm—m—————— = 2 , donc :
BCBa (om)
2
‘VH SO = 195 4 2.200.49 = 21 ’37 ml
2°% 10.80,1,72

Probléme 4., Quel volume d'un alcali & 0,2 N scra nécessaire pour précipiter sous
forme d.'Al(OI-I)3 tout 1l'aluminium contenu dans 200 ml de une solution
d'AICL; & 0,6 N ?

Solution : Ia formule pour le calcul est 1a suivante

Fotca1i® Valeali = A1C13N Alc:? ot 3
Va101,-Manci, 200 , 0,6
V . = = = 600 ml
alcali T 0.2
alcali !

g@-bl?ﬂ?ig_ On fait rdagir 300 ml d'une solution & 0,5 M de chlorure de barium

sur 100 ml de l'acide sulfurique & G% (P =1,04 g/m), quelle est la
masse du précipité obtenu ?

-Sol—%.@..i D'aprés 1'équation de cette rdaction :

Ba012 + H2SO y > BasS0 4‘ + 2HCL on obtient un précipité de

sulfate de barium.

On détermine d'abord le corpg qui est en exces :
'y I\K} ) V

%aClz BaCl,” 'BaCl, 5 . 5, 300
- 1000 , EC 1000
° }3‘:*(21,, '
% . Vy
° 0 P )
NpeH S0 = b 2021002 1% _ 5128 16
AR’ 100 , EG 100 o 49

HZSO 4




nEG,BaClz > QEG,H2304 , lo chlorure de barium est en cxcés.

On fait le calcul d'aprés le corps qui est en défaut ; c'lest~a-dire,

.o

Donc

d'aprés l'acide sulfurique :

) H,30, F _
) ) =7 b E— SO
B6,Hy50, T o0 BG; oo €155,
2"4
m L3
"BG,BaS0, T Lo =g dome 3
i Bas0
o/
_ _ , dlou 3
100 « EGy g LGp.50.
2774 4
o7 En)
% . vy soﬁ'f - E0p,50, 6.100,1,04.116,5
mB 9 = 2 - A == = 14’9{3
2774

Ia solution peut-&tre simplifide. Quand on a trouvé le nombre
d'équivalent-grammes du corps qui est cn défaut (H2304) ng@,HéSO4=o’128EG

On fait le calcul suivant @

ln.BaSO4
“me,H.80, = BEG,BaS0, = oa ?
e R DGBaSO4
done "Baso, = "EG,H,50, Cpaso ? ? ’

2 4 4

Devoirs a domicile

Questions théorigques sont les mémes que dans le TD précedent.

by

Probléme & reviser

éfﬂl;7 s page 115, exemple VIII.

Problémes & effectuer

/[ 1/ s page 116, N 260, 262, 263, 265,
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Plan du ™ N° 16.

Dissociation électrolytique

1. Quections thébriques

1. Iotiens sur la dissociation en général ¢t sur la dissbciation électroly-
tigue en particulier.

2. Mécanisme de la dissociation électrolytiquc. k8le du solvant dans la dis-
sociation électrolytique.

3+ Degré de dissociation. Eléctrolytes Torts , raibles et moyens.

4, Constante de dissociation. Solutions des électrolytes faibles.

5. Dissociation par étapes des électrolyte:s Faibles.

6. Solutions des électrolytes forts. Concentvation active. Activité.

7. Théories des acides et des bases. Ampholytes.

8. Réactions d'échange ionique. Déplacement d'dquilibre des réactions d'échange

ionique.

2. Problémes et exercices sur la dissociation électrolytigue

Exercice 1, Indiquer les électrolytes parmi les corps suivants :

NaCl ; KOH ; G,H OH ; CH;COOH ; C/H,,0¢ ; CgHg 5 HBr.

Exercice 2., Zerire les égquations de la dissociation électrolytique des corps

suivants :
0aS0, ; CaCl, ; H,S0, ; H;PO, ; HP ; Cr,(S0,), ; KHSOy ; NaHOO ;
cu(0H), ; Ca(OH), ; CuOHCL ; Pe(OI),Br.

Pour ecrire les équations de la dissociation électrolytique on applique

les régles suivantes :
a) pour les électrolytes forts on met unc scule fléche -——»- qui indique

une dissociation fortement déplacée verc les ion3 :
+ -
FeCl3 —_—. Pe 3 + 3CL
b) pour les électrolytes faibles on met deux fléche dans les sens Op-
posés = qui indiquent un équilibre chimique. On écrit la disso~

ciation des électrolytes faibles par étapes :

- +
H2003 —n HGO3 + H
HCO,™ wmese H' + CO,72
3 eme—— 3
Les électrolytes moyens se comportent comme des électrolytes faibles.
lixemple NaH2P04
+ -
NaH,P0, —> Na  + H,PO,
- + -2
H2.PO4 - H + H?O4’
HPO, ™2 e H' + PO,
4 e 4

Remarque importante : Il faut attirer attention des étudiants sur la disso-
ciation des sels basiques et acides, car cette disso-~

ciation se rencontre souvant dans l'hydrolyse.
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Ixexrcice 3. Ecrire 1'expression mathdématique decs constantes de dissociation
des corps suivants : H3PO4 ; Mg(OH)z ; l"e(OH)B ; HON ; H,S ; NH,OH.

Sremple de solution : Mg(OH)2
. -+ —
Mg(OH), —> MgOH + OH  K' - LYgoH /. [oH- 7
[ g(oH), 7
+
+2 -
MaOH' —>- Mg'° + OH” A 7+' LOoH 7
[/ Mg0H _/
§ +2 -2
Mg(OH), —> Ma'2 + 2007 K = KK = L Ve " 7 oH 7
o | L ve(on), /7

Probléme 1. Quelle est la concentration des ions C1 et Ca+2 dans une solution

4 0,1 M, si le degré de diésociation<appar¢nt de CaCl, est

de CaCl2
de 65 %.
Solution : oL - Ges molécules dissocides
¢ totale
- +2
CaCl, =—-» 2C1 + Ca

2
C rd - 0 ’
des molécules dissocides

N . +
1 molecule de CaCl2 donne naissance a 1 ion de Ca

= Ctotale'cl = 0,1,0,65 = 0,065 mole/1

2 ¢t & 2 ioms de €17,

donc :

/[0a*? 7 = 0,065 3;"3:§
donmy;

[ 76177 = 0,065.2 = 0,13 ~mpm®
Probleme 2, Calculer la concentration d'une solution de Ca(N03)2 sachant que

le degré de dissociation du sel est égal & 60 % et que la concen-
tration des ions NO;~ est de 0,16 -E-i-%:a

sSolution : Zrh03tJ7 = 0,16 39%25 donc, la concentration des molécules de

Ca(N03)2 dissocides est

L0a(Woy) 7. . =0,16 : 2 0,08 Z222, car 1 molécule de

Ca(NO3)2 donne naissance a 2 ions de N03~
oé-= Z'—“Ca(N%)2—-7di.'a'.e:ociées_
L Ca(NOz)y /¢ rate

/ ca(io, ), 7 .
2" diss id 0,08 mole
3 Jdissociées 3 O, 133

L0a(o5), 7, e = "a = 580

Done, 1a solution de Ca(lNO,), est a 0,133 M,

d'oll ¢

"7

Probléme 3. Dans quelle solution la concemtration des ions d‘'hydrogéne est la

plus forte
HNO3 a 0,001 N
CH3COQH aluy



Solution : Pour un électrolyte fort, on calcule la concentration des ions
. d'aprés le degré de dissociation. On trouve dans le guide ol pour HiZ0
40,000 ¥ ; ol =0,95.
Lu"7

Pour un electrolyte faible, on calcule la concentration des ions dlapreé:

ol + [H0; 7 = 0,95 . 0,001 = 0,00095 ion-g/1

la consta.nte de dissociation. On trouve dans le guide la constantc de

dlssoclatlon K =1 315 10 =

Lm0 7T
i / CH;COOH / P LET = L0 T .

dome: K = [;;{;;Z H—27 - [ 7 = \[ x./omgc00n 7

VA \/1,75.10"5,1 ' - 4,18.1077 iom—g/1.

Done, dans 1a solution dormée de CI%COOH la concentration de H est pluc

forte que celle dans la solution donnée de HL\TOB.

Problime 4. Calculer 1a concentration d'H' dans une solution d'acide sulfhydrique

a 0,4 M,
Solution : Ia dissociation de H,S se produit par étapes
+ -
S
H2S > H + H
=2

- +
L s
HS ——x H )
Ia concentration de H+ obtenue & partir de la premiére étape est
beaucoup plus forte que celle obtenue dlaprés la seconde, c'est pour-

+
qQuoi on calcule la concentration des ions H d'aprés K'

o LB 7T
/87
-

On trouve dans le guide X g = &,7.10
2

[H 7 =/u"7, aonc :

2
k1o AET . 8,7.10™°
[u8 7/

L1 7 < \8,7.10%.0,4 = 1,87.107" ion-g/1.

frobléme 5, Calculer 1a constante de dissociation de 1l'acide HCN, sachant que

son degré de dissociation cot égal & 0,00007 dans une solution a
0,1 M,

Dlaprés 1a formile :
2,
K = —i-—-——— , On a 3
1 -of
k. _0,00007°,0,1

1-0,00007

Solution
““"ﬁ—-——

- 4,9.107°
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Probléme 6. De combien de fois la concentration des ions d'hydrogéne diminuera
gi on ajoute 41g de CH§COONa dans 1 litre de solution d*acide acétique
4 0,1 M | |

Solution : Ia dissociation électrolytiquc de CHBCOOH est la suivé.nte :
COOH == CH,C00™ + ;i
Lenzco0™ 7./ 7
K = o
/[ CHCO0H /

o _ ~5
On trouve dans le guide 1‘0}5000}1 = 1,75.10

On trouve d'abord la concentration des ions I dans 1'acide initial.
Lons000™ 7 = [H 7

+~ 2
donc , X = [H

£ CHCO0H /

+ y — 5! -3 .
[57 -\ x /O CO0H 7 N 0,1.1,75.107 = 1,32.107 1on-g/1.
La concentration des ions H+ dans la solution contenant l'acétate de

sodium sera la suivante 3
LH 7 . [one00 7
X =
[ CrL,Cco0H /

Quand on dissout l'acétate de sodium la concentration de CHBGOO

avgnente
3
La concentration de C}%COONa est

- + o
GH.BC‘OONa ~>» CH,CO0 + Ha

Y]

[omcooma 7 = emmBamen = weeilfon 20,5 mole/1
MG, V(1) 821 , S

Le degré de dissociation de CHSCOONa est @
o =o,8,
donc : [CI-]‘BCOO"__] =[CH3000Na__:7 Jol = 0,8.0,5 = 0,4 ion-g/1
La concentration des ions 0}13000" dans l'acide initial était 1,31 .TO-QOH-&”/ Ll
Elle est beaucoup plus faible que la concentration obtenue par la dissolu-

tion du sel CI%COONa, c'est pourquoi on peut la négligers.

. K. -
[H-r . [CH?’COOHJ’”— _ 1,75.10 50011 - 4,38.10-6 ion-g/lo

/ CH,C00™_/ 0,4
Ia concentration des ions H' diminue

, -3
1:.22:.19._6.. = 300 fois
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3. Bxercices sur les réactions d'échange ionigue.

Exercice 4. Ecrire les équations moléculaires et ioniques des réactions
suivantes :
a) st + NaOH e~

b) Ba(OH)2 + H,S0, —»-
c) Fe(OH)3 + I-].'L\TO3 —
a) CaCl, + Ha,S0, ——»-
e) H,S0, + KOH wme

£) ]E'b(I\TO3)2 + KF i
k) Na, HPO, + NaOH ~-a»-
1) Al(OH)201 + KOH ——z>-

m) Zn(OH)2 + NaOH e

Exemple de solution : Pour écrire les équations des réactions d'échange ionique

on applique les régles suivantes

1) On écrit 1'équation moléculaire d'une réaction donnée.

2) On écrit l'équation ionique de cette réaction, pour cela on représente

" les corps insoluble, itoléti]:s, instables, complexes (en général, les
électrolytes faibles) sous formes de molécules et les électrolytes
forts sous forme d'ions.

3) On écrit 1'équation ionigque réduite, pour cela, on exclue les ions
qui ne participent pas & cette wéaction. L'équation ionique réduite

reflete le vrai processus qui se passe en solution entre les corps.

st + 2NAOH ~=—>- 2H20 + IIaZS

HS + oNa® + 20H" ——t- 2H,0 + oNat + &7
-2

st + 20H o3 2H,0 + 8

4, Calcul de l'enthalpie de dissolution d'un électrolyte.

2

Probléme 7. Calculer l'enthalpie de dissolution du corps ionique Ba012 si
1l'enthalpie du réseau cristallin du BaCle"est de 468 Kcal/mole

et les enthalpies d'hydratation des ions sont :
‘?Hh,Ba”z = = 320,3 Kecal/ion-~g
s - = - 84,1 Kcal/ionwg

01 ;

Solution : a 5 )
= + 4 =
31’1,13&012 A Hh,Ba+ 4 Hh’(‘l

= = 320,53 = 2 , 84,1 = — 483,5 Kecal/mole

H = + H 2
dissol, yBaCl, s Hh,Ba012 4 réseau,BaCl,

= - 488,5 + 468 = - 20,5 Keal/mole,
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5. Devoirs & domicile

Questions théoriques

[1.7 5 peges 370-371, 393-408, 424-429,
[ 27 , Dpages 194~203,

Problémes et exercices & reviser

L1/, pages 130-131, exemples I , II , IV, V , VI ,
page 138, exemples XII , XIII , XIV,

Problémes et exercices & éffectuer,

L Sy T S s - .
o o g o 2l PPt A Aty gt S el BBt e g D i AT T, b Y e bl (et vt md mi e L meas St T wm i ey et e d B LTI B2 Gt s et oy e i R A ke e At i

zfﬂlj7 s Dbages 132-134 , N° 298, 308, 312, 315,

page 139 , N° 327,
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Plan du TD N° 17 .
Hydrolyse des sels. Calculs sur le pil.

1. Questions théorigues.
1. Dissociation électrolytique de 1l'eau. Produit ionique de l'eau (I<H?0)-
2. Exposant d'hydrogéne (pH).

3, Notion sur les indicateurs colorés. Mésure du pH.

4, Solutions tampons, :
5. Hydrolyse des sels. Degré d'hydrolyse. Constante d'hydrolyse.
6. Hydrolyse des sels formés par :

a) un acide fort et une base faible ;

b) un acide faible et une base forte j;

c) un acide faible et une base. faible ;

d) un acide fort et une base forte.

2. Calculs sur le pH.

Problime 1. Quel est le pH de la solution dont la concentration en OH est

/0 7 = 107 ion-g/1s
Solution : Ky =/H 7 ./ O0H. 7 = 10714
2

10714 1074 -5 .
d'ols s [H+_7 - . = 107 ion-g/1

J[om~7 107
PH = -~ log [qu: - log 10-5 =5

PH = 5,
ou bien on applique la méthode suivante pour resoudre ce probleme

pOH = -~ lOg [OII-J 2T e 10g 10-9 = 9

POH + pH = 14 , donc :

PH = 14 — pOH = 14 = 9 = 5

+ C
Problime 2. Quelle est 1a concentration les ions H et des ions O dlune

solution dont le pH = 10,3
Solution : pH = ~ log /H' /7 , done :

log /H 7 = = pH = = 10,3, on se sert du tableau des logarithmes

[8 7 5,001,107 ion~g/1
[87. [OoH" 7 =10 ~1arou s

~14
[o8 7 = kO = 2,107 ion-g/1 .

5,01 it

q
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?.?_9_12}:@1.9_—3—'— Calculer le'pH des solutions suivantes :
a) HNO 30,1 i (o = 0,92)
b)KOH 40,01 m (= 0,93)

somgion s 2 ey
[-H J = [Imo3_7 . A = 09100992 = 09092 ion"g/lo

;

En 3 C e :
Suite, on calcule la concentration active pour un électrolyte fort

= [['H“'J

arns -
Dans le 8ulde on trouve le coefficient d'activité de I—II\TO3 4 0,1 M ;

C}/= 0,79, donc :
8yt = 0,79.0,092 = 0,07268 ion-g/l.

Pour calculer 1e PH, on remplace dans la formule pH = - log [ H+—7 1a

; +
concentration ge H par la concentration active de H (aH+)

PH = - log ayt = - log 0,107268 = 1,14

b) =L .7
L KoH 7

/ oH "/ =/%H7 .o = 0,01.0,95 = 0,0093 ion-g/1
X 0,90

=/ oH" 7. ()’ = 0,90,0,0093 = 0,00837 ion-g/1
pOH

1]

- log a aog~ = — log 0,Q0837 = = 2,077

PH + pOH = 14
PH = 14 < pOH = 14 - 2,097 - 1292.)

il

Probléme 4., Calculer le pH d'une. solution de HC10 & O, 6 M.

e TN R S TR T e S T s 3 i e et et = 2 P e Ty o A e T

Solution : On trouve dans le guide 1la constante de dissociation :

- 3,2.107°

x- ?Hgoé_ 07 | . [t 7 = e 7

Ht 7 2 - ,

k= §HC‘£7 s [H 7=\ r./ 107

[ 7 -\ 3,210 . 0.6 #1,39.10% ion-g/1
H = - log [H' 7 = - log 1,39,10"4 = 3,857

3, Problémes et exercices sur 1l'hydrolyse des selse

Ecrire les équations moléculaires et ioniques de 1'hydrolyse des

Bxercice 1.
sels suivants NaCH3COO Na2S; K0, ; NH401§ cucl2 A12(SO )3,

e an e et miee  — L oA A P et e Yo e e B e B el et Te atepe st & e o e e - —_

| el
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3 ; S, ; KCL i ature
(NH4)239 (NH4)2003 3 AILZQB ; KCL Na280 . Indiquer la n
du milieu des solutions agueuses des ces sels.

Exemple de solution : Pour écrire les équations moldeulaires et ioniques de

1l'hydrolyse on applique les mémes régles que pour une réaction
d'échange ionigue, en outre :
Dans les équations de l'hydrolyse des sels formés par un acide faible
et une base forte, ou bien par un acide fort et une base faible on met
2 fléches dans les sens opposés :EE: , cela indique que le procesius
ne Sé passe pas jusqu'd la fin. Pour les sels formés par un acidc foxd
et une base forte pas de réaction d'hydrolyse, et enfin pour les scls
formés par un acide faible et une base faible l'hydrolyse se produit
complétement, dans ce cas on met unc seule fléche dans le sens
direct e
a) NaON - sel formé par 1'acide faible ot la base forte

NaCN + H)0 —» HON + NaOH
* = + -
Na + CN + H20 —3» HON + Na + OH
oN + HQO _— HCN + OH , 1le milieu est basique
pH > 7

b) Na2003 - sel formé par un acide faible et une base forte

Na,CO HOO, + ¥
3,005 + Hy0 —a NaiiCO; + HaOH

NaHC co.,
aHCO; + H)0 _—  NaOH + H,00;

L'équilibre de 1a seconde étape cst Ffortement déplacée dans le sens
inverse, c'est-i-~dire que 1'hydfolyse d'aprés la seconde étape ne se
Produit presque pas.

+ -2 ,}. .- P -~ o
2a’ + Qo + HCO, + Na + OH

3
003‘2 + H,0 == Hco3" + OH pH) 7 ; le milieu est basique.
°) NH4N03 - sel formé par un acide foxt et une base faible
THNO5 + Hy0 o> H,0H + HIO,
W, NO,” + H,0 —a» NH,OH + H o+ §o;T
1\mf *HO o NH,OH + # ; pa< 7 ; le milieu est acide.

a) FeSO4 - sel formé par un acide Jort et unc base faible

2FeSO4 + 2H20 — [ll‘e(OH)JQSOA, + H2°O4

Fe 0 . 21'e OH) + H 50,
L'équilibre de la seconde étape cot fortement déplacee
inverse, ¢'estma-dire qﬁe 1'hydrolyse d'aprés la seconde étape ne se
produit Presque pas.,

+ - I B S
2Fe’" + 250, 2, 2,0 e 2PoCH' + 80,7 + 2H' + 80,
+2

- ; i1 ide.
Fe ~ + H2D —re FeOH+ +H ; xﬂ1<: 7 ; le milieu est acide

-2

_ R
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e) (NH ) CO - sel formé par un acide'faible et une base faible

(NH)CO +2HO —pe 2m{4OIITH003
+

2w, ™ + co, -2 . 2H,0 —3» 2NH,OH + H,CO; ; PH= 7 ; le milieu est
qeutreou.presque neutre.

£) NaCl ~ sel formé par un acide fort et une base forte
NaCl + H20 —A». pH = 7 ; le milieu est neutre. }

Probléme 5. Calculer 1a constante d'hydrolyse et le pH des solutions des corps
suivants g - '
a) NaCH,C00 & 0,2 M, ;
b) NH,C1 a 0,05 M.
c) NH, CN a1 m,

Solution : a) Pour le sel formé par un acide faible et une base forte, on a :

acide
On trouve dans 1e guide K COOH = 1,75.10"5 o
» , )
10 —
K = e = 5,711,107
1,75.1072

K, = [fii?§:fgjﬂi_;7 zfiﬂﬁj7=:£f7ﬁf:;7 Af

done zf?n{_;7 V K, . /A ~/

~14
7 10
[H7 = el
N[ 277
On sSuppose que le sel sc dissocie complétement

+ ~14
[H 7= .10 - = 0,935,107 ion-g/1

V5571.1o"1°.o,2

PH = = log /H' 7 = = 1og 9,3.107C = 9,03

b) Pour le sel formé par un acide fort et une base faible,

on a : Kﬁ 0
. 4
LI v '

On trouve dans 1e guide KﬁH o * 1,79.10 -5
4
10 -

1979010-) !

:
]
!
A
y

= Cze‘ n‘fi}ﬁfj VA WEYE .V
[HJ \/Kh [Me]

A S L A s i S oebe s e i A g Pid NSk et e R PN P L SR S S TS v D PP
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On suppose que le sel sc dissocie complétement.,

[H 7 = Vﬁ 5,59.10710,0,05 = 5,29,10™° ion-g/1 |

pH = ~ log /H' 7 = - log 5,29.107° - 5,28

c¢) Pour le sel formé par un acide faible et une base faible, on a :

0

"

acide 'Kbase

On trouve dans le guide

)
K o = 1,79+10
4 ~10
I%{CN- = 4,7010

10714

= " = 1,19
& 1,79.107.4,7,1070

L'équilibre chimique est déplacé vers les produits. Ie milieu sera

faiblement basique parce que NH 4OH est plus forte que HCN., Pour calculexr

le pH il Paut d'abord calculer les concentrations & 1'état d'équilibre.

NH
4C‘N + H20 ——— NH40H + HCN

) [-M{40H_7.[ How 7 | o -
L, e/ -

Au mowment initial les concentrations sont les suivantes

NH4CI\T NHZL OH ‘ -HCN
1 mole/1 o] 0

A 1'état d'équilibre :

NH, CN WH, OH  How 9
(1=x) X X
donc Kh = -%1-:(2;—- -
K (1=x) = x2 .
X% +1,19% = 1,19 = 0

X & 0,648
Done, & 1'état d'équilibre les concentrations sont les suivantes :
[NH4CN_7 = 1-0,648
LW8,08 7 = [HoW 7 = 0,645 mole/L.

Maintenant, on peut calculer le pH, on se sert pour cela de la consS—

it

0,352 mole/1

tante de dissociation de l'acide ou bien celle de la base
Koy = Ve SRWA A
N /Hou 7




b

. [ ON"_/ sera égale & la concentration de NH, ON en supposant que
la dissociation du sel est compléte, :
* donc : [CN-J = 0,352 dion-g/l.
Kol HON 4,7.107 ~.0,648 10
- = 8,65.10" “ion-g/1,

LT - /on 7 0,352

pH = - log [ H}'_7 = 9,06; le milieu est faiblement basique.

4, Devoirs & domicile -

Questions théoriques
/717 , pages 398-399, 409-423, 431-434 ;

/27 , pages 203-208.

Probldmes & reviser

[7_7 y bPages 141-142, exemples XV , XVI , XVII , XVIII ,
pages 144-145, exemples, XIX , XX , XXT.
|
i Problemes et exercices & éffectuer
[ 17 , pages 142-143, N° 332 (b) ; 335 (a,c) ; 336, 339,
pages 145"1469 N° 341, 343,

- ae = 2T e S - A Sr—at, 32y mmasd "
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Plan du TD N° 18

Produit de solubilité (KS ou pS)

1. Questions théorigues

1« Produit de solubilité, Définition.
2, Déplacement de 1'équilibre de solubilité,

3+ Conditions de précipitation des corps peu solubles.

2, Calculs sur le produit de solubilité.

Probléme 1, Ia solubilité de Mg(OH)2 est & 6,4.10"3 g/1.
Calculer son produit de solubilité,

Solution : A partir de la solubilité de T-Jg(OH)2 exprimée en g/l on calcule
sa concentration :

S
Mg(OH), en g/1
[ Mg (0H) = —— 2. - en mole/1.
ol NEMg(OH)2 -
=3
[B@(OH)Z-] = ?-Lﬁ:-l-o-—-——-—- = 1,1010-4 m.Ole/lo
58

: 2=
On calcule ensuite les concentrations des ions [ Vg “ 7 =/ Mg(OH)a__?
. . +2
car 1 molécule de Mg(OH), domme naissance & 1 ion Mg

L2 7 21,1107 ion-g/1.

[OH-.J = 2, [Mg(OH)ZJ car 1 molécule de Mg(OH)2 donne naissance &
2 ions OH™

Z.-OH-J = 2.1’1.10_.4 = 2,2.10"4‘ ion-~g/le Et enfin, on calcule le
produit de solubilité,

- 12
25 = /g2 7./ 00" 7 2 = 1,1.1074.(2,2.1074)% = 5,3.107 %,

~12
Frobldme 2, Ie produit de solubilité de Ag,0r0, est égal & 9.10° ~, Calculer sa

+
S0lubilité en g/l et la concentration des ions Ag .
Solution ; oS = [hg" 7 200,27 .
2

Désignons la concentration des ions de Cr04- par X

+
Dans ce cas 1la concentration des ions Ag sera :
+
[ Ag _7 =2x , car

- + -2

12
pS = x (2x)% = 4% = 9.10

X = 3\/ 2925,1()"12 - 1,31.10‘4 ion-g/1.
[Cro4"2_7 = 1,31‘.10"4 ion-g/1e

[ag" 7 = 2,62,10"4 ion~g/1.

»




Solution : ILe volume du mélange sera :

Lo solubilité du sel sera égale a :

S (g/1) =[A320r04_7 sy 000

4
-2 a1 10="
L 2e,0r0, 7 = /7 Cr0,™"_/ = 1,51.10"" mole/1
¥ag,or0, = 3356

§ = 1,51.107% | 332 - 4,35.107° .. 0,0435 g/1

volume de sulfate de sodium & 0,004 il. Lo précipitation de CaSO4

aura-t-elle lieu ? Sinon, quelle doit &tre la concentration du chlo-
rure de calcium si les volumes des solutions et la concentration du
sulfate de sodium restent les mémes, pour avoir-la précipitation de
Cc,SO4 ?

Vt V' + VIt = 2V, car V! - VAR "
Les concentrations des sels sont les suivantes ¢ i
[Tthlz 7 -9 092- 0,001 I (mole/1) ¥
[ W2,80 2 99‘.&.. = 0,002 M (mole/1) :

4;7 ) ( B
Les concentrations des ions sont @

L 0a+2_7 =/ 0a012_7 = 0,001 ion-z/1
ZTSO4~%;7'= ZTN32304“7'= 0,002 ion—g/l.

P S N SR

Le produit des concentrationsdes ions est 3 b

— |_2 - ) ..6
L0 7 . [0, 7 = 0,001 + 0,002 = 2,10

Yais le produit de solubilité de CaSO, est &
~5

pS caso, - 6,110

Le produit des concentrations des ions est inférieur au produit de i

s0lubilité, donc on n'aura pas de précipitation de CaSO,. ;
Pour avoir la précipitation le produit des concentrations des ions

+2 -2 a
Ca = et S0, © doit étre supérieur ou pS de Cas0,
L™ 7, 50,7 7> Pcaso, ;

Pour avoir la précipitation Zrba+2_;7 doit &tre :

-5
[a*?7 > _ 651,107 3’05»10--2 ) |

—2
7 0,00 ion-g

one, / CaCl, 7 >o,0305 mole/Lle N

et seans LT S Tt SR

e AT g et &N s e g i G a iy ahia s g b s e o e el N et egdm R e © et s e e s e e L EAM aL m a R i L iag s AN o m




- 84 -

Probléme 4. Que sec passe~t-il quand on ajoute & 1 1 d'une solution saturde de
3?19012 (ps = 2,4.10‘4) 2 1 de solution dec NaCl &4 3 M ( of = 0,65).

Solution : On calcule d'abord la concentration dc Po'e dans la solution obtenue;
L Pb+2_7 dans la solution initiale cst :
L2727 = x pS = /7L S 72
[C17 7 = 2% 3

2,4.107F = x (2x)2 = 4x

~<o

o K

‘ x = J\/ 0,6.10"4 = 3v/ o,oes.1o'3 =
/[t ¥4 -1 :
| = 0,039 ion-g/l. = 0,39,10° = 0,039

Ibis, quand on ajoute dans 1 1 de solution de PbCL

. . L +2 ,
Solution, la concentration de Pb sera égale & ¢

+2
[P 7 20989 2 11 _ 6015 ionw/,
31
car, Nt v = N.V.

2 2 1 d'une autre

Lo concentration de Na@l dans la solution obtenuc est :

[Wacy 7 = ~ 3™ 21 2w (nole/1)
31

La concentration de €1~ en tenant compte du degré de dissociation sera

égale 3
L1 7 =y . [ NaCL / = 2.0,65 = 1,3 ion-g/l.

Le produit des concentrations :
)

[Pb+2_7.[01"_7 2. 0,013.1',3 = 0,022

Cette valeur est supérieur au pS = 2,4.10~4, donc on aura la précipi-~

tation de PbCl,. Fbel,
On peut également:calculer ld masse du préeipité. Pour cela on calcule

3 oy 2 .
d'abord 1a concentration de Pb - dans la solution obtenue aprés la préci-

S = [P 7.7 ,
+2 — pS 2,4,10" -4
Pb = = = 1,42,10" " ion=-g/1.
Zf- Zfblig7 5 1,32 )

. +2 2 . .
Cor la concentration de Pb  dans la solution obtenue avant la précipi-

Pitation :

tation &tait & 0,013 ion~g/l, la concentration de Pb+2 qui a donné le

4

precipité est égale a @

[*62 7 = 0,013 ion-g/1 - 1,42.107" 1on-g/1

0,01286 ion~-g/1.

Cola correspond a la concentration dePbCl2 égale a

/P01, 7 = 0,01286 mole/1l. »
[/ Pvocy, /.Me.v(m) 0,01286.278,3000

m § rd . - . =
brécipité 1000 1000
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Probléme 5., Peut-on préc:l.p:.ter completement les 1ons Ca +2 en ajoutant Na 304
. jusqu'd une concentration des ions 004 egale & 2 ion-g/1

(PSCaSO. = 6,1.10 5) ? Si non, quelle doit &tre la concentration des
e 4

ions 804-2 pour que la préeipitation de Cate soit compléte ?

Solution : Il a été admis en chimie analytique (analyse gquantitative) concen-—
tration inférieure & 107° &tait négligéable pour les calculs et pouxr
les résultats d'une analyse,on dit dans ce cas que la précipitation
des ions est compléte.

. . +2
On cherche la concentration des ions Ca H

2 -2
pS:[Ca+_7.[SO4 7/

e - -5 -
(0027 o B B0 5 05.107°  som-g/1.

_/_'304"2_7 -

.. . -6 .
Cette concentration est supérieurc a 10 ion-g/1l, donc on n'aura

. +2
pas de précipitation compléte de Ca .
\ +2
Pour avoir la précipitation compldte des ions Ca+2 ( [ Ca _7\ 10
ion-g/1) , 1a concentration des ions 804"2 doit &tre :

-2 po
‘[so4 7 \/} ——

A

~5

‘o -2 6-2—1-.1 O i -
. [804 "/ >/ 10—-3—- = 61 ion-g/l.
. ' _2 .
Théoriquement il faut avoir une concentration des ions SO 4 égale ou

+2
Supérieure & 61 ion-g/1 pour précipiter complétement les ions Ca ~.

En réalité, on ne peut pas atteindre cette concentration, car la solu-
bilité maximale de Na so4 dans 1'cau & 40°C est de 50,4g par 100g

d'eau, donc la concentration molaire de cette solution sera égale & @

M~ 1000.8.F (voir guide de chimie . page 53, tableau 31)

(100+8 )Mz
f) =143 g/ml
M= 1000.50’401’3 = 3’07 mOJ.e/lo
(100+50,4).142 ,

Ainsi donc on ne peut par pratiquement précipiter compleétement les ions

2 ~
Ca’'” par le sulfate de sodium.

Bxercice 1, Dans quel sens y a-t-il déplacement de 1'équilibre pour les réac—

. | tions d'échange ionique suivantes @
CaCo, +
& 5 Na2304 —— J,CaSO4 + Na,C0,
¥ 3Cl +
VARCL + KT o ‘AgI-I-KCl

Caco
dca 3 + 2KF s |Calf, + K,00;

‘PbClz + 1«&2304 S \thso4 + 2NaCl ,

S O S S P

e b oag b g

s, 782 i Pt o e e a5 mm 3ok P ey o Pt Do Samie 30 Wi i S reen wr oo epam
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Gxemple de solution : §AgCl + KI =~ ¢ AgI + KC1. |
On trouve dans le guide les valeurs des produits de solubilité

1,56.,1071°

1’,5."!0_16

”pSAgCl =
'pSAgI =
- Comme " toutes les réactions d'échange ionique, la réaction en question
se ‘passe dans Ie séns d¢ formation des électrélytes les plus faibles,
e 3 “-done- por la réaction avec 1la participation des corps peu solubles
1'équilibre chimique se déplace vers la formation du corps le moins
soluble.

Parml les corpus AgCl et A”I, clest Azl qui et 2+ moins soluble.

'

Ainsi done, 1'équilibre chimique pour la réaction
JA2CL + KT~ {AgI + KO1

est déplacé dans le sens direct,

3. Devoirs é domicile.

Questions théorigues.
[ 17 , pages 435438,

1{7257 s Dage 209,

Problémes et exercices i reviser,

L 77 » pages 134-136, exercices VII, VIII, IX, X, XI

Problémes et exercices & résoudre,

/717 , pages 136-137, W° 317, 320, 322, 325.

D
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Plan du TD N° 19,

Potentiels d!électrode. Sources chimiques du courvant électrique.

-

1. Questions théorigques.

1. Réactions hétérogénes d'oxydo~réduction.

2. Structure de la couche double sur la surface métalesolution. Solvatation
et mécanisme de l'apparition du saut de potentiel. .

3. Notion sur le potentiel d!électrodc. Dépendance des potentiels de la
nature des électrodes et du solvant.

4, Electrode a hydrogéne.

5. Rang des potentiels standards d!'dlectrode des métaux.

6., Piles galvaniques.

Te Piles de concentration.

8. Batterics d'acide et de base.

9. liléments de combustion. Générateurs électrochimigues.

2. Problemes et execrcices,

Bxercice 1. Trouver les métaux parmi ccux cités ci-dessous, pouvant réduire
.+2
le cation de Ni ; Mg ; AL ; Cu ; Ag.

Solution : Dlaprés le rang d'activité des métaux (voire tableau :

T +n.,_ o .
Potentiels d!'électrode standards des paires Me ?;NE , Guide de
chimie générale) Mg ot Al possédent les potentiels standards d'élec~
trodes inférieurs & celui de i : '

Eo = e 2,37 v

+2

Mg </Mg°
0

E® 42, 0 =w0,257V
Ni “/Ni~ ’

0

E % 0,337V

"

Cu+2/cuo
o L]
E Agf/Ago =+ 0,799 V,

Donc, le Mg et 1'Al sont les réducteurs plus forts que le Ni. Cela

. -2 .
sinifie qu'ils peuvent réduirc i} jusquta §i°.

nxercice 2. Trouver les cations parmi les cations cités ci~dessous, qui peu-

vent oxyder le Zn :
+2 +2 +2
Mg = 3 P~ ; Cu .
Solution 3 D'aprés le rang d'activité des métaux le Pb et le Ou ?ossédent
1es potentiels standards d'électrodes supérieurs & celui de Zn:

(o] .
B Cu+2/Cu° = + 0,357 Vv

) : - -
EOPb+2  pp® = = 0,126 V
By *2/gn0 = = 06 V

1

) 0
B2y 0= =237V
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Donc, le Cu et le FPb sont des oxydants plus forts que 1le Zn, ainsi

| donc, ils peuvent oxyder le Zn° jusqu'a zn*,

Excrcice 3. Ecrire les processws qui sc passent sur les électrodes d'une pile

galvanique dont le schémn est lc suivant o0 - : »

Ni° / Wit // Ag+ /A

Solution : L'électrode en Ni joue 1o rSle dlanode car le potentiel d'électrode

de la paire mit /Nl est supéricur & celui de la paire Ag */Ag, done
1'&lcctrode en Ag est la cathode, sux la cathode on a le processus
de réduction
(C) Ag™ + 1e —am Ag°

1'anqﬁe on 2 l'oxydation
(a) Fi° - 2¢ —> Nit?

Probléme 1. Calculer le potentiel d'électrode de zinc plongé dens une solution

de nitrate de zinc & 0,0001 M & T = 298 K.

.S_Q.]_-Bji,i_gg__:_ On se sert de la formle de Nernst :

o - » o 0,055 +2
E = ——dos o f Z /
Zn+2/Zn°4 E Zn+2/Zn° * n Log n N
|
° s
E Zn+2/Zn°'= - 0,76 V i‘

-2
n=2,car Zn° - 2¢ —3 In
issociation électro- . ‘

o = 100%.

[ Zn+2__7 0,0001 ion-g/ 1, on suppose que la 4

lytique de Zn(I_\TO3)2 on solution trés dilude est compléte,
0,058

o=~ 0,76 + i~ . log 0,0001 = = 0,76 — 0,12 = - 0,88 V.

2

1:. +2 /7 '
(solution saturée) / Ag

Probﬂ__‘ Calculer le potentiel d'électrode AgBr

Solution : On se sert de la formle de Nernst :

B4 _ 50
ag/ag® = Bagh/ngd + —ipe— los [he 7 ’ |

20 . . ;
E Ag*/ag® = 0,799 V (Guide de chimie générale)

n=1s°ﬂl‘Az-1e-——b- Ag" A i
AcBr,. £
On calcule la concentration des ions3 Ag' ataprés 1o solubilité de AgBT
=T e A
SAgB:c = 8,8,107 ' mole/1 (Guide de chimie générale)
Donc, [Ag 7/ = 8,,8.,10"7 jon-g/1

058

EAg+/A = 0,799 + -_LT._.-. .log 8,8.10"7 - 09799_0’351 _ 0,448 v

Probléme 3. Caleuler la force &lectromotrice (FEM) d'une pile forméc par unc

lame de Cu plongée dans une solution de CuSO A 10"3 et une lame de Mg
298 K).

plongée dans une solution de'M{;SOA( & ‘lO"4 M. (T =
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Solution : On calcule d'abord les potenticls dfélectrode de Cu et de Mg
0,053

(o] +2 -

T‘o = 3
B2 0 = 05337V

- o} +2
n =2, car Cu = 20 ——=Pm cu’

s .
Zfbu %J/ = 0,001 ion-g/1l, en supposant que la dissociation dlune
solution diluée est compléte.
0,058

B +2 = ° I Rut el 2% hi,

gt /mg® = F wgtPm® g e LY/
+—0

B Mg+?/mg° == 2,37V

n =2, car Mg° - 2C =3 Mg+2

/[ 15"% 7 = 0,0001 ion-g/1

E_ 42, o0 = = 2,57 + 22228 167 0,0001 = = 2,49 V
M’g /Ng 9 o [ 2
IEM = E o - Emg+%/mg° = 0,25 + 2,42 " 7

cathode Eanode = ECu.“” /Cu

Exercice 4. Composer deux piles gelvaniques dans lesquelles 3

a) dans la premiére le Cu joue le r8le de cathode

b) dans la seconde 1. Cu joue le m6lc d'anode.

Solution : Pour que le Cu joue le rflc de cathodc, lo potentiel d'électrode dc
la paire Cu+?/0uo doit &tre supéricur a cclui de l'anode. Donc,il faut
choisir pour cela un électrode dont lc potenticl d'électroic est in~
férieur & celui de Cu. Par cxemple; lc Fe.

EFG+2/Fe° = - 0,44 V, lc schéma de cette pile est le suivant:
Pe° /F0+2 // Cu+2 / cu®
Ainsi done, 1'électrode en fer joue le réle d'anode par rapport a
1'électrode en cuivre.
Au contraire, pour que le Cu joue le réle d'anode, le potentiel
d'électrode de la paire Cuf2/0u° doit &tre inférieur & celui de la
cathode, On choisit wne électrode dont le potentiel d'électrode est

supéricur & celui de Cu, par excmple, L'Ag.
le schéma de cette pile est le suivant

Cu°/0u+2 //A@+2 /A.g

Probléme 4. Calculer la forze électromotrice d'unc pile de concentration; dont

o

le schémn est le suivant ¢

N (o]
* 0,0001 M) // cu"? (Cuso, & 1 M) Cu’e

cu® / cut? (cuso 4

4
Ecrire les processus d'délectrode.

I Ly Y e R e N Y e e e ok e e e e e ke e et Tyl e ki L e E e o A heat At o mm i
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Solution : On calcule les potenticls &' électrode de chague électrode.

cu®/cut? (011804 4 1 %), on muppose que lu dissociation de Cu30,
est complete
0,058
ECu+2/Cu° = 0,34 + -._J.Q.i.--- . log 1. = 0,34V

=4

cu’/cut? ’cusoAr 20,9001 )

/c o = 0,38 + 22228 - 10z 0,0001 = 0,22 ¥
i = - B, . 0,34 - 0,22 = 0,12 V
ca"-h d Dl =
In seconde ei?e'e-'brodc 131)01%1@ le »6le d?'mode car son potentiel d'éluc—

trode est inférieur :. celui de 1o prcmiére électrode.
Les processus gqui sc passent Sur les électrrodes sont les sulvantsS @

(4) o’ - 2¢ —y ,(311‘2
(\C) C-1+2 + 20 — & ".O

Probléme 5, Calculer ie produit e solubilité de Agl si la force dlectroaotric?

d'une pile de concentraticn @
Ag / 2ol (solution saturée) // g (AENO a 0,1 M)/ 2g

est ¢gale & 0,401 V.

Solution : On caleule diabord le. posenticl d!électrode de la cathode (On suppoc:

que la dissociation @2 Agl‘-:'O,j, est compléte)

10 -0 4 . 95958 1op 0,1 = 0,799 = 0,058 = 0,741 V
cathode ~ ~ Ag /Ag . !

On calcul~ le potentvie:. dtélectrodc. de 1tanode

FEM = -1
cathorlo auode
anode = Feathoze FEM = 0,741 ~ 0,401 = 0,54 ¥

: + ;
On calcule 1-. concentration deg 1Cns Ag de 1llanode

- 0 0,058 i“' + 7
I = e .»4?.-;--—--—- ry .. [ A
anode = T 4 g;+/11.g ' 1 tog 8

r ~ 1%, +

. node~ T Ag /Mg 0,34 = O

’ . +.‘ A a’10’1 ) 5 : e 22 3799 = - 7,914
0,058 0,058

On calcule le procuit de solubilité d'hgl

pS =/ A.‘:"-l;/ 2, oo bgl o~ Ag v I

_ -16
DS = (1,2,107% 1,44,10
AgI ’

Probléme 5, ggleyler 1o fomco Electmomnizi~o ltuns Lo LECTES An mlomh N R hnitec

(Ises 6 boiteg de watheric sont relides ."uocessivem“nt)
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Solution ;3 On calcule la FEM d'une boite de batterie de plomb :
: : o décharg
- Pb -+ PbO, + 2H,50, B 2PBSO, + 2H,0
. + —2
(¢) PO, + 2e + 4H + S0, ™" e PpSO, + 2H,0

(A) Pb - 2¢ + so4"2 — PbSO,

Bonode = ~ 09356 V (voire Tableau des potentiels standards
d'électrode, Guide de chimie générale)

cathode
FEM = B vode ~ Fanode = 1268 + 0,356 = 2,04 ¥

La forcc électromotrice d'unc batterie de plomb & 6 boites sera égale a
2,04 V x 6 = 12,24 ¥, |

3. Devoirs a domicile.

Questioné théoi’ggues.
L1/ , poges 381 - 386,
[ 3/, pages 15 - 32
Problémes et exercices A reviser.

[7_.7 s Dages 156—157, exemples IV , VI,

Problémes & résoﬁdre.
L7 » pages 157-158, N° 361, 363, 366.

e
~as
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Plan du TD 11° 20,
Réactions d'oxydo-réductions. Méthode ion—électromiduC.

1. Questions théoriques.

7y -] ? -~ il
1. Potentiels d'oxydo-réduction. Potentiels standard d oxydo~réduction. a

. - 1 - V4 . .
2, Méthode ion-électronigue. Directivité des réactions d'oxydo-réduction

2. Problimes et exercices.

Probléme 1., Calculer le potentiel d'oxydo"réduCtion de la paire galvanique
suivante MnO _1/Mn+2 en milieu a01dc ayant un pH de 3 et dont les

concentratlons de Mh04 et de Mh 2 sont les suivantes :

L¥#0,” 7/ = 0,1 ion-&/1 3
M "2 0,001 ion—g/1e
?

Solution : D'aprdés la formule de NERNST on a 3

0. 058 [0, 7./ 8" 7 °

' __L——-— log
2 + [Mn+2 __7

E - - g° -
MO, /e = B go . /i
car 1'équation de la réaction dxoxyaouréduction est la suivante :

]

- ~ +2 0
Mn0.~ + gH' + 56 —- I+ 4H30

+ -3 '
= o _ o . +1,51Vy, LH /=107 ion-g/1, .
nE2 T 00, /M0 ’ ~
-1 ~3.8
0.058 10" L,(107)" _ o
one : By o = pt2 = 1,51 + =4 s
4 5

~22
1,51 + 22228 10g 1077 = 1,255 ¥
5

Exercice 1, Parmi les particules citées ci-dessous indiquer 1'oxydant le plus
fort, si eces particules participent dans les processus suivants 3
Cl, (01 + 2¢ ——a= 201 )
-a—

+3

r,0 7 (Cr 7‘ + 14 H + 6e —x 20r = + 7H20) H
r+3 (Cr+3 + 3e > Cr °) s
Mn0,” (M0, + 8H' + Se = 'S + 411,0) ;
- - - MnO, + -
M0,” ( MnO,~ + 2H,0 + 3e A= » + 40H ).

Solution : On trouve dans le guide de chimie générale les potentiels standards
d'électrode pour chaque réaction & 1!électrode (demi-réaction) :

o

1,36 V3

+
+ 145 + 6o —mm 20070 + TH0 , E° =1,33 V

01 + 2€ w—w 201" , B
aatfranc—
-2

4

0r207

+ o o
Cr 3 4 3¢ ——me Cr sy BT ==~0,747V ;

- +2
Ml04 +8H++5e-.-a.Mn +4H20, Eo=1,51V;
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- . ! - - . (o] . o
Mno4 + ZH0 + 38 —=>~ MO, + 40H ., E° = 0,6 V.
L'oxydant le plus fort est celui qui posséde le potentiel d'électrode
le plus élevé, ainsi donc, c'est le Ixin04" en milieu acide qui est

1'oxydant le plus fort parmi les particules citédes.

Bxercice 2, Parmi les particules citées ci-dcssous indiquer le réducteur le

plus fort si ces particules participent dans les processus suivants :

or*? (er? 4 1e == ™)
°<(Ag++1e---§~ Ag° ) s
. ~— .
Hy (2 + 2 —» H, ) ;
W° (M2 — ° ) ;

(o] -
Mn (Mn(OH)2+2e-—b- Mr + 20H" ) .

Solution : On trouve dens le guide de chimie générale les potentiels standards

d'électrode pour chaque réaction & 1'électrode (demi—re’action) :

o' 4 le mm ', WO = - 0,417 ;
L
+ (o] o}
Ag + 1e --.). Ag ’ E = 0,799 V ;
+ _0

\ Mn+2+2e—-o- Mno,' E°=-1,19V;
) g

Wn(0H), + 2 —m- Ma® + 2087 , E° = -1,18 V.

Le réducteur le plus fort est celui qui posséde le potentiel dtélec~-
trode minimal, ainsi donc, c'est le Mn°, participant dans la réaction
4 1'électrode Mn*> + 2¢ —m Ma® , qui est le réducteur le plus fort

parmi les particules citées.

Probléme 2, Calouler la force électromotrice de la réaction d'oxydo-réduction
suivante 3
K20r207 + 3Na S0, + 4H,S0, ~e- K230 + CrZ(SO )3 + 3Na2804+4H o)

3 4
en milieu ac:l.de, dont 1e PH = 1,

Les concentrations des coxps part:l.cipants sont les suivantes :

/[ K20r207_7 = 0,1 mole/1 ;
L Na,,80, 7
[Na2804_7 0,01 mole/1 ;
VA crz(so4)3_7 = 0,001 mole/L.

1}

0,5 mole/1 ;

1]

Solution 3 Pour simplifier les calculs, on suppose que la dissociation de
tous les corps est compléte, donc les concentrations des ions

participants dans 1'oxydo-réduction sont :

[ or,0 _7 = 0,1 ion-g/1
£ 505" _7 S 0,5 ion=g/1

“©0

-
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L 594-2_7 = 0,01 ion-g/1 ;
[Ci'+3_7 = 0,002 ion-g/1l.

La réaction en question se compose de deux demi-réactions
d'oxydo-réduction, dont les potentiels standards d'oxydo-réduction

sont les suivants

-2 +3 o
207 + 14H + 6e —a- 20r -~ + TH0 , E =1,33V;
50,"% 4+ oH* 4+ 26 —w SO0 +HO , EC =0,17TV.

On calcule les potentiels d'oxydo-réduction des demi-réactions,

d'aprés la formule de Nernst ¢ - -

[or0. 2 77

53

T = = E° 9,9 « 1O
Cr,_0 3 =E ~2,, ¥5 + ,-&— g o
2 /Cr Cr2 7 /Cr [Cr 3—7
+ .
E° +3=133V,11=6,[H7=0,110n-g/1
Cr 2 7 /Cr ’
. 114 ‘
E - 0,958 _9.2.1_..0 1 9,098¢ g 6)=
= 1,24 v

0 @5 S-Sl e

E ~ -— I - " .1 L
50,7%/s0,~2 = B4, 50,2 +-TgrTe1%8 =
L3077

o" . . L3 .
Eg, "2/so3"2 =017V ,n=2,/H 7/ =0,11im-g/l

0,01,0,1°
/SO ’ 2 0, 5 2

La force électromotrice sera égale a @

TEM = onyda.n'b = B gaucteur

Ta demi-~réaction, dont le potentiel dloxydo-réduction est supérieur,

nous donne 1l'oxydant :

FEM = EC o) /cr+3 - D /SO

T2 T :

g‘mchl-_.__-’s_i_gg_l_i FEM > O , donc la réaction d'oxydo-réduction en question est pra-

tiquement irréversible dans le sens directe

Exercice 3e En appliquant la méthode.ion~électronique compléter et équilibrer
les réactions d'oxydo-réductions suivantes :
Ki¥nO, + NaNO, + H,S0 —pn

4 o + HoPYy

KMnO4+KZS+HO —r

KMnO4_ + NaZSOZ» + KOH  —dpem

X (3:?207 +H S + H SO4

En supposant que les poten'b:;.elu d'oxydo~réduction des demi-réactions
sont standards, prouver la possibilité de ces réactions.,

e )

v g
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Exemple de solution : A titre d'exemple on prend la réaction swivante :

1.

2.

3

5.

K'MnO4 + KZS + H20 ——
7

+
On sait qu'en milieu neutre in 4

passe & Ma'" et s=2 passe & S°

On cherche d'abord dans le guide de chimic générale les demi-réactions

convenables, ce sont :
- - o
Mno4 + 21-120 + 32 et Mr102 +40H , E~ =0,6V
o -2 120
S + 26 ~» S s B =-0,4817,
On fait le bilan électronigue de deux demi~-réactions.
2

Ik’n104 + 21{20 + 30 ity Mno2 + 40H 3e

S + ¢ —m §°° ' 2e 3

Ia demi-réaction, dont le potentiel d'oxydo-réduction est supérieur,
nous domne 1'oxydant et celle, dont lc potentiel d'oxydo-réduction
est inférieur, le réducteur,
Dl'aprés les valeurs des potentiels standards d'oxydo-réduction, clest
la premiére demi-réaction qui domme l'oxydant, donc. MnO4--ox;y dant

' s~2 ~réducteur

On fait la somme des deux demi-réactions, en tenant compie du bilan
électronique, de telle manidre que dans le membre de gauche de 1'équa-
tion sommaire entrent les membres des demi-rdactions qui renferment

l'oxydant et le réducteur :

2Mn0,~ + 4H,0 + B + 357 —- 2Mn0, + 8OH + 35° + 6e

On simplifie 1'équation et on obtient 1'dquation déquilibrée sous forpye

de l'équa.tion ionigue réduite :

2Mn0,~ + 352 4+ 4HL0 - 2M00, + 35° + 80H™

6.0n écrit 1'équation moléculaire de cette réaction @

21%04 + 3K23 + 4H20 —o ZMnO2 + 35 + B8KOH

la FEM de la réaction rédox en question est supérieure & O donc cette

réaction est possible dans le sens direot @

FEM = R :0,6"‘0,48: 1908

oxydant ~ Créducteur

FEM»O, donc cette réaction est pratiquement irreversible.

2_119_9.];@1.‘?—3—'- Pour la réaction d'oxydo-réduction 3

2PFeC ;
e 12 + 012 e 2:[‘e033

zaglouler la constante d'équilibre

B o T bt o i e g 1 it e L2 el oA et e R 5 S s A s b e e E e e ot i AR = i RS e P T e * b e R e A e e e e o Bt s Rt he e
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Solution : .
=odution : On cherphe dans le guide de chimie générale les potentiels standards

T - . z .
d'oxydo-réduction des deux demi-réactions, ce sont :

+3 +2 -0
Fe + 1¢ =2 Fe y B =0,T7TV 2
Ol + % == 2017 , 2% =1,367V n

2 ~—

Ia FEM de la réaction est la suivante :

FEM = _ g° _5° ) ) :
6B = E° qont = * véducteur = 1776 = 077 = 09V

On sait que pour ume réaction d'oxydo-réduction :
n o FEIT
0,058
Pour la réaction en question n = 2 , c'est le nombre d'électrons

log K =

echangés, donc . 3 )

2
0,058
X = 1020 ; K21 =1la réaction directe est pratiquement
irreversible. : ' :
A |

Exerc
=3ercice 4, En tenant compte des potentiels standards

la réaction la plus avantagée parmi les réactions suivantes 3

dloxydo~réduction trouver

2NaOH + Cl, — NaCl + NaCl0 + H,F .

6NaOH + Cl, —3= bNaCl + IIa.ClO3 + 31'120 l

Soluts .
=Qlution : Une réaction d‘toxydo-réduction est avantagée au point de vue de la

thermodynamique si sa force &lectromotrice posséde une valeur relative-

ment élevée , Ainsi doncy, on calcule les forces élec’cromotrice's de ces

réactions .
1) 2NaOH + C1

5 —3p- NaCl + NaClO + H20

Cl, + 2¢ === 201" B = 1,36 V il
E® = 0,40 V f

2010 + 21{20 + 2 =i 012 + 40H ,
= 1,34 - 0,40 = 0’94 V

FEM = B yydant ~ L éducteur

2) 6NaOH + C1, -3 5SHaCl + NaClOg + 3H,0

2

Ol + 26 == 2017 , E° =136V
L e

2
+ 1200 , EC = 1,477V

2C10 + 6H20 + 10e =5 012

3
= - = -1536 =0 1M1V
FEM = B vdant B squctour 1,47 = 1,36 ? )
Dans les conditions standards la seconde réaction d'oxydo~réduction

peut se dérouler dans le sens inversec. Danc,la premiére réaction 5

est la seule qui a lieu dans les conditions standards.

|
r.;-,;;-;.am-v'v S
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Exercice 5. Quelle rdaction parmi celles citées & lieu avec changement du degré

dtoxydation :
: . CuSO4 + NaBr et
“ CuSO4 + Nal we3p-

Solution ¢ Sans tenir compte de processus dloxydo-réduction, il faut écrire les
réactions d'échange ionique suivantes :

1) CuSO, + 2NaBr ——s= CuBr, + Na2804

2) <}uso4 + Nal —»  Cul, + Na2804

Mais, peut-étre, Cu+2 est il reduit en présence des ions-réducteurs
Br et I :

5 + 21\Ia230 4

2) 30‘1304 + 4Nal w—m 20ul + I, + 21\Ta2504

Pour étudier la propabilité d'une réaction oxydo-réduction; on
applique la méthode ion-électronique 2
1

1) 20u804 + 4NaBr -~ 2CuBr + Br

1) u . le = Cu' ’ &° = 0,153 V, mais, car la concentration
+1

de Cu  est trés faible (CuBr est un sel peu séluble,

pSCuBr = 5,3.10—9) il faut calculer d'abord le potentiel d'oxydo-

R ~réduction pour cette concentration.

+2
B _ g° 0,058 Z Cu Z
cu+2 /Cu+1 E Cm+2 /Gu+1 + e« lOg - —7

n [Cu

On suppose que / ¢ Cu+2_7 = 1 ion-g/1
Ia concentration de Cu'' sera égale &

Lo 7 < Vpsg o - J 5;3.707 = 7,310 ion-g/1
1 |
Eg, 2 /ot = 0,153 + 228 100 = 0,153+0,058.4,137=0,393V
Cu “/Cu ’ 7 -'—'*""5‘7,3.10_
1

Br, + 2 ——w 2Br~ , E° =1,0877V

Pour cette réaction clest la demi-rdaction 3 Bx, + 2c memp~ 2Br qui

domne 1'oxydant car son potentiel standard d'oxydo-réduction est
supérieur, donc la réaction est possible dans le sens inverse 3

Bry, + 20u"! aadn 2Br” + 20u'C

+2 +1 +1
2) OU ° + 1o e Cu B® = 0,153 V, car la concentration de Cu

s ~16,\ .
est trés faible (Cul est un sel peu soluble, ps(}uI= 1,1.10 ) il
faut calculer le potentiel d'oxydo-réduction pour cette concentration:

+2
cu
E 2 1 = 5° 0,058 g

Cu”“/cu Cu "/Cu n /ot 7

em e wen . PP
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On suppose que / Cu+2_7 =1 iom~z/l. .
Ia concentration de Cu sera 3 [ cu’ _7 d =V 1,1 10
= 1,05. 1078 °
- 0,058 1 = 0,617V
Ecu+2/cu+1 = 0,153 + - «log 10—8 2617

I, +2 —» 2I° , E® = 0,536 V
+2 +1
Pour cette réaction, clecst la demi~réaction Cu  + 1e = Cu
qui donne d'oxydant, car son potentiel d'oxydo-réduction est supé-
rieur, donec la rdaction est possible dans le sens direct :
o0u*? + 217 w200’ 4 I,

Ainsi done, parmi les rdactions citées ci dessus c'est la réaction
CuSO, + Nal —>- qui a lieu avec changement des degrés d'oxydation.
En réalité on a les réactions suivantes @

CuSO4 + 2NaBr ——w- GuBr + I\Ta2504

2011304 + 4Nal —-m~ 2Cul + 12 + 2Na2804.

5 Devoirs & domicile.

Questions théoriques.
[1_7 3 pages 383 = 390 ;
[3_7 sy pages 32 - 35 ,

Probléme & reviser.

[7_7 s Dage 156, exemple V.,

Problémes et exercices a ei’:fectuer.

/17 , peges 157 = 158, N° 364, 37Ca

k%4
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Plan du ™ N° 21,

Electrolyse des corps ioniques

1. Questions théoriques.

2. Problémes et exercices

1. Sens physique de l'électrolyse. Phénoméne de polarisation.

2, Phénoméne de surtension.

3. Processus secondaires de 1l'dYectrolyse.

4. Blectrolyse des masses fonduss des corps ioniques.

5« Electrolyse des solutions aqueuses des corps ioniques.
Ordrc de décharge des ions.

6. BElcctrolyse & anode soluble et insoluble.

7. Lois de Faraday.

o e A e R e o iy mgm v e deny Medemaet Ao pdimmar e e e e i e e e

Exercice 1. Ecrire les processus anodiques et cathodiques de 1l'électrolyse des

masses fondues des corps ioniques suivants
KBr ; IdCl ; CaF, ; A1203

Ixemple de solution ¢ KBr.
Dans la masse fondue on a la dissociation thermique de ce

corps ionique ainsi représentée :
t° + -
XBr w—». X + Br
Les processus sur les électrodes sont les suivants 3

(C-) 2K+ + 267 ~3« 2K° « sur la cathode on a la réduction

(E*) 2Br~ =~ 2" = BrS - sur l'anode.on a l'oxydation
2 5

'
Ia dissociation thermique de AL,0; est : AlyOz ~- a1t 34 A10;
Les processus sur les électrodes sont @

(c=) 241%2 4 6o~ —3 2810

-3 -
(A+)2410,™ - 6™ —3= 41,05 + 1,5 0,

Exercice 2. Eerire les processus anodiques et cathodigues de 1!'électrolyse des

solutions aqueuses des corps ioniques suivants @

HBr 5 H,S0, ; KOH ; AgNOy ; KBr ; Ca(NO,), ; OuClye

Lxpliquer ces processus en appliquant les valeurs des potentiels
de décomposition et la régle de l'ordre de décharge des particules
& la suite de 1'électrolyse.

. Solution : 1) HBr, sa dtssaciation électrolytique est 3

HBr w3 H' + Br
L'eau, elle mfme, se dissocie @

+ -
H20-—=u- H + OH
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Ies particules positives (cations) se dirigent vers la cathode (-),
et les particules ndégatives (anions Br et OH ) se dirigent vers
1l'anode (+)
(C-) H
(A+) Bxr~ , OH™
Sur la cathode on a la réduction des ions H' et sur l'anode on a
l'oxydation de la particule dont les propriétés réductrices sont les
plus fortes, c'est-a~-dirc de celle qui posséde le plus petit poten-—
tiel de décomposition. On trouve dans le guide de chimie générale
les potentiels de décomposition de ces particules
Bige,pp~ =197

Edéc JOH  ~

Ainsi donc, c'est Br_ qui s'oxyde
(c=) 2H" + 2¢ wmem H21

1,77V

(A+) 2Br~ = 2 w3 Br,

Le processus sommaire est :

2H+ + oBp- courant els_ H2 + Br2

2) 5,50,

3)

Dans sa solution agueuse on a :

] + -2
2304 — 2H + SO4

HO —> H + o
(c-) =

(A+) o™, SO 1

H

-2

Bige,onm =17V
Edéc’s%-z > 2,0V
Au lieu de 1a réaction avec OH on éerit la réaction avec H20 car

la concentration des ions OH  dans 1l'cau est trés faible.

Donc, on a les processus suivants sur les électrodes :
(c=) 4H' + 4" —i 21,4

Processus sommaire :

4H+ + 21-120 courant el.j’v 2H2f+ 02* + 40H"

KOH

KOH —a K' + OH™
HyO e H' + OH™
(C—) K+ 9 H+

{A+) oF”,
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Sur 1la cathode on a la réduction de la particule dont les propriétés
oxydantes sont les plus fortes, clest-d~dire de celle qui posséde

le plus grand potentiel de décomposition.
Dans l'eau [H+_7 = 10-7 -
0,058 4 2 0,058 ol v
« = E° 02098 5o/ B 7%= 0,0 - S2mie— W=~ 0,
DZI‘I+/H2 B 2H+/H2 + N EZ- ...7 ’ 5 -
30t = = 2,92 V
Le pofentiel de décomposition des ions H de 1'eau est supérieur,
donc ce sont les cations H qui doivent &tre réduits, mais en rdalité

ce sont les molécules d'eau qui participent dans le processus de

. + .
réduction, car la concentration des ions H est trés faible
(1077 son-g/1).
(C-) 4H,0 + 4e” —>- 2H21+ 40H”
(A+) 40H™ = 4e” —=- Of+ 20,0
Processus sommaire :
- courant €l. , -
AgI\TO.5
AgNO; —> Ag' + NO5~
H20 s .- H+ + OH.-
et

(c-) Ag+ ’ B clest Ag+ qui est réduit car son potentiel de décompo-

+
sition est supérieur & celui de H
+ _ -7 . 1
E2H+/H2 = =0,41 V ( [ H 7 =10 ion=g/1)

EoAg+/Ag = 0,799 V

- - - 3 tentiel
(a+) NO,™ , HO", olest OH  qui subbit 1'électrolyse car Son poten
de décomposition est inférieur a celui de N 3

Edet::.OH" = 1,7V
Edec.N03“> 2,0V
En réalité, on a lloxydation des molécules d'eau, car la concen-

tration des anions OH est faible ( [ oH"_/ = 1077 ion=g/1)
(C-) 448" + 4e™ —> 44g°
(A+) 2H,0 - de” —- 102 + 4H'

Processus sommaire : |

. +
4~Ag+ + 2{_120 c_:_puran‘h éli 4Ag° + 02?.,. 4H

anll T T e s s L e e b T A iy e ) Matm iy B e Tl e P o S St 8 LT 4 ah gl mmy s a0
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5) KBr
KBr —a» K  + Br

HO —> H + OH
-—

2
o
(c-) K ’ H+ s clest H' qui subbit 1'électrolyse,
> Byt /K“
En réalité on a 1a réduction des molécules dleau & cause de la faible
concentration des ions H+ dans l'eau
(A+) Br~ , oH™ , on a 1l!'électrolyse des ions Br ,
ear Pdec. ,Br” < Bace., 08"
(0-) 20,0 + 2¢ - t1, + 208"
(A+) ZBr~ - 2¢ —w—p- Br,°
Processus sommaire :
ZBr” + 2H,0 courant €l, pr, + 20H +H,
6) ¢C
) a(N03)2
Ca +2 - : '
(o), —> ca’™ + 2N0, |
+ - %
HO —> H + OH i
’ !
(c-) Ca+2, u s ce sont les cations ) qui sublissent 1!électrolyse, : |
car E /H > L l-2 /6a0 i
En réalité, ce sont les molécules d'eau qui participent 2 la ,
réduction sur la cathode, car la concentration des ions H' est
faible. B
(a+) N03n H OH . On a 1'élecctrolysc des anions OH", plus précisement -
L'électrolyse des molécules d'eau. N
(C-) 4H,0 + 4e —>~ 2mH, + 40H | 1
(A+) 2H,0 = 4e —>~ O, + 4" o
Processus sommaire ! '
; courant électriqu ~ 4+ 48 !
81,0 g, fon, o, + 40H + 4 |
1) CuC1, |
CuCl, —>~ ™2 + 2017 "
H O oy + 2 v . i ,
27 o H + OH v ) i
. + Ty
(c-) Cu+2, H . Ona 1'&Fectrolyse des cations Cu -, car il
3 .
Bou*?/ou0 > Yor'/m, i
(A+) 017 , OH" . On a 1'électrolyse des anions C1l~, car v
EdBCO, 01.- < EdeCQ, OH-. ;‘:‘ﬁ



(=) cu™ + 26 —a Cu°
(4+) 2017 ~ 2¢ —» 0L, ¢
Processus sommaire @

cut? 4 ooy~ Sowrant €l.. .o 4 03

2

Probléme 1. Calculer la tension de décomposition ( déc. théorique) de HClL & 0,01M,

La tension de décomposition clest la FEM d'une pile galvanigue avec

Solution ¢
le courant opposé qui se forme & la suite de l'électrolyse.

L'électrolyse de HC1 nous donne :
(c-) 2" + 2¢ —>- H,
(A+) 2017 - 2 —=a- €1, (voir 1'éxercice précedente).
Ainsi donc, il y a formation de la pile galvanique suivante :
+ -
(<]
2H / H, // 201 / €13
On calcule les potentiels dl'oxydo-réduction de chaque paire galvanique

0 058 2,058 | 10g [H+ _7

E
or/u, = Fon /8,
L'acide chlorhydrique est & 0,01 M donc
~
‘ [ H 7 = 0,01 ion-g/1

L €177 = 0,01 ion-g/1
. 058 2
32H+/H2 0,0 + ..2..2. log 0,017 = = 0,116 V

E012/2c1" = 012/20

058 2

= FEM = 1,243 + 0,116 = 1,359 V

..+..9.2.9§-8--10g[C1~_72

Edec « théorique
Probléme 2, Calculer le potentiel de décomposition (Edec.réel
électrodes en platine (on suppose que la densité de courant lors de

cette électrolyse est i = 1 mA/cmZ y b= 22°C),

) de lteau sur les

Solution : On calcule d'abord les potentiels théoriques de décomposition sur

1l'anode et sur la cathode ce sont les potentiels de la pile galvanique
Pormée & la suite de 1'électrolyse de l'eau.
BElectrolyse de ll'eau

(C-) 4H,0 + 4o > 2H, + 40H"

(A+) 2,0 - 4e —p 0, + 4"
Pour ces réactions aux électrodes on a les potentiels d'oxydo-réduction
suivants (voir le guide de chimie générale)

2H,0 + 2 m—m H, + 20H ; 1% = ~ 0,828V

._0 815 Vo

0+4H+4e—-->2HO;L

n‘ﬂ ity ¥ «A\ B R A SO
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Pour la pile galvanique foumée,l'électrode sur laguelle ilya
dégagement d'oxygéne joue 1o »81ls Go cathode, et 1'électrode sur

laguelle il y a dégagement®d'hydrogéne joue le rdle d'anode.

D _ - -
onc, E othode = 03815¢ V
théorigue . ‘
E L oqe =~ 018287

théorique

On calcule les potentiels de décomposition sur les électrodes :
Edéc.ca‘bhode = Boathode ¥ Q
théorique
\ P 4
ou : rl ~ surtension du ddégagement de 1l'oxygeéne. Qot + OPTI¥
N 2
€ )

(voire Guide de chimie général

= 5V - .
Edéc.ca‘thode = 1Q,815V + 0,7V = 1,515 ¥
E - T _
déc.anode Da.node Q
: théorique
:%‘F“'”g\
ol : YL ~ surtension du dégagement ae 1l'hydrogéne.
n Bt 0,09 v
H2
Biéc.anode = ~ 0,828 = 0,09 = - 0,837 V.

On calcule le potentiel de décomposition de l'eau :

= 149735.40,833=2362 V

Edéc réel Ed éc.cathode Hiéc .anode

Probléme 3, On effectue 1l'électrolyse d'une solution aqueuse de chlorure cuiv-
Is3A

rique en y faisant passer un courant électrique d'intensité
pendent 6 heures. Déterminer la massc de cuivre déposée sur’ la
cathode et le volume de Cl, dégagé & 1'amode (1es conditions sont
normales).,

Solution : Ie Processus de 1l'électrolyse de CuCl, est le suivant :
(c=) outl 4 2¢ —> Cu°
(A+) 201~ ~ 26 —3 c1,

Dlaprés les lois de Faraday on 2 :

m- _E¢I.7T .R
96487 -
ol : m - masse qu corps déposé (3)
BG -~ équivalent-gramme . dc ce corps (g)
I - intensité du courant électrique (4)
T - temps de 1'électrolyse (secondes)‘.
R ~ rendérheht en courant.
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On suppose gue le rendement en courant de cette électrolyse est égal
41 (100 %), donc :

r"
_ Bl I T  31,77.3.6.3600
mcu — = = 21 ,34’ g
96487 96487
- E L ] ® »
By, 22t L Py 2B LT 5 4.5.6.3600
VCl = - = = = 7’52 1
2 My 1B, .96487 2.96487
>

On peut résoudre les problémes iaverses sur les lois de Faraday, par
exemple, calculer le temps nécessaire pour obtenir une quéntité
déterminée d'un corps gquelconque (voir . 1001 problémes de chimie,
page 159, exemple IX).

3. Devoirs & domicile,

Questions théoriques.

[ 17 , page 381 ,
/37 , poges 35-46.

Problémes & reviser,

/17 , peges 159-160, exemples VIII , IX , X .

Probldmes et exercices & effectuer.

1/ , pages 160-162 , N° 371, 372, 373, 376, 384.

e e e i e o e
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Flan du D N° 22,

Corrosion des métaux. Protection des métoux

contre 10 corrosion.

1. Questions théorigues.

1. Totions sur la corrosion.

2. Types de corrosion. Classification des processus corrosifs et destructifs.

3. Corrosion chimique. Couches protectricces.

4. Corirosion électrochimique. Oxydation anodiguce. Dépolarisation cathodique.
5. Passivation des métaux.

6, Influcnce des particularités constructives des appareils sur les processus
de corrosion.
T. Corrosion atmosphérigue, corrosion zu Soly; coxiosion par courant vagabond.
8. Iéthodes de brotection des métaux contre la corrosion :
o) Recouvrement des métaux.
b) Changement

de la composition des alliagcs,
c) Changement de la composition du milicu.
d) Protection par protecteurs.

e) Protection por dlectriecitd,

2. Problémes ot exercices.

Lxercice 1. Une plaque en fer est plongée dans de 1'acide chlorhydrique. On

observe un dégagement de 1l'hydrogéne de la surface de Fe, si on touche
cette plagque avec un fil en cuivre, l'hydrogéne commence & se dégager

de la surface de culvre, mais le fer continuc & se dissoudre. Expli-
quer ce phénomene. Ecrire les proc

M oIcy

@ssus cothodique et anodique de la
corrosion électrochimique. Quel est le produit de la corrosion ?

S i . o Ao
Bolution : Quand une plaque en fer réagit sur 1l'acide chlorhydrique, on a une
weaction simple d'oxydo-réduction sons sdéparation dans 1'espace des
processus dl'oxydation &t de réduction

+ +2

Be® + ZHOL  eoecigie. FeCl, + H,°

R
Quand on touche 1 Plaque en fer plongée dans wn électrolyte avec un
°n a la formotion d'une pile
éleotroehimique Se produit.
plus ¢

,1 2 . 3 c1 i
ctif que le cuivre, A 1o suite de 1o corrosion électrochimique
SO 1'(.‘..110(1@ C'GSt I'

oxydation qui se produit.
(A) Feo©

-2
Adnsi done,

il en cuivre 55
’ salvanique. Lo corrosion

Le fer jouc le »8le d'anode car il est

- 26— Do
le fer continue a e

aissoudse gur
T sy
acpolarisation, autrement dit qe

o cathode on o 1o

culvre =2n milieu acide on aura lo
wépolarisntion par hydrogéne

(¢) 2H  + 2¢ e—m. i,




T

= TOT =

Sur le cuivre on o le dégagement d 'hydrogéne malgré 1l'absence
de réaction entre HC1l et Cu, dec plus lo vitesse de dégngement

a

©

1'hydrogéne cugmente. Le produit de 1o corrosion cst FeClQ.

e schiémn de cette corrosion est le cuivant

HEL ceee B4 01—

+2

e \

Exercice 2. Deoux plagues l'une en fer l'autre cn mosnésium sont plongées seépa—

rement dans de l'acide chlorhydrique dilud. Qu'est—ce qui change si

on réunit les deux plaques ?

Solution : ILes deux plagues sépardes réogissent sur l'acide chlorhydrique, poarce
r - ] = = £g 1 —
que les deux métaux se trouvent dons le rang dlactivité avant 1 hydro
ogéne .

Fe + 2HCl —> FeCl, + HQT
Mg + 2HCl —s MgCl, = H, ¢

Un obgerve dans ce ens un dégogement de 1'hydrogéne & la surface des
deux plaques,ce dégagement est plus intonse sur le mognésium. Quand
on réunit les deux plagues on aura la corrosion électrochimique.

Le magnésium est plus actif que le fer, donc il joue le‘rﬁle d'anode
(A) Meg® = 2¢ ——>- I‘%_*!'Q
Sur le fer, qui est la cathodc, on o en milieu ccide l1a dépolarisation
par hydrogeénc.
(C) 2H + 26 —— i, ?

Ainsi donc, dans ce cas on observe 1l'ougmentation du dégagement
de 1'hydrogéne de 1la surface de Fe alows que le fer ne sSe dissout pase.
On observe égnlement la diminution du dégagement d'hydrogene a 1a

surface de Mg.

s . ; « 4 L = 1
Exercice 3. On met dons un becher avee une solution saline exposé & 1l'air (pH=7)

morceau de fer pur, dons 1'outre becher avee la méme solution, on

met un morceau de fer relié & un morcénu de plomb. Au boutb de quelques
Jours on détermine la présence des ions dc Me dans.les deux bechers.
Dons quel becher la concentration des ions de fer sera supérieure?
Axpliquer.

de :
" g o . o B e AT . ey 1. “
Solution :. Dons une solution exposé & ll'air, on o’ lloxygene dissout dans l'enu.

R

Le fer plonge dang une solution, dont lc pH=T, subit 1o COTTO%lOn
provoquée par la prdésence de L'oxygéne dans le ligquide. Cette cor-
rosion sera trés lente si le fer est asmes pur, la présence des

impuretds dons le fer (1la fonte) augmente la. vitessc de corrosion
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(présence des piles micro-golviniques,

Ainsi donojlu corrosion du fer nous donne

4Fe + 30, + 6H,0 —3= 4Fc-(01—z}5 qui cot l'unc des composants
de 1a rouille,
Ic fer en contact avee lc plomb subliicra la corrosion électrochi~
mique, en jouant le rdle d'anodc avec 1o dépolarisation par oxygeénc
sur la cathode en FPbe.

(c) O2 + 2H20 + e — AOH

(A} Pg? = 26 —-dn Fo+2
Le produit de la corrosion Fe(OH), cn présence d'oxygéne s'oxyde
pour donner Fe(OH33
4-Fe(OH)2 + 0, + 2H,0 —>- 4FO(OH)7

2 c
In plus la corrosion délcetrochimique du fer sera plus intense qu

L. corrouion.du £ir pur.

g s e . . +3 a
Cela signifie que 1o concentration des ions Fe © dons le secon

becher sera supdérieure.

er
Bxercice 4. Herire les processus de destruction corrosive dfun objet €n ¥

1
o y
Solution

a) en milieu acide 3

v . > -0 1 cette
protege¢ par une couche protectrice cn zlne (Ler 21nque)9 si
couche possede des fissures.

a) en milieu acide ;

b) en miliew neutre en présence d'oxygénc.

| . 5 on cnodi-
Le recouvrement du fer par le zinc appartient a 12 PrOteCtl

5 . us actif
que, clest=a-dire que le métol de la couche protectrice cst PIUS
que celui de 1l'objet & proteger.

ogion
Si la couche protectrice posséde n cOrY

des défauts, done on aurt
élcctrochimique (deux métaux sont en contoct),

(On explique les mécanismes de 1o corrosion électrochimique oyes
dépalarisntion par hydrogénc et par oOXygeéne, pour cela on se sert de
1o motidre théorique, Voir. Chimic. IT partic. Blectrochimic €¥
chimic descriptive, pages 51-56, 62-64),

A +2

. Zn% = 28 sase 7

) . e C (Fc} 2H" 4+ 2e — H2
nte Ht H

: I produit de la corrosion est U2
. 2
scl de Zn'°, done on a la desgtruc™
///Zn(ﬁ) . tion d¢ la couche protectricee

PQ(C)




oy

b) en milieu neutre en prdéscncc

109 -

d'oxygene

+2

A Zn® 2o Zn

—

¢ (Fe) 0, + 4o ——>~ 40H

ZHQO +

Le produit de la corrosion est Zn(QH)2

iixercice 5. Derire les processus de destruction corrosive d'un objet en fer

protdégé par unce couche protectrice cn chrome (fer chromé), si cette

couche posséde des
_) cn milieu “01db :

b) en milieu necutre

oolutlon H

Le recouvrement du
cathodique, c'est-a-dire

moins actif que celui de

Pour la couche protectriccec avec des

fissures).

en préscnce dloxygénc.

fer par lc chrome appartient & la protection

que le métal de la couche protectrice est
1'objet & proteger.
on aura la corrosion

Tissures

électrochimique.
o) en milieu acide :
+2
_ T - i A Pe® - 2¢ == Fe
) I H N "
5 1y -2 = ““ ¢ (cr) 2H + 2¢ —>> H,
l : Fot? oo Ie produit de la corrosion est un
d;”;\\__ ? .;// Cr(c) sel de Tc™2, done on a la destructinn
\\jQZZé& de 1l'objet.
Fe(d)
b) en mhlicu acide en présence d'oxygénc :
+2

0,+2H,0 _ e P T

~———" 40H _ )
3 + 2H O + 4e —=- 4O0H
Tot2 g (Cr) 0, + 2H,
a 5 Fc+2 on présence d'oxygeéne s'oxyde
Cr(c)r - ‘iusqu'a Fu+5, donc le produit de 1a
- ; s
T Pe(a) corrosion cst la rouille (FO(OH)3).

Ixercice 6. Dxpliquer pourquoi dans Ltappareil on acier la

(1) subit la plus forte corrosion (voir des

(on 2 un milieu neutre

zone dec stagnation

1n) ?

et la préscnce d'oxygene).

a 1 -
’/n’//..r Py

Ixpliquer aussi, pourquoi

gqui a lieu.

i N

pour l'appareil en Zn clest le contraire
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Solution : IL'intensité de la corrosion délectrochimique ddépend de la force élec-
tromotrice de la pile formde, plus cst grande la valeur de FEM plus
1o corrosion est intensc.
Pour la corrosion électrochimique, on a

B -
“cathode anode .
(dépolarisation) (métal)

FEM =

Pour la dépolerisation par oxygzéne :

N o~

O, + 2H O + 4e ——2 40H

2 2 g O 2 3
5 Lo, 7
Ecathode= Bo ¢ —o2220 log s , oinsi donc

g [om 74
dans les zdnes bien adérdes ( [Tb2;7 cst amsez élevée) le potentiel
de la cothode est supdéricur & celui de 1o zdne de stagnation . Clest-
~&~dire qu'ou moment initiol lo IBII dos zbnes bien adrées est supé-
rieure & celle de la zdne de stagnation done au moment imitial 1o
corrosion des zones bien adrdées sera plus intense, mais cette corrosion
intense provoque 1a formation d'un milicu basigue. On sait que 1c fer
én milicu basique se passive, donc la corrosion du fer dans les zones
bicn adrdées s'arréte tandis que dans les zones de stagnation elle
continue, -
Pour 1'appareil en zine c'est le contraire qui a lieu. Ia corrosion
sera toujours trés intensc dans los zoncs bien adrées, car 1e mi}ieu

basique favorise 1a destruction du zinc :
Zn + 2WaOH ——>- Wa,Zn0, + H, }

& -
EEI&Q&EELJ;_ Vontrer par les calculs ndcessaires que le platine en contact avec
1'or ne subit jomais 1o corrosion, tandis que le cuivre en contact
avee 1l'or la subbit, mais sculement cn présence d'oxygene.

B0 i . : : .
~-£§£§E§L;_P0ur-le processus de dépolarisation par oxygeéne @

O, + 2H,0 + 4e  ——=> 40H
Le potentiel d'oxydo-réduction, d'aprés ln formile de Nernst Serd

0,058 Zszi7 Bo = 0,401 V

E = B + —mdofiee 1og —mmmmmem——— 3
4 zfjﬂfii7 4
81 la concentration d'oxygéne cst constonte, on a 3
.~ E = 0,401 + 0,058 poH
Un milieu neutre & = 0,401 + 6,058.7 = 0,807 V.
IEn milieu basique (pH —a tepnd 2 13) © tend & 0,401 Ve
Pour que la corrosion électrochimique avee la dépolardsation

par oxygéne se passe, il foub que :
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FEM = -1 .
Eoathode ~ Zancde > ©

Ecathode :> banode
(aépolarisation) (métal)

Ainsi donc, le potentiel d'électrode du métal (anode) doit &tre
inférieur & 0,807 V en milicu neutre ou bien inférieur & 0,401 V

en milieu fortement basique. Si lc platine et l'or sont en contact,
clest le platine qui joue le rdlc dlanode, mais le potentiel d!élec~
trode du platine est supéricur & 0,807 (E°p + py = 1219 V) donc il
ne subit pas la corrosion électrochimique avec la dépolarisation

par oxygeéne.

Mais le cuivre en contact avec llor peut la subir, car son potentiel
est inférieur & 0,807 V en miliecu ncutre et méme inférieur a 0,401V
en milieu basique.

I1 ne nous reste plus qu'a montrer l'absence de corrosion électro-
chimique avec la dépolarisation par hydrogéne pour les deux cas en
question.

Le potentiel d'oxydo-réduction pour lo dépolarisation par hydro-—
géne est :

. 0,058 Y72 -
E = EoZHf/Hz + --EE-—~~ log [f31_57 ’ n=2, E°2Hf/H2_O,OV

2H.'+ + 2e ——Ny H,)
e 2

E = 0,0 + 22998 15, /H" 7 2 = - 0,058 pH
2
En milieu acide pH = O , le potenticl-d'oxydo-réduction sera
supérieur ( B = 0 V), Ainsi donc lcs métaux qui se trouvent apres
1'hydrogéne dans le rang d'activité nc subbissent pas la corrosion

électrochimique avec la dépolarisation par hydrogénce

3. Devoirs & domicile.

P o i Smeyma g bmr & i em e i i wsem . e aev. . edmr mei m e, peecaTRmeaas Tt e e e e —n

Questions théoriques.

[3/ s pages 47 - 66 .




Plan du TD K° 23 - 12 -

Propriétés générales des métaux.

1. Questions théorigues.

1. Classification des métaux
2. Propriétés physiques des métaux ‘
3. Théorie des bandes (des zones)

4. Propriétés chimiques des métaux

a) Action sur 1'oxygéne

b) Action sur les ‘corps simples-oxydants

. c) Action sur lleau

d) Action sur les acides

e) Action sur les bases

£) Action sur les solutions agueuses des scls

'Ag) Interaction des métaux entre eux. Alliages métalliques.

5. Réparggtion et abondance des métaux dans la crolte terrestra.:
6. Méthodes de prdéparation.

7. Purification. Préparation des métaux purs.

2. Problémes et exercices sur les propridétés chimigues des métaux.

IExercice 1, FEerire les équations des réactions dl'oxydation des métaux alcalins .
suivantes : Ii, Na, K dans 1l'atmosphére de 1l'air & la température ordinaire

et & haute températurec.

Solution ¢ Ii & la température ordinaire peut agir sur les deux composants de

ltair O, et N,.A la température ordinaire, les métaux alcalins réagissent
sur lloxygéne avec la formation d'oxydes :

4Ti + O, —3~ 2Li 0

Te lithium est le seul métal réagissant sur llazote a la température
ordinaire :

. 6Id + N2 —pte 2113N
Donc, & la température ordinaire l'oxydation de lithium 3 1tair donne

un mélange des deux corps 3

L120 et L:L3N

A haute température au lieu de lloxyde de lithium on a la formation du

peroxyde de lithium 3
t

s a 11gd
Done 3 haute température le produit de lloxydation de lithium & 1lair
est yn mélange de 3

Li 202 et L13N

k>4

. ———y ot b4

SUNIPUS

i - —~

B T SR




b iz ot i e s s

Na a) & températurc ordinaire

b) & haute. températurc

.t
2Na + O2 Sy I\Ta.zo2

+
6Na -+ l\T2 —e ZITQ_SN

a) & température ordinnire
4K + 02 —_—e- 2K20
b) & haute température

1=

2K + 20, —>— K,0, - superoxyde de K

6K + 1\1‘2 —Dre ZI%H

Exercice 2. En se basant sur le cours relatif aux propriétés chimiques des

métaux,écrire les dquations des réactions suivantes.

1) Action du fer sur lloxygéne & la température ordinaire :
4Fe + 302 —~— 2}?(3203

>

2) Action du fer sur lloxygénc & hautc température :

3Fe + 20. ~Lam Foz0,

2
3) Action de l'aluminium sur l'eau & chaud :

241 + 6H,0 e 2A1(0H)3 + 3H, 4

4) Action du fer sur lleau & chaud @
3Fe + 4H,0 ~>= Tez0, + 4H; )

5) Action du pwivre sur 1'eau en présence d'oxydant ford (0,)

(corrosion électrochimigue) :
+2
(4) 20u - 46 —> 2Cu
(¢) 0, + 2H,0 + 4o —>= 40H

Le produit de la corrosion est Cu(OH) 5.

6) Action du mongandse sur l'acidc chlorhydrique :
Mn + 2HCL w=wwd= IInCl, + H, 4

7) Action du mércure sur ll'acide nitrique concentré :
Hg + 4HNO, ——3- Hg(I‘IOB)z + 20,4+ 2H,0
conec.,
8) Action du mogndsium sur 1'acide nitrique dilué @

4Mg + 10HNO; —>- 41-7{;(2103)2 + NH,NO; + 3H,0
dil.
9) Action du cuivre sur l'acide sulfurique concentre 3

* 4 R < X (¢)
Cu + 2H,50, -.-.a- Cus0, * .,ozh 2H,

conc.

e e ey L MM e 8 et e e, e s e, W i g ™ e e




10) Action du mengandse sur l'acide suliurique concentré & chaud

o K - b,
4Vn + 5H2°°4 — 41.111304 + Hgof. 4H20
COnce.

11) Action de 1'aluminium swe la soude
2A1 + 2MaCH + 6H,0 —3 2 /31(0H), / + 3H, f
12) Action du béryllium sur la potasse & chaud
Be + 2NaOH —3 Ha,Bc0, + Hy f
13) Action du Zn sur unc solution aqueusc de nitrate de plomb
Zn + Ph(NO3)2 —> Pb + Zn (1103)2.
Dxercice 3,

Sur quels composés peut réagir le mercure 3

HC1, HNO, ; NaOH ; AgliO;, CuCl
dil?

2

Solution :  6Hg + 8HNO,, ——3~ 3Hg2(No3 ot 2i10f -+ AH,0

dil.
Hg + 24gN0; —»~ Hg(W0z), + 2Ag

Hg + HCOL —fe>-
Hg K NaOH +—§¢-
HG - Cu012 ++-

Exercice 4. Quel métal parmi les métaux cités ci~dessous est le réducteur 1c
plus actif :

Na, Ca, Mg, Al, Zn.

a) dans une solution agueusc

b) dans un milicu non-agucux.

[} 0y » o T4 7 . i
Solution : Pour caractériser les propriétés oxydo~réductrices on solution
aqueuse on se sert des valcurs des potentiels d'électrodes.

Pour lies métaux en question, on a @

o o _
5o, +2/Ca® = - 2,87 V

50+ ° = -~
B /Ha 2,71V
™o o _
B0y, 12/ g% = = 2,37V

in© 2 ° - o
a0, B/AL 1,66 V

O, +2/Zn° = = 0,76 V

1o métal possdédent le potenticl d'élcctrode inféricur cst 1e réducteur

1c plus fort en milicu agucux, donc clest Ca qui est le réductour le
plus forte
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Pour caractériser les propriétés réductrices des métaux cn miliecu
aqueux, on se sert des valeurs de 1l'énergiesd!ionisation, le métal pos—

sédant 1l'énergie d"ipnisation la plus faible est le réducteur le plus

fort

By, Na = 5014 eV
Ei, AL = 5,98 eV
Ei, ‘cn = 6211 €V
Ei’ Mg = 7,64 eV
Ei, 7n = 91939 eV

Le sodium et le réducteur le plus fort dans un milieu non-agueuxs

fixercice 5. Compléter et équilibrer les réactions d'oxydo-réductions suivantes :

- k3

Cu + 2?123 — Cu(N03)2 + 210, + 2H,0

3Cu + SHNO, ——» 3Cu(NO_); + 2NO # 4H,0
ail.” 372 2

3V = SHZL\TQ3 — _?;HVO3 + 5NO + H,0

concy, 2
*. 35n + BHNO, ~—3» 3Sn(NO,), + 2NO + 4H,0
dil.o 372 o2

Sn + 4HNO, ——3» H_SnO, + 4NO, + H,0
' conc':? 2773 2 2

3Tec + 7111\103 — 3HTcO4 + TNO + 2H20
conc’ '

Pb + 4HNO; ——p- Pb(D103)2 + 2NO, + 2H,0
conc’

Hg + ifjﬁg% — Hg(NO3)2 + 2NO, + 2H,0

6 + 8HNO T : o
Hg dei_l:\LB--»- 3Hg2(ﬂ'03) o + 2WO + 4H,

W o+ i + 4H,0
31:‘7;123+8HF—->- H, [WFy / + 2NO + 4H,

Ti + GHEF ey HZ[T:LF6__7+2Hz'}

] —_ s 0
374 + 4Lm¢o3 + 18HF w—p»- 3H, [Tu6_7+ 4NO + 8H,
3Zr + AHNO, + 18HCL —w 30, / ZrClg / + 4NO + 8H,O

3Pt + t‘rI-II\TO3 + 12HCL ——~ 3P3C1 A + 4NO + 8H2O

Au + HNO; + 4HCL wep H /[ AuCl, / + NO + 2H,0

Or + 3NaNOy +2NaOH ~Lsn No.Cro, + 3NaNO, + H_O

2774 2 2

.t
Mo + 3Na1\T03 + 2N OH eomeie. NaZM004 + 3Nal\102 + H20

' 4Nb + 502 + 12KO0H ccim 4K31\Tb04 + 6H20
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Os + KClO3 + NaOH ——>~ Na20804 + KC1 + H20

Pb + 2KOH + 2H,0 —> K, / Pb(0H), 7 + H, 4
Ge + 2KOH + 2H,0, —> K, /[ Ge(OH) 7

5Zn + ZKMhO4 + 8H2SD4—4> 5ZnS0, + K250 + 2¥nSO +8H20

4 4 4
4hu + 0, + KON + 2H,0 —» 4K [ Au(ci), / + 4KOH

Exercice 6, Par quelles methodes peut~on préparer le magnésium.

Solution: ILe magnésium est un métal trés actif,on ne peut le préparer que par
éléctrolise en masse fondue.
Par exemple:1l!éléctrolyse de la masse fondue de MgCl,

WgCL i Mg 24201

(c) N€+2 + 2¢ —= Mg°
(4) 2017 - 2¢ —» 01, #

On peut aussi le préparer par métallothermie, en utilisant un métal
dont 1'affinité chimique vis & vis de 1'élément chimique avec lequel
est 1ié le magnésium, est supéricure, par cxemple :

MgCl, + 2Na L iz + 2NaCl

A - 141,4 Kj/mole ; AG° = - 70,7 Kj/EG

G° = -
298,MgC1, 298, MgCl.,

oG = - 384,5 Kj/mole ; ~ 384,5 Kj/EG

o (3o -
298, NaCl 4% 298,Nac1

Donc, l'affinité chimique de Na vis & vis de chlore cst supérdeurc.
On peut l'utiliser pour réduire le magnésium & partir de M8012°

Probléme 1. Quand on mélange les masses Fondues de magnésium et de plomb, un
a
composé intermétallique renfermant 81 % de Pb se forme. Quelle est s

formaile.,

Solution : ng Pby

3 % Py
X :y = % e g ~L2
A e Ay,
X3y = 19 H 81 == 09782 H 09391 = 2 3 1
24,3 207,2 -

Donc, la formile du composé intermétailique est

lvlgz Pbo




Probléme 2. Quel minérai parmi les minérais de fer cités ci-dessous est le plus

Solution

Probléme 3. In chimie organique on utilise trés souvent comme catalyseur des

Solution

riche en fer :

Fe 03 - hématite
I“@.CO3 - sidérite

On suppose que les minérais ne renferment pas d'impuretés.

formile suivante

1.100.A(}Fe

% Fe = . ol : i=; le nombre d'atomes de fer dams

7
inérai le minérai.
Dans 1'hématite,.on a :

% Pe = g_lgg_ié__ =70 %

160
Dans la sidlérite, on a :

% Po - 1:100.56
116
Donc, le minérai le plus riche en Ter est l'hématite.

processus d'hydrogénation le nickel porreux dit Ni~Reney. Pour sa
fabrication on prépare d'abord un alliage de nickel et d‘aluminium,
ensuite on traite ce dernier avec de la soude pour dissoudre 1'alumi-~

nium, de cette mani&re on obtient le nickel porreux.

On traite 10g d'un allisge Ni-Al renfermant 40% de Ni avec une solution

de soude prise en excés. Quel est le volume du gaz dégegé, pris &

t = 20°C et & P = 600 mm de Hge

2 On calcule la masse. de .1'alwminium.
m .. . % AL
mAl = a’lllage - _lgﬁ_;,_ég_{f =6 e
100 % 100 %

On calcule le nombre de moles gakeusSes obtenu
2AL + 2NaOH + 6H,0 —u- 2Wa /AL(0H), [/ + 3H, }

A

2
6g dA'Al correspondent a nA.G AL S .._.i.g-...«-- = 0,22
n a3 <
Moo = AG,4A1 = 0,33 moles..
st 5
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: On calcule le pourcentage de fer dans chaque minérai, d'aprés la
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On calcule le volume d'hydrogene.

PV = nRT
m - T e
-v- s an.L - 0’33062400-299 - 10056 El-]_ = 10,056 1
P 600

Probléeme 4. Déterminer le volume d'air (contenant 215 de 02) pris dans les con-
ditions normales, nécessaire pour faire bruler 1250 Kg de F682 conte-

nant 20% des impuretés. Quel volume dec 802 obtient-on 7

Solution : On calcule la masse de Fe82 pur

. ., ..% Fe3
mFeS _ mindérai 2 _ 1250,380 = 1000 Kg
2 100 % 100

On calcule le nombre de X moles de Feso

n _ Fe 5, _1000¥g

QG , el .~ - -

- B e} 120 Ko
Fe82

= 8,53 K moles

On calcule le volume d'oxygéne
4Fe82 + 1102 —_—>-. 2Fe_ 0, + 850

: 3
4 K moles de Fe82 —> 11 X moles d'0, ——3>~ 11 x 22,4m” d'0,

8,33 X moles de FeS2 = X
. .
Vo 8,33 . 11 . 22,4 = 5131 n? d'O?
) 4 -
Cn calcule le volume dl'air
V. .100 % .
02 513,1 m” d'0 3 a4
Voir = 5 i 2mm = 24435 u 4'air
= 21 % 21

On calcule le volume de 30

2
4 ¥ moles de Fe32 — G o 22,4 e de So2
6,37 K moles de F082 ciien X
VC‘O - 82_)3.'902214-_ o 3759? mj f1LC 802
w2 > 4

Probléme 5, Pour 1o détermination du pourcentage d'argent dans une monmnale -

"
i 5 B i - an acide
ancicime en argent, on a dissout Uy3g de cetle monnalc dans de 1

nitrique concentré, ensuite on a précipité llargent de la solution

avec de 1'acidc chlorhydrique. la massc du préeipité forme est egale
B . 2y D
a 0,199z, Quel est le pourcentage dlargent dans cette monnaie “

e
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Solution : Les réactions chimiques ayant lieu pendant l'analyse sont :

—3 ALNO0, + Ho 4+ H.O

Ag + Z2HNO 5 > >

3

COICe

Ag NOy + HCL —» AgCl @ + HNO,

4 1 ) ot _‘ B
Selon les deux équations 4 AGAg‘donne i MGAgCl

On calcule la masse d'argent

My ec1td AGy . 0,199.1.108
mAg = . = = O,15g
NGAgCl 143,5
On calcule le pourcentage dl'argent dans la monnaie
m, .100 %
% Ag = Ag - 0,15,100 =50 %
m . C,30
monnaie

5. Devoirs a domicile

Problémes et exercices & effectuer

[/ 1/ , page 217, N° 782, 784, T35, 789.
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Plan du TD H° 24,

Propriétés générales des non-métaux

1. Questions théoriques.

1. Généralités.
2., Propriétés physigues des non-métaux.
3+ Propridtés chimiques des non-métaux
a) Action des non-métaux sur les métaux.
b) Action des non-métaux sur 1'eau.
c) Action des non-métaux sur les acides,
d) Action des non-métavx sur les calcalic,
e) Interaction des non-métaux entre oul.
4, Répartition et abondance des non-métaux dans la nature.

5. Préparation des non-métaux.

2. Problémes et exercices sur les nroprideds chimiques des non-métaux.

fxercice 1. Pourquoi le fluor ne manifeste-il pas un degré d'oxydation positif?
Pourquoi sa wvalence n'est égale qu'd 1 bien qu'il se trouve dans le

septiéme groupe 7
Bolution : Voirle plan du TD N°9. Ildaison chimique.,

#xercice 2. Ixpliquer pourquoi C, 8i, S manifestent des valences caractéristiques
bPaires, tandis que B, N, P, Cl, Br, I manifestent des valences caracté—

ristiques impaires.
»olution : Voir le plan du TD N°9. Idaison chimique.

Ex—"“\'|-. . T . r
=22ilice 3, I1 est bien connu que les propriétés oxydantes des non-métaux dans
les groupes augmentent de bas en haut, mais le phosphore manifeste une
activité supérieure & celle de l'azote, malgré qu'il se trouve en bas

par rapport & ce dernier. Expliquer ce phénoméne.

§9£EEEEL; L'azote se présente sous forme de la moléecule N = N, possedant une
triple liaison dont 1l'énergie est de 225 Keal/mole, L'énergie de liaison
P~P dans 1a moldcule P4 du phosphore est épale 3 48 Keal/mole. Donc &
cause de 1l'énergie d'activation (1'énergie nécessaire pour détruire les
liaisons dans les molécules initiales) qui est assez fmportante pour
l'azote, son activité apparente est assesz faible. Ici, le facteur cinétique
détermine 1'activité des Ccorps,

Tl .

~Xereice 4. Pourquoi 1le phosphore se rencontre dans la nature & 1'état combiné
tandis que son analogue l'azote existe & 1'état natif.

Bolution : Cely - . A
—===2n ¢ Cela s'explique par l'activitd des corps simples, L'azote manifeste
UNE ge+ts e 44 \ g - .

activité trés faible par rapport au phosphere surtout a la tempe-

rature o R ) 2 a4 - 8 . y
® ordinaire, c'est pourquoi il existe & 1'dtat natif (N2)°
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Exercice 5., Peut-on utiliser le bore et le carbone pour la réduction de 8i &

partir de 8102 ?

Solution : Pour répondre & cette question il faut connaitre 1'affinité chimique

de tous ces éléments chimiques vis-a-vis de 1'éxygéne. Pour cela, on

calcule l'énergie de Gibbs des réactions suivantes :

10 - - . _ )
e 298,510, = 47,16 Kcal/mole ; AG°298,002_ 94,25 Kcal/mole 3

= = 283 Kcal/mole,

8 G°,
298,B,0;
o 4 : ° .
510, + € —>- Si + CO, A G%g5 o 47,1 Keal
Si0, + 4/3 B —a Si + 2/3 By05 4G%g, o = = 141,5 Keal.

Les valeurs d'énergie de Gibbs des deux réactions sont négatives, donc

llaffinité chimique de C et de B sont supérieures & celle de Si Vis=a~vis

de 1l'oxygéne,

Cela signifie que 1l'on peut utiliser les deux non~métaux pour la réduc-

tion de 8i & partir de $i0, .

Lxercice 6. Indiquer une méthode de préparation du brome, & partir des réactifs
suivants : NaBr ; HCl et MO
correspondantes.,

o Présenter .les équations des réactions
Solution : 1) 4HC1 + M0, —s MaCl, + CLf+ 2H,0
2) 2NaBr + Cl, =3 2NaCl + Br,.
Bxercice 7. Bn utilisant les valeurs de 1'énergie de Gibbs comparer l'activite
des halogénes vis-d-vis de métaux,

- rd o 3 -‘- .S
Solution : On étudie 1'activité des halogénes (F2 : (;}12 ; Bry 3 I2) vis-a=vi
du calcium :

Cag) + Haly(, .,y —> Ca Haly |
Dans le guide on cherche les valeurs d'énergie de Gibbs de formation

des halogénures correspondants.

AG°298,C’aF2 = = 1162,9 Kj/mole
AG°298, Ca012= - T49,5 Xj/mole
AG°298,CaBr2= ~ 655,5 Kj/mole
AG°298,CaI = = 529,2 Kj/mole,

2 3
D'aprés les valeurs de 1'énergie de Gibbs l*affinité chimique des haloge~

nes vis-a~vis des métaux augmente dans la série I, —» Br, — Cly, —» Iy
ainsi donc leur activité vis-a~vis des métaux augmente aussi dans la

série 12 o~ Br2 — 012 e on'
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fxercice 8., Citer des exemples des réactiont pour le chlore dans lesguelles il

manifeste a) les propriétés oxydantcs, b) les propriétés réductrices,

¢) la propriété de dismutation.

Solution : a) Propriétés oxydantes.
Dans ce cas le chlore doit diminucr son degré d'oxydation

Cl° + le ~——3>- c:L“1

2Wa + 012 —  21alCl

H2 + 012 ——z.  2HCL
b) Propriétés réductrices.
Pour manifestrer cette propriété le chlore doit augmenter son degré
d'oxydation.

C1° = 1 mw» ©171

. +3

Ou bien : (Cl° -~ 3¢ —=» Cl
+5
C1l° = 5¢ w—i C1 °

+
Cl° -~ Te —>» 017
+1
Cl, + P, =—3= 2C1 F

2 2
c) Dismitation.

Le chlore augmente et diminue 2 la foi son degréd d'oxydation.

012 + 2WaOH ——» NaCl + 1aClo +.H,04

B ] ’ . ’ . 3
LXercice 9, Completer et équilibrer les équations des réactions suivantes.

Indiquer les conditions ¢t les noms des produits.

2Na, + 012 -3 2NaCl - chlorure de Na
2Pe + 301, L.ou 1lhumidite 2FcCl; - chlorure ferrique
Ni + F, —% NiF, -~ fluorurc de mickel
2Na + H2 _jgh 2Nal =~ hydiure de Na
611 + N2 — 2L13N ~ nitrurc de ILi
t

3Mg + N2 — Mg3N2 - nitruce de Mg
3Fe + C _E_E, chg -~ carbure de for
Ca + 2¢ _Eqb CaC2 - carbure dc Ca
Mg + 28 Lo Mg;B, - borure de Mg
Mg + §5 bt Mg,5i - siliourc de Mg
012 + P _jL;, P013 - trichlorure de nhosphore

012 +p B P015 ~ pentachlorure de phosphore

P+ ZHF' -~ gaz Tluorhydrique




I, +H -Ee» 2HI -~ hydruie d'iodé
2 2 —— .

2B + 3F2 —— 2BF3 -~ fluorure dec bore

S.cat o, Tomi
N2 + 3H2 f?~3> 2JH3 -~ amoniac

2S + 012 «Ea» 82012 - monochlerure de soufre
t,cat . :
C + 2H, e CH4 - methane -+
S + O2 -Eﬁ»- 802 - gaz suliureux
N2 + 0, =—Ee,-2NO ~ monoxyde d'azote
~ plasma
2P + 58 -—Ee» P285 ~ pentasulfwre de phosphore

C+ S —Ee» 082 = disulfure de carbgpe

SI + S ~Ee~ SiS"/2 ~ disulfure de bmiicium

C+8Si -y SiC - carbure de silicium

2B + N2*—~§» 2BN -~ nitrure de bore

5 213203 + 351

- B + HNOB + H20 —3p H'3.'BO3 + NO

cont

4B + 38i0

t i N 0
4B + 2NaOH + 302 ——n Na2B4O7 3 2H2

Cad + 30 -l CaC, + CO

t e ‘
i 5 3Ca3i0, + 5C0O0 + 2P
Ca3(P04)2 + 3810, + 5C — 3CaSi 5 5

. s
‘Sl + 2KOH -+ H20 — Kéolos + 2H2

381 + 4HNO; + 18HF w——»- 3H,Sil, + 4NO + 8H,0

S1 + 4HF —>» SiPF, + 2H2

4
F2 + HéO ~3 Z2HF + O

012 # H20 :5f: HC1 + HC1l0

Cl, + 2KOH —-» KC1 + KC10 + H,0

301, + GKOH Lo sxen + KC10; + 3E,0

38 + 6NaOH ~——>. 2Na?S + N32803 + 3H2
conc. -

S + CHNO, —ls H,SO, + 210

COnC? 4
3C + 4HNO, S 300, + 4HO + 2H,0
conc, :
% .
C + 2H,50, . 250, + CO, + 2H,0
conce.

t o 4 - .
S + 2H2304 —n joo2 + 2ﬂ2o

conc,
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% .
3P + SHNO; —-» 3H,PO, + 5O + 2H,0
conce.
- t \
4KNO; + C + § —a 4KHO, + CO, + 50,
2KC10, —ta 2KC1 + 30,
3 2
.!.‘.s’frj.o2

H, + Pb0 -Eq» H,O + Pb

+ It
C+H20 —. GO ._-2

gav & eau

Probléme 1,

Quel est le rendement de la -daction dc synthése de 1'ammoniac &

la température ordinaire. Que faut-il faire pour augmenter le rcnde-
ment ? (Ia concentration de l'azote dans le mélange initial est égale
a 0,1 mole/1).

Solution : N_ +

A G de la réaction :

On calcule
A.G'o - o - . - = e 4 3

298,1‘ 2AG‘ 298,}]1{3 20( 1677) )394 KJ.
On calcule Kﬁ

° = e T >
AG 298,r = = 25303 « BT log X

R = 8,31 Kj/mole.K

A Go T
log K = - ——=2282T L 3,4

2,303 ,RT 2,303.8,31.298
K, = 1,016

= 0,00586

Supposons que les réactifs sont prie en quantités stachéométriques

dans ce cas les concentrations initiales des réactifs sont
[V, 7 =a
L8,/ =3 /[H,7 , donc
LH8,7 =3a

A 1'état d'équilibre les concentrations sont
[,/ =a~1%
[H,7 = 3a - 3X
—-— DY
LTH, [ = 2X

L'expression mathématique de la comstante d'équilibre gera

2
Ke = [I\THB—7 o
VA PV N

2
1,016 = —mnlZX)

(a-x) (3a-24)°




s

X = (a+ 0,191) + 0,391 ¥ 10,471 a + 1~

sia=0,1; X=0,0178,
On calcule 1o rendement de la réaction :

X L1007 = 22978 | 100% < 17,8 %

a 0,1

R =

. o = -

(¢}
4 Hx9g - 298, MH
Daonc, la réaction est exothermiques.

= 2 AH® = ~ 22,08 Kcal

Pour augmenter le rendement de cette réaction il faut diminuer la
température mais il faut augmenter la pression car le nombre de moles
des corps gawagux aprés la réaction est inférieur & celui des corps

gazeux initiaux,.

Probléme 2. En utilisant leg potentiels rédox déterminer la possibilité des

réactions d'oxydo-réductions suivantes .

1) 2NO + 2H,0 + Cl, ——p= 2HNO, + 2HCL

2) 2NO + 21120 + Br, —3- 2HNO, + 2HBr

3)ZNO+2H20+I —  2HNO, + 2HI

2

Solution : Soue farme générale les trois réactions s'inserivent de J.a.vmaniére

suivante :
+2 o +3 ~1
2NO + 2H20 + Ha12 —— 2HN02 + Z2HHal

on a deux demi-rdactigms suivantes
Y |
NO, + le + ZH' —wm NO + Hy0 ; E° = +0,99 V
Hal®, + 2¢ wed» 2Hal™
Pour les réactions en question clest l'halogéne qui joue le rble
d'oxydant
FEM

Eo;qrdant, = B gqucteur,
halogéne NO

cette FEM doit &tre positive, donc

E .
halogéne > B gducteur,
NO

Pour les halogénes on a les valeurs des potentiels rédox suivantes

E012/201‘ = 1,359 V

1,087 V

E131:'2/ 2Br~

E12/23:‘

]

0,536 V
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Les potentiels rédox pour le chlore et le brome sont supérieures &

celui de réducteur, donc les rdéactions avec le chlore et le brome sont

possibles. Ia réaction en question avec 1'iode n'est pas possible dans

le sens direct.

Probléme 3. Soit de l'eau de brome qui renferme 346g de brome dans 100g d'eau de

brome. Combien-de grammes .d'eau de brome faut-il prendre pour oxyder

7,68 de FeSO4 en. solution acide (en présence de H,

Solution : L'équation de l1a réaction en question est la suivante

2FeSO, + B )
N Ty + HyS0, wee>m Fe2(804)3 + 2HBr

(Voir plan du T N°10 , Rfactions d'oxydo-réduction)

nEG,FeSO4 = PRg Br
- 2

o , FeSO4 2 +3
EGFeSO4 = ; = 152g, car Fe ~ 1e ~a- Te

MGZB:-2 ,
EGBr2 = -;_;_._ = 80g , car Br°, + 2e ~w 2Br
mFeso4 7.6 -
nEG,Feso4 "= = ——t22-~ = 0,05 EG
FeSO4 152

“Be,Br, = nEG,FeSO4 = 0,05 EG

= EG‘ P = Py =
mBr2 B?z nEG,Br2 0,05 4 80 g = 4g de Br2

On trouve la masse d'eau de brome
100 g d'eau de brome renferment — 3,6g de Br,

X g " 11 L] JE. - 48 de Br2

100.4
3,6

X = = 11141 g d'ecau de brome.

3. Devoirs & domicile

Questions théoriques

zf?{j7 s pages 8T7-=100

Problémes et exercices & effectuer

[ 1/, page 217, N° 783, 787, 788,

so4) ?
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Composés binaires.

1. Questions théorigues

M 1. Composés binaires des éléments chimiques et caractéres de leurs liaisonS

chimiques.

2, .Composés binaires d'hydrogéne. Hydracides. Hydrures.

3. Composés binaires des halogénes (halogénures).

4, Composés oxygeénés. Oxydes. Hydroxydes.

5 Sulfures.

6. Hitrures.

T. Carburecs.

8. Siliciures.

9. Borures,

2. Problémes et exercices sur les composés binaires.

Exercice 1. Quel est le changement de la nature de la liaison chimique dans ‘

la série :

. . o, e
[ Solution : Dans le rang CsBr --6sCl - CsF de gauche a droite la différenc

, narge
i d'électrondgativité des deux éléments chimiques augmente, la charg

{ effective sur l'atome de Cs augmente aussi :

|

i CsBr & = + 0,81
{ csc1 & =+ 0,88

| CsF 8=+ 0,96

s nte
\ . S aractére augle
Le caractére de la liaison est ionique et cn plus ce C 2

dans la série CsBr —» CsCl - CsPF, a6 nature
-  de natur
On sait que les halogénures dont la liaison est ionique son

: t
e saline ©
saline. Ainsi donc tous les halogénure de Cs sont de natur

Csh.
cette nature saline augmente dans la séric CsBr —>= CsCl —3

Exercice 2. v Btudier la nature chimique des oxydes suivants 3
CO, ; S10, ; GeO, ; SnO, ; PbO, en fonction du TYPS de
chimique.

liaison
2 2§
i te 3
r_.> a, slllva'rl
Solution : Ia différence d'électrondgativité dans cette Serie est 1
co, 810, Ge0, 5n0,, PbO,
| =1
A=1,0 A=1,7 B&=1,7 BOB=1,8 A =159

tere
’ 2 -1 (l 4 le Cal.ac
Avec 1'augmentation de la différence d'électronégativite

ionigue de la liaison augmente. s som

On sait qu'avec ll'augmentation du caractére ionique de la 1li&+ opridbds
nélément~oxygene" dans un oxyde la naturc chimique passe des-z:és .—
acides aux propriétés basiques par 1l'intcrmédiaire desS propr=

amphotéres,
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002 et S:i.O2 —~ =ont des oxydes acides. Lie caractére acide de

510, est plus faible qu~ celui de CO,, Ler autres oxydes sont
amphoteres. Dazs le ong GeO, —~ Sn0, - PbO, on a augmentation de la
prédominence des prop.iités basiques ’{GcO2 est amphotére avec pré-
dominance des propri~tds acides).

Exercice 3. Comment varie 1'actisitd chimique des halogénures suivants : CF,
CCl, - C3x, - o1 4 9w rd ils participent & des réactions chimiques

0

-

au cours desquelles 1n liaison C-Hal se rompt.
Solution : Pour 1n corparaison de llactivité des corps différents participants
dans une rlacticn chimique il faut dtudier l'énergie de la liaison qui

Participe dems cettbe - ransformation.

C -3 % = 116,3 Xcal/mole
¢ - ca 3 = 75,8 Kcal/mole
C -~ Br = 63,3 Keal/mole
G - I B = 47,2 Keal/mole.

Dans 1o sirie om g ——> CCL, —=> CBr4 — CI4 on a diminution de

1'énergrc de Jimison C-Hal done 1'activitd chimigue de ces composés

dans les rcaciions gslaccomnznant do la rupture de la liaison C-Hal

au_gman"ce dans Ta sixic C¥, ~=m CIL,. -
Exe A

4
SEXCECC 4. Pourqued, 1o stobilité thewmique diminuc~t-elle dans la série :

e Hal, e SnHall ~-r= PbHal

~
] i e v od e, I ’ . . . z . n
2olution 3 A titre ¢ ‘oxerple on dtudie la stabilité thermique des chlorures de

ces dléments chiricues GeCl, ——3~ 511014 ———y Pb02.4
Pour comperer la stebilité thermique de ces cotposés on étudie les

valeurs des poTentiels isobarc-isothermiques

0. —
&G 293,GeCl,  *
pLe) — — B4 L 4 {.
¢ 208,8r01, © 113,3 Kj/mole
o ' -
aG 293,2601,
On voit gque ¢ams la série GeCl4 e Sm(ll4 e PbCl4 1'énergic de
Gibbs de formetion dz ces corps augmente, deac la stabilité thermique
diminue.

Exercice 5, Comment; charge Ja nature chimique des fluorures suivants MgF2 5
AlR, s SiF gach at gue
2 4
Nel + MgF > We / Mo 7, 2 G0 5 = = 13,96 KJ
" - y [ “ Qs ‘”‘,,_ . y £, ,“_0 = em 3
Mol + 1/3 AlDy i 1/3 Nag e 1F, /s &€ 298, 1 30,9 Kj

i L a T ened® e i ., (© = s jo
Mo + 1,2 b_J..‘4 wizm 1/2 Na., [33.16_7 ) G 298, 50,99 Kj
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Solution : D'aprés les valeurs des énargigs de Gibbs des réactions des tous ces
corps sur le fluorure de sodium possédant une nature saline, on pecut
faire la conclusion que la nature a&difiable de ces corps dans le rang
gF, —> ALF; —> SiF, augmente, car l'affinité chimigue dans cette
série augmente de gauche & droite vis-a~vis d'un composé de nature saline,

Bxercice 6. Soit les réactions

i 0 ! :
Cad + B,0; —s 03(302)2 ; AG 298,r = 127 Xj
Ca0 + 41,05 —a Ca(A10,), ; BE 298,7 =
4 - A (O o L :
NaOH - :B(OH)3 —> NaBO, + 2H,0 ; &G 298, = 53 Bj

NaOH + Al(OH)3 ~—>- Nadl0, + 2H,0 ; 5@0298',11 = =23 Kj

]
o
©
o0
0
2
o]
H
®
0
o

Comparer les propridétés acido-basiguec

2O3 et A1203

b) H;BO et Al(OH.)3

a) B

Dxemple de solution : a) D'aprés les valours de énergies de Gibbs des réactions

B2O3 et A1203 avec Ca0O, possedant la nature basique on peut conc—
lure que la nature acide de B,04

e¢st supérieure & celle de A1203,
car son affinité chimique vis-a-vis d'un composé basique est supé-
Trieure, i
In réalitdé A1203 - est amphotére
3203 - est acide.
Ixercice 7. Comment changent les propridtés acido-basiques dans la série

502 —n 5902——-3.- 1‘902 e

lixercice 8. Prouver que dans les rangs :

Ga,0
273 — Ill203 it T1203 et

Ga(OH)3 = In(0H); ~»- T1(0H),
la stabilité thermique et les propriétés basiques augmentent.

Bxercice 9. Compléter et dquilibrer les édquations des réactions suivantes. Nommer
les produits des réactions et indiquer les conditions expérimentales.

Ca.H2 courant électriqtg_ gt | 4 H2 4 ((C) Ca+2 4 26 gy 0RO
fondu (4) 2H & %6 wigie HZ)
+ 2H2-f_

o 4

BH; + 3H,0 ~m H,BO; + 3H, 4

2IiH + H.S i

NaH + H,0 ——s» NaOH + H

Nz + H,0 s [NH4 OH

GeCl, + 2HCL —ip B, [Ge01_6_7




- 130 =~

SnCl, + 4NaOH —>- Sn(0H) y + 4aCl

PC]_5 + 4H2O -—-—}>‘ I—%POAr + BSHCL
FeCIl3 +H20 —-——&- FeOHCl + HC1

Zn(OH}e + H SO eeetpen 2H,0 + ZnSO

2Py 4

Zn(0H), + 2KOH —~a K,7n0, + 2H,0

S8, + K8 —»~ X, /5nS, /

P o

b285 + 8H20 — 5H29 + 2}%3’04
L13N + 3H20 - 3Ti0H + I'JII3

Ca.jl\T2 + 8HC1L —a 30&012 eR 21\]1-14 Cl

A + i )., +
1,05 + 12H,0 —mm  441(0H)y + 3CH,

Be2C 4HCL s 2]30012 + GH4

o + C
aCy + 2H,0 = Ca(OH)2 + G, H,

2}?‘H3 + 40 — P205 + 3H20

5]:"I—L5 + SKMnO4 “+ 12H2004 — 5}L5P04+8MnSO4+4K2804+1 2H20 '

-~

2.N'H3 + 3KC1O ——3m 1'12
.t

EHQS + 02 —- 25 + 2H2O
t :
2H2§3 + 802 — 35 + 21'120

131203 + 2N’a202 — 21\]'&.'8103 + I\Iazo

8 K_S0
2KI+1\Ta202+4H2804-—-‘>‘I +1¢a20ﬂr+2HO+ 2 4

8H,0
y ~3= 280, + 50, + 1{2504 + 8H,

+ 3KCL + 31{20

2KMnO, + 5H,0, + 3H,50

Problime 1, On fait barboter 0,04 moles de gaz sulfhydrique dans un litre

d'eau distillée, .
Quel est le pE de la solution. obtenue (Le gaz est complétement

dissout dans l'eau).
Solution ; Ta dissolution du gaz sulfhydrique dans 1'eau donne 1'acide sulfhyd-

rigque faible,

H.S weey H + HS™
2 o t—— ’

y ,
On calcule [H+_7 d'aprés la premiére étape de dissociation

+ = _
g - LB LLBTT - 8,7.107°

a Lus87 " d’HzS
[H+__7 = [HS—J » donc 3




¥

L8 7 -V /as7. v,
L HS [/ = 0,04 mole/1

! [
LBHS = v 0,04.8,7.10° = \*{54,8.10“10 -5,9.107°

On calcule le pH
G = <log JHT F = “log 5,9:107° = 44829
Probléme 2. Calculer le pH d'une solution saturée de Fe(OH)B.

Solution : On calcule la concentration des anions OH d'aprés la premiére étape

de la dissociation
.,!- —
Fe(oH)3 P Fe(OH)2 + OH

[TFe(on),” 7./ 0u" 7
Kl -

o T Fe(OHJ3 = 1,12:10

- _/_—Fe(OH)3_7 ’

On cherche dans le guide [T?G(OH)}J7 , d'aprés la solubilité on a :

=11

[Fe(OH)3_7 = 4,5.10"10 mole/1
[ Fe(on),” 7 = /o0 7

Lo 7 Vg [re(on), 7 = V1,120 45,1070, 1107 song/1.

On a la solution agueuse dans laquelle H20 ceéde a la solution des
anions OH™ et Fe(OH)3 aussi. Ta concentration des ions OH c&lés par

FG(QH)B est beaucoup plus faible que celle des ions OH cé&dés par H,0
+ = - -7 .
HyO — H' + OH ; JOH _/ =10"" ion-g/1
donc Fe(OH)3 n'influe presque pas sur le piH d'eau.
Le pH de la solution saturée de Fe(OH)3 est égal & T.

Remarque importante: Pour la solution saturée de Pb(OH)2: on a :
-

Pb(OH), == POOH + OH  : K! =9,6.10

5 /[ ®ooH"_ 7.,/ ou"_/

d —— e ot by

LPo(on), 7
o7 = K ./ Po(0H), 7 = ¥ 9,6.1074.1,36.1077=1,14.10 > 10n-g/1 |

La concentration des ions OH envoyés par Pb(OH)2 est supérieure a
10-7-ion—g/1 donc :

= 1,36.10" 1 mole/1

SPb(OH)2

5 |

pEH = -log JOH _/ = =log 1,14.107° = 4,943 |

PH = 14—p0I‘I =14 - 49913 = 9,0570
3, Devoirs & domicile ;

Questions théorigques

/37 , pages 101=119
Exercices & éffectuer

/17 , page 219, N° 796, 797, 798.
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Plon du IH H° 26.

Composés complexes.

1. Queotions théoriques.

—3

. llotion sur les composés complexcs
2. Structure des composés complexcs

5. Indice de coordination

1, Hature des forces de formation des complexes

|

. Théorie du champ cristallin

1Ty

Théorie du champ des ligands

)
.

7. liéthode des liaisons valentes

Q0
*

Claczsification des complexes

\O
®

Tomenclature des complexes

10, Formation des complexes

11. Stabilité des composés complexes. Con uban ;¢ d'instabilité.
12. Bels hydratés et sels doubles

13. Isomérie des composés complexes

14, 18le des composés complexes. :

2. Problemes et exercices sur les complexes.

3 . . , = i s g shation
Bzercice.1, Nommer les complexes suivants. Détoermines 1'indice de coordinat ’
1= charge de l'agent de Tormation Jcs complexes et la charge de la

sphére interne.

a; f@@@ﬁ_}es cationiques.

Z?bf(H 0) ‘7-01 ~  hexaaguachrome (III) chlorure,
+3 - +3
| icce = 6 , O , [ Oor(H0). [
o appya b B 1fate
ZTCr(HQO)g (NH3)¢;72 (804)3 - tetracmminediaquachrome (III)BSu ’
L N
iece = 6, Cr'°, [Or(H,0), (NH;), 7
/[ Co(iH;),Cl,/ C1 - dichlorotetvamminecobalt (ITT) chlorure,
o i.c. = 6, Co'~, [ Co(iH,), C1, 7 =
ZTAl(NH3)6;7 (OH)1 ~  hexacmminecaluwrinium (III) hydroxyde,
+5 - 3
fete = 6, A1, [ AL ) /
ZTEW(NH3)30l;7 CL -  chlorotriamninenlatine (II) chlorure,
i.c, = 4y PE o, [PE(NH)0L7 T . |

b, Complexes anionigues.

EEZEZThn(OH)¢J7 ~  tetrahydroxozincate (IL) de sodium,

iOrJl - 'q'g -.;d‘.:']. N 9 nl’l(OH) __7 -‘2 l
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? K/ Au014_7 = tetrachloroorate (III) de potassium,
; - ‘ | iece = 4, au'? R [Au014_7 -1
‘ ' Na [ Al(OH) 4_7 - 'bc'tru*el);ygla:'oxbalumj_néte (II1) de sodium,
ice. = 4, 4177, /Sa1(om), 7 -1
Noo e Al(OH)6__7 -~  hexahydroxoaluminate (ITII) de sodium,
e, a1, a7
K, / Fe(oN )6——7 a - heicacyano:i’crrafe‘.(I'I‘) de potassium,

i.0e = 6, P2, [Pe(caN) g 7 —4

tetranitrodiamminecobaltafIII) de potassium,
4% - -— -

i.c. = 6, Co ~, [Co(N02)4(NH3)2_/

K, /[ Pt Cl(OH)5 / ~  chloropentahydroxoplatinate (IV) de potassium,

+ -2
1eCoe = 6, Pt 4 ’ _[-"Pt Cl(OH)5__7

1

K /[ Co(N0,), (WH;), 7

¢, Complexes neutres.

[Fe(00)5 ?°". ~ pentacarbonyle de fer., i.c. = 5, Fe®

c : . +4
L Pt(m%)214_7° - tetraiododiammineplatine, i.c. = 6, Pt

+3
[C°(H20)3(0H)3_7° - trihydroxotriaqua cobalt, i.c. = 6, Co

Bxercice 2, Eerire les formules des complexes suivants. Quel est l'indice de
coordination de l'agent de formation deg complexes et la charge de la
sphére interne.

1) Trichloronitrodiammine platine - / - Js>t(1m3)2 C1,N0, / ° I.c. =6
2) Dinitrochlorotriammine cobalt —~ / Co(I\IH,5 )3 Cl(Noz) 2___7 °, i.c. =6

+1 . :
3) Bromotriammine platine (II) bromue - / - P'b(NH3 )BBI‘J Br, i.c. =4

+2

4) Chloronitrotetraammine platine (IV) chlorure — /Pt (NH3 )4011\702_7 Clos
1eCe = 6

5) Hexaamminefer (III) iodure - [}?e(m{s)s / +313 , iece =6

6) Metranitrodiamminecobaltate (III) de potassium - K / Co(NHz),

~1
TO ™) - 1eCe = 6
(1102)4r_7 , iec

7) Bromopentanitroplatinate (IV) de potassium -
eCa = 6
- K, /Pt Br(NO, )5_7 , i
8) Hexachloroplatinate (- IV ) de sodium - Na, [/ PtCL, /” 9 i.ce =6

9) Hexacyanoferrate (III) de potassium - Ky [119(017)6_; 9 toco = 6o

N B D T P . .
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+2
Zxercice 3. En appliquant la méthode IO trouver l'indice de coordination de Cd

dans les composés complexes. Citer les exemples des complexes dans les—~

guels Cd+2 joue le rdle d'agenit de fo:mation des complexes.

Solution : Ia confiéuration électronique de C&° est:C4A° 4d1o 532 5p° -
Pour les cation Cd+2 ce sera :
ca*? 440 55° 5p°
Wl el | ] |
44- 53 5p

Possédant 4 cases quantiques libres, le cation Cd+2 peut jouer le

rdle d'accepteur manifestant l'indice de coordination 4. L!interration
de Cd+2 est préferable avec les anions et avec les molécules polaired,
qui possédent les paires électroniques

Par exemple : E:Lz H
Chea™ T + 4 ¢ H : H —>

i H

S H,N : Cd @ Wi = [ca(wmy), /7 e

+2

ca™ + 4017 —>» Jcacy, 7/ =2

ca*? + 41" ——=» / car 4—7 ~2
ca*® + 408" —» /ca(oH) wt =2
ca*? + 4" —» [ca(aw), 7 7
Exercice 4. A quel état d'oxydation l'hydrogéne peut-il entrer dans 1a compo-
sition des complexes 7
Solution : A 1'état d'oxydation +1,1'hydrogéne joue le rdle d'accepteur, dans
ce cas il peut participée & la formation d'un complexe avec 1'agent de
formation des complexes qui se manifeste comme le donneur (avec une pailre

électronique), par exemple @

+ O
H + NH; —3 ANH17
4 1'état d'oxydation -1, l'hydrogenc Goit jouer le r6le de donneur,
par exemple 3

. — —_
H: +[] AlH; ~> Lam, /
N Z—A]_H:J - .
NaH + AlH, =~ Ia [, 7
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Bxercice 5. Pourquoi la solubilité de 1l'iode esv—elle plus gr'tnde dans une

g

solution de KI que deans 1l'eau 7

Solution : L'augmentation de la solubilité de l'iode dans la solution aqueuse
de KI s'explique par la formation du el complexe K _/_—13___7. Possadant

une solubilité importante.

KI + I, —> I\.[IJ
Bxercice 6. & partir des quels corps et par quelles mnéthodes peut-on préparer
les complexes suivants : Ky [_—.“L(CIT},- /s K, v I‘e(CN) 7

L_Cu(bm3)4_7 (om), 5 / hb(lTH Jodl CL [P’s(NHj)2C]_2_7 ;
K [_'11(01{)4__7 : [Pt(NH3 )4_7 Cl,.
Solution :
a) 3KCN + Fe(GI\T)3 — K [Fe(C‘I'T}J ~ réaction d'addition
b) 4KCN + Fe(CN) o —>— K, [ Fe(cw), / ~ réaction d'addition

o o s _
c) Cu(OH), + 4NH,OH —s= / Cu(iH;), / (o), + AH 0 - i‘iigtlon d'implanta

d) 4gCLl + 2NH 4O —>~ Elg(l‘]'f%),{}j €1 + 2H,0 - réaction d'implantation
¢) KOH + Al(BH)B e K 1-11(0H)4,_7 - réaction d'addition

£) P4CLl, + 4NH,OH —>- /- Po(WHy), / Cl, + 20 - réaction d'implantation
) PtCl2 + 2NH40H — _é_Pt(m-IB)QCl,‘J" + 20 ~ réaction d'addition.

ixercice 7. Completer et dquilibrer les équations des réactions sulvantes :

a) 2KI + Hgl, — K, [Hglfp]

b) Cr(CH); + 3KOH —a- K, / Cr(0H)g/

c) 2NiSO, + K, [ Pe(on), 7 ~—> 1i, [Te(ow) 7§ + 2,80,

a) 4FeCly + 3K, /[Te(ow), 7 —m e, [FO(CI‘I)JB{H' 12 KC1

o) 3PeS0, + 2Ky [Te(om) 7 ~m | T [ Fe(em), 7, + 3K,80,

) Wi, [Te(CN) 7 + 12, O e /T4 (y)g 7 » £ Te(CM)g / + 12H,0
) [ Ag(NHy), 7 01 + KI —s AgTj+ KC1 + 2MH;

) 2K, [ Fe(GN)EJ + 2KOH + H,0, —a= O, + 2K,/ Pe(ON)  / + 21,0

=

2

i) 5K, [Fe(ON)J + K0, + 41,80, — 10, + 3K soqr + 4H0 + 3

. [ Fe(0N)c_ 7

4 4

3) [ oulum, )t (0H), + a8 —-  Cus + CWaOH + 4NH5
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Zxexrcice 8. Eérire les équations de dissociation d¢lectrolytique des complexes
suivants
Lae(g) 7 o1 s [oumy), 7(om), 5 Xy [Pe(oN)g 7 5 X, [Btc1 7 5
Na, / Hel, /

Bxemple de solution : Na, [H8I4.__7

Ta dissociation d'un complexc se produit complétement par la sphexrc
interne et externe, mais la sphére inteirne se dissocie comme électrolyte

faible : _
a) Naz[HgIJ —a 202+ [I—L_,IJ -2
v) [ He1, 7 2 gL~ + 17
Hgl; = HgI%, + I~
HgI®, =go- Hgl + I
+ 2

Hel = Hg'© + 1~

[HgI —'7‘ -2 — Hg.rz + /}I—'

LT

¥ : 3 . 7 - - . 1 3 ’S dCS
Bxercice 9. Derire les expressions mathématiques des constantes a'instabilite

ions complexes suivants 3
i -2 N - ' - .
[ca(lﬁ%)4_7 2, [PbBr4__7 ; [Zn(OH}J 2 ;[Ag(NOz)zj ;
=3 -
Bxemple de solution : [ PbBr4_7 —2

\ -1 -

-2
1=£° &tape [ PbBr 4___7 i I’bZBI'3 + Br
[ PoBr=, [/ /B 7
/[ Pubz, 27

-

inste.

o8W°  iape  PbBr s o PbBr, + Bx”

e

I [ PbBrZJ. [ 7
st SewmeT, 7
}‘Ee'; étape | PbBr, PbBr + Brf

/ PbBr __7.5*"__7
"/ PpBr,

.

IT
insto.
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5 0 = '

SC  &tape PbBr = Pb © & Br
-*—-O—Q

¢quation sommaire de dissociation

-2 -2 e
/ PbBr, / —a Ph“ 4+ 4Br
4.-' -Q——-«

[Pb-;.gj. [-Br—- —7 4
ZTTbBrA_?;7

'Kﬁnst. =

) A % : iz i
Probleme 1. Calculer la concentration des ions Ag dans une solukion de

5’\.@(1&1{3)2_7 NO; & 0,01 M qui contient 1 mole/1 de NH

Cn eXCeES.

Solution : On cherche dans le guide la constantce dlinstabilité de 1l'ion

complexe / Ag(NHg), 7

; w8
. =z
inst, = 99310

2 L . - . e - . = =k
L'équation sommaire de dissociation de l'lon.L_Ag(NHB)gd/ est la

Suivante :

A - Ag" + 2UH,°
K g(Bm3)2_7 = s M

[ s T w7 °

K, = e—— s
[hg(m)," 7

Ta concentration en NH, formé pa: la dissociation de 1l'ion complexc

est trés faible on peut la ncgliger, car la concentration NH3 en

solutions est forte et est dgale & 1 mole/1, donc :

Fal I-TH?)_? = 1 mole/L.

——

Pour faire le calcul de Z.AST / il faut connaitre aussi la concen-—
tration de 1'ion complexc.
On suppose que la dissociotion du scl complexe par la sphere internc

et externe est compléte, ainsi donc :

L ag(wng)," 7 = 0,91 ion-g/1.

On calcule la concentration des ions Ag

W - ~8
HS(HH3j2 /s Kinst By Ot 5 10

R il o s L
Z_I]I{J P4
Z_:A'g-lhj = 993!:1.0.—.1 0 iOl’l-—{;‘/l'

g o - . . o WP o .
1éme 2. Calculer la concentration des ions Hg ~ dans une solution de

K, [ HgI, / & 0,1 M,
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Solution : L'équation sommaire de digssociation de 1tien / HPI 7F est la

suivante :

L Hgl/L ——me e 4‘1—.'—
=2 — A
[Hg " /1 . =30
K. ﬂ-t S e Sl et e et S P @ e i — = 1,).10
ins -2 -
Zfﬁgin -

An supposant que la dissociation du sel complexe par la sphére
-2 .
interne et externc est complete, on trouvelifhgl4 ;7-= 0,1 jon-g/1

On trouve la concentration des ions I d'aprés la constante d'ins-
tabilité selon le prewmiére &tape, parce que la constante d'instabi-
1lité d'aprés la premiére étape est la plus grande, donc la concen-
tration en ions I Fformée par cette étape sera la plus grande et on

a‘.)e)
peut négliger la concentration en ions I~ formée par les autres étapes

pour les calculs approximatifs.
D T
ZTH€I¢;7 —= HzI; +1
T [Hg1." 717

S T S 1. Ao T
K op. = ; [Hgls /=T

SI¢;7 e

[IH_7'—‘VIE\. .. [HeL, 2_7 \/5910 .o1=

= 2,410 1onag/l

m
Ul I\\1
—~
[
S
L ]
-
Q
N
S

Zjhg+2 7 =4 v 10~ Lonwu/l.

1Xereice 10. Peut—on particité re(OH) pai» 1llaction du NaOH
a) sur (WH,), [ Te(80,), 7 ?
b) sur K, [ Fe(cm), /2

(NH ) ZTE(SO ) 7'eot un sel double dont la dissociation de la
on-
uphero interne ge pfodult presque complétement, ainei donc la coOI
&)

e -
centration deg ions Fe “ dans la solution est Torte.

14

Solution

pS Fe(OH), = Ty Bda 10"

’ s . > sntration
Pour une concentration en HaOH égale a 1 mole/1 la concen .

; + . e Bl s 15 se & cqupdéricure & 3
des ions TPe % pour avoire la preClplUDthﬂdelt 8tre sup

pS Fe(OIH) PR E
2 o 1,064 p1 0 i
p:-Fe-l‘ J> s e - ...,A.Z.A.i.,j,..._.-——-

<

w2 14
[ Fe T > 1,64.1077
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donc on aura surement la prdécipitation de FQ(OH)Q de e S0RMGIGH

de (VE,), [ Fe(s0,), 7

(IEI4)2 Fe(SO4)2 + 4ITa0H ——->- Ee(OH)z,‘, + 2Na_SO, + 2NH,OH

Pour le sel complexe Kﬂr _/:_lT‘e(Cl-I)Gj la concentration des ions Fe ~
sera treés faible.

Dlaprds les mémes calculs (voir probléme I 2), on peut calculer que

la concentration des ions Te™? dans la solution de K, ZT?e(GN)6;7 sera

~-14

inférieure a 10 , donc on n'aura pas de précipitation

X, [Fe(ow) 7 + MaOH  —~—3~

Devoirs a domicile

Questions théorigues

Z“',’JJ , pages 120-133,

Problémes & reviser

Z_MTJ , bage 167, exemple I

Probhlémes et exercices a éffectuer

/17 , page 166, N° 390
pages 168-169, N° 391, 392, 400.



Plan du TD I 27.

Homenclature des corps organigues ,

1. Questions théorigues.

1. Principes généraux de la nomenclature dc Geméve.
2. Nomenclature des composés acycliguesz (séric aliphatique). |
3. Nomenclature des hydrocarburcs alicycligues,.

4. Nomenclature des hydrocarburcs aromatiques.

2. Marche du TD et exercices sur la nomenclature

Principes généraux de la nomenclature dc Genéve

Le nom d'un composé .organique est déterminé par :

1) La structure du squelette de base du composé.
2) Le caractére ¥ le nombre dec groupes substituants,
compte tenu de leur prédominance.

Le principe de simplicité maximale, toutcs autres-conditions étant

AN
~—

égaleg par ailleurs.

Dl'aprés la structure du squelectte de base, les composds organiques
se divisent en : | '
a) systémes acycligues,

b) systémes carbocycliques, : , _

c) systémes hétérocycliques.

lfomenclature des composés acycligues (séric q;;phatique)

Deux cas peuvent se présenter pour les composds aliphatiques

a) Ia chaine carbonde est lindairec

Ie nom comporte un préffixe indiquant lc nombre d'atomes de carbone et

r

du suffixe qui rappelle la saturation, c¢c¢ scra : ane - pour les COmPOSES

s - ) ,C‘
aturés ow alcancs. Les 4 prcemicrs termes posséedent des noms consSacres

0}

par l'usage : |
GH4 » = C = = méthanc
| i i
G2H6 g =G = ? - | - ¢thane ‘
t ! .
C.H -0 o o O o .
Fg ' ? % propane 1
O4H1O ~ butanc |

bour les autres 05H12 - pentanc

C6H14 -~  hexanc

s 7}11 6 ~ heptanc

08H18 - octane

C9H20 - nonane . -
¢, H ~ décanc cte, |

10722
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éne - pour les composés comportant uie double liaison carbone-carbone.
Cependant dans les chaines comportantl4 carbones ou plus il est indis-
pensable de situer la double liaison, aussi nunérotera-t-on la chaine en
commengant par le carbone terminal qui se trouve le plus prés de l'insa-—
turation et on ajoutera au nom de 1l'hydrocarbure le numéro qui est affecté

& cette derniére.
Lxemples : OH2 = CHQ — éthéne (éthyldéne)
CH

o = CH - CH, - propéne (propyléne)

- CH = CH2 -~ buténe - 1

CH, - CH
%A e g g
f CHy — CH = CH - CH; - butére - 2
| 1 2 B 4
CH, ~CH, - CH, = CH = CH -~ CH, —~ hexéne - 2
£0 g 0Ty T T

31 la chaine comporte plusieurs doubles limisons on fera préceder la

terminaison - ene , par : di-, tri-, tetra—-, etcs... Ia numérotation de

la chaine carbondée sera faitc de telle sortec gque la somme des indiccs

affectés aux doubles liaisons soit la plus petite possible. On ajoutera

ces indices au nom de 1'hydrocarbuice.

! _ 1 2 3 4 <5 5 7 Ty B 9
t Negrm omy : (o) s
: Bxemple Cly - CH = C = C - CH,~ CH, - CH, - CH = CH,
9 8 7T 6 5 4 3 2 1
. nona - 2, 3, 8 - triénc -——— bon

nona - 1, 6, 7 - triéne mauvais

yne - dans le cas d'une triple liaison. Lcs régles concernant la double
liaison sont valables pour la triple liaison.
Lzemples :
: CH = CH - éthyne (acéthyléne) ,
GH3 -~ C = CH - propyne (propyléne) 9
OHf - CH2 - C = CH - bubtyne - 1,
GI‘IB—C;.C_C}IB_bu‘ty‘QO—-Q.

I1 arrive que le composd présente a la fois des doubles et des triples
liaisons, dans ce cas clest cette dermiére qui l'emporte pour le sens de
numérotation.

L'exemple suivant illustre la fagon dont on doit procéder

CH, = CH - .0 o
2
6542321

dxercice 1. Nommer les corps suivants :

= (¢ - CH, = hexéne = 5 = yne =2
5

=

1) CH3 = OH2 - CH =CH -~ CH = CH - GII3 ~ hepta~diene - 2,4
7% 8% 8 4 .3 ‘@ #
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2) CHg - CH = CH - CH = CI -CH, C = G ~ octo-diéne - 4,6-ync-]

8 7 6 5 4 2 & i :
3) CH=C ~CH=CH~-C=C ~ CH. - hcpténe-3 -~diyne -1,5

1 2 3 4 5 6 . .

b) Ie chaine carbonée est ramifidc. ‘

Ie nom de base sera celui de la chainc qui comporte le maximum d'atomes

de carbone, s'il en existe plusieurs dc¢ méme longueur on choisira :

~celle qui comporte le plus de brauches ou de ramifications.

Quand le composé présente une insaturation on choisira la plus longue '
chaifne qui passe par cette insaturation. On numérotera ensuite cette
chaine en attribuant lc numéiro 1 au carbone terminal le plus proche de

la ramification la plus petite. Le nom de cette ramification ou radical
rappelera celui de l'hydrocarbure saturé possédant le méme nombre d'atomes
de carbone mais la terminaison -yl remplacera la terminaison —ang

(Voir la brocture nChimiesIII partic. Chimic Organique, tablecau Z.

Noms des radicaux les plus courants, page 17).

Ail’lsi_,doznc, les radicaux hydrocarbures ont la priorité pour déterminer
ll'origine de 1la numérotation de la chafne principale. A égalité de posi-
tion, lec radical prédominant cot 1o plus court., Les liaisons mulbtiples
Viennent au second rong dans la détermination de la numérotation.
Ia triple liaison prédomine sur la double linison. 1
¢ nom final de 1'hydrocarburc scra consbruit comme suit : on COMISNCEYa
PAr les radicaux ou ramifications en parbtant du plus petit qu'on feira
Sudlvre & chaque fois par le numéro rappclant sa position par rapport a

1a chafne principale puis on ajoutc le nom de 1'hydrocarbure de la chalnc

Principale comme s'il avait ét

3 seule [

3 4 5 6 7 g

6 - O - - O - CF vt FEIET s |
{ 2 /_h i JI-2 i
A C T i I8

1 C,'H3 S, ?'IZ |

10 CH, i

) !

Ta chae.
A chafne Principale comporte 10 atomes de carbone.

1)'- =] ’ . . ~ . - 1 A
ans quel sens se fera la numcérobtation puisque les radicaux gont iden
Tigqueg

? Ia reégle & suivre est la sulvante : on choisira la numeérota~

da
G i : . s chiffres
+0n qui nous donne la plus petite somme possible pour les chifires

affectds aux radicaux, cet hydrocarbure sera le triméthyl-3,5,T-decanc.
e
?utres Cxemples scront s
om o 3 4 5
o =CH - CH -~ ¢cH = CH,, - méthyl -3 - pentadiéne - 1,4 f
|
CH

3




Le sens de numérotation est ici sans importance.
6 5 4 3 2 1
CH=C -~ C‘H2 - CH2 - (‘JH - CH,.), - néthyl—2 - hexyne-5

Pour 1a numérotation 'lla ramification 1l'emporte sur la double ou. la

triple liaison.

Exercice 2. Nommer les corps suivants :

6 5 4 3 2 1
1) CH, = CH - CH, - CH, - ?‘H - CH; - méthyl-2-hexéne-~5
Ciy
6 5 4 3 2
2)HC = C - CH2 -~ CH, -;- %‘ - C’H3 - méthyl—2~hexéne-lfyne—5
6 . 5 4 3 CH%
3) CHz = CH, - ‘CH‘- CH, - C - GH, — CHj - diéthyl—2,4~hexéne~1
il
CH, 1 CH,
1 CE CH
in | 3
20 CH,,
4) CHy; - CH - CH, - CH, ¢ = CH, - néthyl-3~&thyl~6-~hepténe~6=ync-1
3 4 5 6 7

Exercice 3. Présenter les formules dévcloppées des corps organiques suivants 3

- 1) Diméthyl-2,6=éthyl-3-heptine~2~ync—4.
A !m3
CI'I2 CII3
1 2 A 4 5 A 7
CT%—C::C—CEC—CH—CH}

2) Méthyl-2-éthyl-3-but~yl-4-hcpténc-6

1 2 3 4
CI%-'CH—T'H—QH—CH2—CH2—CH2—CH3
CHz  CHg ;Hz
GH
Al
CH,,

Dans le cas ol 1'hydrocarburc renfermc d'autres substituants on suivra
pour sa nomenclaturc les régles données par le tableau (Voir tableau 3,
Chimie. IT1 partie. Chimie Organique, page 41)e

Ies groupements fonctionnels renferment de 1l'oxygénc ou du soufre occu-
pent le troisiéme rang dans la numérotation. Tes dénominations corres-—

£ pondantt & ces groupes se placent en fin de mote
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4 3 2 1
Lxemples : CH3 CH - GH ﬁ cHs -~ pentanol -~ 4 - one - 2
OH 0
1 2 3 4 5 0
CH; ~ (’IH - CH & CH ~ Cﬁ -~ acide~méthyl-2-penténe-3-oique~5

0}13 OH
Les groupements fonctionnels azotés occupent la quatriéme place dans

l'ordre de prédominance de numérotation. Leur nom préceéde celui des
radicaux hydrocarbures.
3 2 1

Exemples : NH2 - CH2 - 01{2 - CH2 - HH ~ BH2 - amino-3-hydrazino-1-propane

NH
3 21 2 4
C'H3 - ? -~ COOH ~ acide-amino-2-méthyl-2-propanoique-1

s

Les groupements dits non-fonctionnels occupent le dernier rang,

clest-a—dire ne déterminent la numérotation qu'en 1l'absence de tous
les Substituants précédents. Leur nowm sc place tout au début du nom
du corps. Te nom d'un radical ou d'un geoupement est suivi d'un chiffre

(sépare Par un trait d'union), qui précise & quel atome de carbone de
la chafne Principale est fixé ce gioupe.,

. 5 4 3 2 1

LXemples :  Br - CH, - CH, - (?H - CH - CH, - WO, ~ dichloro=~2,3~bromo-5-
C1i Cl -nitro-1=pentane

1 2 3

CI-I2 = CH - CI-I2 Br -  bromo-3-pionéne-~1

Exercice
===Xclce 4. Nommer les corps suivants :

13 5 4" 3 2 1 0
) HO - CH, ~ C - CH, - CH, -~ CF -~ pentanol-5-one-4-al-l
cH, H '
> 4|c;) 3 2l 1
2) -~ C - cH, - ¢ -~ omy ~ méthyl-2~pentanol-2-one—4
OH
o
LT e sy 5 2 1 . 1
3) CHy; =~ CH = CH -~ CH, = C = CH = C%° - méthyl~3~hepténe~2~diol~5,6-al-
' 2 | Ny . :
CH
3
) 1 2 3 4 5 o
' CH2 = ? - 0112 - CH2 - C \/ - acide-méthyl~2-penténe-1~oique~5
: OIL
CH

Lxercice 5.

Présenter jes formiles développées des corps organiques suivants 3

N s s 0

0&1/ 2

Q
/\

OH



|
I
1
\
i
1

-

2) Diméthyl-z,4-pentane_-'dial-1,5 50 ~CH - CH = CH - CZ&

Exercice 6, Nommer les corps suivants
1 2
1) NH, - NH - CH, - CH, - CH, - NH, = amino~3-hydrazino~1-propane
5 4 3 2 1 |
2) HONH - CH, - CH, - CH, - (t)II - CH, - HH, - amino~1-hydroxylamino-5-
CH,5 ~méthyl-2~pentane
4 3 2 1 o
3) NH, = CH, = C = CH - CF - acide-amino—4-buténe—2~o0l-3-oique-1
2 2 ] ~N '
OH
OH
NHOH o
4) CH; ~ CH, - ¢ - CH,- CF - acide-hydroxylamino-3-méthyl=3-
[ 2 i 2 ~.
) 4 3 2 1 0)51 .
G'H3 -pentanoique -1.

Iixercice 7. Présenter les formules développées des corps organiques suivants 3

1) Amino-6-méthyl-2-heptyne-3-one=5-al-1

7 6 5 4 3 2 1 _ g
CH3—CH—C-C§C—CH—-0./
l i { ~ g
IIH‘,2 0 CH,j
2) Hydrazino-3-méthyl-2-butane~diol~1,4
4 3 2f%3 1
HOCH,, ~ CH - CH - CH, Of
NHNH2
fxercice 8, Nommer les corps suivants :
1 c 2 ; 1 b"t
- - - - - ~-C ~4~nitro-1=butane
1) 1\TO2 OHQ CH2 CH2 CH2 Cl chloro—4-nitro
4 3 2 1
2) 1O~ CH, = CH, = CH = CH - ¢1 =~ chloro-1 ~nitro—4-buténe-1
6 5 4 3 2 1 .
3) N02 - CH2 - ?H - CH - CH, = CH - CH?OH - dichloro—2,5-n1troso-4-
N { - .
Cl NO Ccl ~nitro-6—hexanol-1
1 2 3 4 O se
4) HSO3 - CH2 - ?H - CH2 - CF - diacide-iodo—Z—butanon.que—tl-sul—
~
I Ol fonigque-1

fxercice 9o Présenter les formles développées des corps organiques suivants @
-.-——--—"""—"‘.—

1) Diacide—amino-3=butanol-2-oique-1,4
1 2 3 4
O>¢._.cH-qu-c=°

~ | i ~
HO OH NH2 oH



2) Fitro~5-hydroxylamino-T-unéthyl-2~isorropyl-4-hepténe-2

1 o 3 4 5% s 7
CH - ¢ = CH - CH ~ CH ~ CH, - CI, ~ WHOH . .
| = :

CHs CH(CH ),

Hydrocarbures alicycliques
Le nom &'un hydrocarbure monocyciique dérive de celui de 1'hydroearbure
aliphatique correspondant en y ajoutant le préfixe - cyclo -

CH2~—- CH2 - cyclopropanc

-~ cyclobutane §C4H8)

_ O ~ c¢yclohexanc (C 6H1 5 )

Si le cycle remporte des ramiifications, on numérotera les carbones qui

rentrent dans sa constitution en domnant le numéro 1 au carbone qui

porte le plus petit radical substituant. Le sens de la numérotation sera

fait de telle sorte que la somme dee indices est la plus petite possible.

Lxemples : :
‘ - CH2 - CH'S - éthyl - cyclobutane N
CH3 < — métayl-1-isopronyl-3~cyclopentane
-~GH(CH3)2 |
CH
3 ‘Q 0113 - diméthyl-1,3-éthyl-4~cyclohexane
02H5

. . 2 ' 1 &8s les
8 hydrocarbures possédant decs insaturations se nomment d’'apre >

regles générales comme suit :

-~ cyclobuténe

-~ cyclopentadiéne

D

Nommer les corps sulvani™ 3

s
) | ‘ - didtlyl~1 '5—-isopropy1—5-cycloheptane
el S
CH(CH,, ) -0 3
2
2) A_ CH -~ chloro-2-néthyl-i-cyclopropane




—1 -
o 47

3) | - nitro-2-méthyl-l-cyclobuténe~1

4) @] - cyclohexaditne -1,3
5) ©
6 ) O CH=CH_ - -~ vinyl~1~cyclohexéne=~3

5

cyclohexadiéne -=1,4

Bxercice 11. Présenter les formles développées des corps organiques suivants

1) Méthyl-1 -cjclopentadi‘eﬁe -2,4 E ]]

CH

2) Amino-5-cyclopentadiéne ~1,3

2
3) Cyclohexatridne-1,3,5 (benzdne) ©

Hydrocarbures aromatigues

Ies composés aromatiques sont généralement considérés comme des

dérivés d'hydrocarbures correspondants d'aprés la nomenclature de Gendéve.

Pour les hydrocarbures aromatiques mononucléaires le nom de base est
en général ,benzéne'.

Quand le noyau benzénique ne comporte quun seul substituant celui-ci
préedde le terme ,benzéne". @— cHB—méthylbenzéne (toluéne)

Si deux substituants existent, on peut utiliser la tqrmnologle orthoyPara,méta.

CH3 — ortho-méthyl~éthyl benzene
MS @ 2H5 ou méthyl-1-éthyl-2-benzéne
@ NH - méta-aminophénol ou amino-3-hydroxy-1-benzéne
c I-I
- méta-didthyl benzéne ou diéthyl-1,3-benzéne
02H5
HO .
O\COOH — acide hydroxy-3-benzoIque

Souvent; les ardénes portent des noms consacrés par l'usage.

orthoxyléne (ortho-diméthylbenzéne )

Ot

v gy 1 st
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Si la chaine latérale d'un composé arylaliphatique est longue et

ramifiée, on la prend pour basc du nom, le cycle aromatique étant

considéré comme un substituants Le radical Cglly s'appelle ;phényl “.
Le radical C6H4 s'appelle ,phenylénc', . h
) 2 3 4
Exemple : CH - CH - GH, - Amino-4-phényl-2~butanol-3
! - ' %

Pour les hydrocarbures aromatiques polynucléaires non-éondenses, on
utilise la nomenclature suivante : @

O P
diphénylméthane @‘
@_@ ‘ triphénylméthane

diphényle

Pour 1les hydrocarbures aromatiqucs condensés

naphtaléne @ antracene m
Exercice 12,

T———==__<. Nommer les corps suivants :

1) ' iCH(CHB)Z‘ -~ isopropylbenzéne

2) @ICZHS -~ éthyl-1-vinyl-2-benzéne ou

CH=0H2 orfcho-éthylv:inylbenzéne

oL
Cl - c1 . .
3) - hexachlorbenzéne
Cl ClL
Cl1L
Vog”

5)

hydroxybenzéne (phénol)

ortho-nitrophénol

2

OH
NO
6) ND2
@ ~ méta—dinitiobenzéne
N
02

N




OH
TH
N«
- ~ OH
NH
2
8) NH,, NH,,
NO

1 2 3 i
10)@—0-?H—?H—~0H

éﬂé OH OH

3. Devoirs a domicile

Questions théorigues

- 149

- diamino-2,5-dihydroxy-1,3~benzénc

-~ para~diaminobenzéne ou

para~phénylénediamine

- acide-méthyl-l-nitro-2-benzoique—4

"
5
- CI{,)@ ~ méthyl-1-diphdényl-1,5-
~pentane—-diol-2,3.

/[ 3/ , pages 38-42, 66, T5-77

Ixercices a effectuer

ave page 224 N 824, 825,

page 227, N 845, 846,

page 229, N 865, 866,

pages 232~-233 N 388, 889, 898, 899,

page 236, N 924,
Page 239, N 945,

page 242, N 965,

825,
94.6,

966,
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Plan du T N 28,

Structure des corps organiques. Isomérie, Stéréochimie,

Réactivité des corps organiques.

1. Questions théorigues.

1. Evolution des idées théoriques dans la chinie organique.
2, Modéle tétraédrique de 1l'atome de carbone et types de liaison en
chimie organique. .
3+ Chalines carbonées. Fonctions. Groupements fonctionnels.
Radicaux. Homologie.
4. Isoméries,
a) Isomérie plane (Isomérie de Fonction ou de constitution. Isomérie de
position. Tautomérie).
Stéréochimie., Stéréoisomérie.
~ Isomérie conformationnelle.

~ Isomérie configurationnelle.

~ Enantiomérie.

N’

b

~ Diastéréoisomérie., Isomérie géométrique,
5¢ Pacteurs influant sur la réactivité des mgécules organiques.
Mécanismes réactionnels en chimie organiquec.
a) Aspect électronique des rdactions.
b) Aspect énergétique et cinétique des réactions.
c) Aspect stéréochimique des réactions.

2. Exercices,
ce Ixercices,

Exerci Ak ad
Sice 1. Trouver et classer les homologues parmi les corps cités ci-dessouS.

CH3-'CHZ"CHZ"CH3 3 CH3'CH2-?H—CH3 5 CH3—-?H-CH2-CH.5 ; CHy=CH,~CHy 3

OH CH

GL-CH0H CHy~CH~CHy 5 CHy~CH,~CH,~CH,~CH,~CH; 5 CHz~CH =CH,~CH,OHe
OH

Solution : Peyens
-l££&22~; Parmi les composés cités il y a 3 séries des homologues :

10 - b |
CFt5~CH,~CH,~CH ; CH;~CH,~CH, et CHy~CH,=CH,~CH,~CH,~CH;
%+ CH;~CH,OH ; CH,~CH,~CH,~CH,OH.
5 Olty~CH,~CH~CH OHL~CH~CIL;
OH OH

Exerci .
~L2E8dce 2. A quelle Pwnction appartiennent les corps suivants @

CI%—@—OH ; @'CHZOH ; C}I3-§-CI{3 ; © ; CmCH,,=C :_:o ;

OH
nPhénol® palcool"  ,cétone’ fonction mixte ,aldéhyde-

=acide

S e . ———
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CHB-CI-Iz—CEN 3 C5H3----CH2—C‘H(312 5 CI%—CI—IZ—CHQ-CHQ—I\]HCH
pnitry1l" ndiBalogénée pamine”

3

Exercice 3., Quelle est la naturc de chaque liaison ,carbone~carbone dans le
composé suivant H3c-csc-CH=cH-No,,’.'

Quelles sont celles qui permettent la libre rotation ?

.

Solution : Une simple liaison C -~ C est une liaison d rermettant la libre
rotation.

Une double liaison C = C se compose de deux types des liaisons T et G.
Une triple liaison C = C se compose de deux types des liaisons : une
liaison O et deux liaisons ¥ . Ia double et la triple liaison ne
permettent pas la libre rotation.

Hxercice 4. Présenter les formules développées de touts les isoméres possibles

pour l'hydrocarbure aliphatique CGH‘lZ‘ Nommer—les.

Solution : Pour les alcénes il existe 1l'isomérie de chafne et 1'isomérie de
position de la liaison C = C, Il peut exister également 1'isoméric
géométrique ,cis~trans".

C—C~C=C=C=C 3 C=CaC=C=C=C ;3 C=C<C=CC~C 3

9 ?
hexéne~1 hexéne=2 hexéne~3

-\;i,:vx ;_4_'-‘-, .
¢=%~C¢~c-c ; c-c=c-
Cc

~C ; 0—0-0=9_0 ;
c

méthyl-2-penténe-~4 méthyl=2~penténe=> méthyl=2=penténe—~2

e

C
méthgl=2-penténe~1

C=C—g—c-c ;C—C:?—C—-C;C-C-S-C-‘C3

C c Cc
méthyl-3-pentine—~1 méthyl-3~penténe=2 éthyl=-2=-butene-~1

(6] c c

{ . 1 i
C:C-(';‘-.C 3 C::C-(;J-C 3 C-C:?—C;

¢ c C

diméthyl-2, 2-buténe=3 diméthyl~2,3~buténe~1 diméthyl-2,3=~buténe~2

Pour les composds suivants;il existe l'isomérie ,cis—trans".

CH_~CH_~CH CH —CH = H
3 272N s EERCR N 4

C
e N g et a” \CH3

cis~-hexéne=-2 trans-hexéne=2

-
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CHB CH, o C = o ~ CHQCH; ot CHB"CHz ~ ~H .

C =0C'
H” ~ u - CH,CH
cis-hexéne~3 trans-hexénc-3
CH3\C =c” oH(CH; ) ot CH3\C - C/H
H N g 2ol \CH(CH3)2
cis-méthyl-2-penténc=3 rans-méthyl~2-~penténe~3

c
T5ag _ o~ i ONg Lo TS
AN TN
H 02H5 CHB C2H5
cis-méthyl-3-penténe—2 trans-méthyl-3-penténe~2

b .
fXercice 5., Indiquer la deuxiéme forme tautomérique des corps suivants.

Nommer-les.

CH3~<‘3=CH-CH ; C2H-CH-1-102;CH3-?-I\T-H;
OH

3 5 2 i )
on@ OH

0 H
Solution : cg - O = - - - -

OH énol O cétone b

c H - =0 - ,__‘.ﬁo v )
ofs CH2 N<§~O — 02H5 CH " o

nitroforme acynitroiorme y

ON@O Ok ‘/=\- 0
H —t HOIT. r

n-nitrosophénol n—-quinonc~monooxyme

/

B )

CH, = C = NHR o~ =~ C = =R i ~-C=N~-R
2 7 Rl = % I
OH 0O H OH

I . , , , . aes
ZXercice 6., Présenter toutes les Tormles développées planes possibles des

corps organiques dont les formules brutes sont :

a) C4Hé
b) 05H8
Nommer-les.
$olutiqg~: C H8
3
C - - - o - - - . - = CH, 3 ’
Hy - CH = CH CHy 5 OCH; - CH, - CH = CH, ; CHy = G 5 3
buténe~2 buténe~1 CH

méthyl-2-penténe-1
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| o Ry
| I | © - cyclobutane CH; ~ méthyl-cyclopropane

CH2 - CHZ

CSHB

a) les diénes (deux doubles liaisons)

CH, =C = CH - CH2 - C% 3 H2C‘ = CH—-CH:CH--C'I—I3 - CH2=CH-CH2—CHzC‘H2 5

2
pentadiéne-1,2 pentadiéne-1,3 pentadiéne~1,4
c - = — -— = E =t H—— — a — — C = CH
Hy ~CH =C=C=~CHy ; CHy = C =~ CHy ; CH, = CH = ¢ 5
pentadidne-2,3 oy Vs

méthyl-2-butadiéne=2,3 méthyl—2—butadiéneﬂ1,5

b) les alcynes (ime triple liaison)

CH = - - - ’ i e = . HC = C - CH-
C - CH, - CH, ~ CH; ; CHy C - CH, - CHy ; H &I@%
pentyne-‘l pentyne-2 3
méthyl—=2—
~butyne-3

¢) les cyclénes (les hydrocarbures cycliques possédant une double

liaison dans le cycle)

. D = Cyclopenteéne >_G 2H5 ~ éthyl~i—cyclopropénc—1

CH.5 = méthyl-1-cyclobuténe-2 ID- 021{5 —éthyl—1=cycloprop éne-2
sne—1
-~ méthyl-1 —cyclobuténe~1 b“ C‘i—L5 - diméthyl-1,2-cyc lopropéne
CH3 CII3

D‘ CH, - diméthyl—‘l,3cyclopropéne-1
e,

CH.,
2

; s . : ’ X srale
d) les cyclanes possédant une insaturation dans la chaine latéral

>CH = GH2 ~  vinyl~cyclopiopane

Exercice Te. Quels sont les corps parmi les composés organiques suivants qui

peuvent manifester 1'isomérie optique ?
Frésenter les formiles spaciales des deoux énantiomérese.
13 Chlorai%romszéthano
2) méthyl-3-hexane
5) EitPe=tudnrinve

¥ 4) ¢hloro=2-propane
5) diméthyl-2,3-hexane
6) méthyl-~4-heptane.
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Solution : 1) Chloro-bromo=éthane., Sa Fformilo développée plane est :

H 3
1
C -C - 01
‘H3 :
Br
On cherche - 1'atome de carbone assymétrique (c*)
H
1
CH, -~ C*~ C1
5=
Br

+es formules spatiales des deux énantioméres (antipodes optiques)
sont les suivantes :

H H
' I
G[_%_"‘" G\"Cl Q1 /c\'-. BT
\ 7 N
€l
Br

3) Nitro-2-butane : CH, — CH - C. H

3 | 27D
1O,
H I
| |
N PN
o %_02 H, cz; k wo,,
.’L‘]’O2 02 H5

4) Chloro=2—pronane : CH3 - I - (3113 . Il n'ya pas d'atome de
C :
carbone assymdtrigque, donc pas d'antipodes optigues

v
S

5) Diméthyl- 2,5 - hexanc : CH, - CH - CH - C, H

3" A T
B (CI%) C.rI.j (;‘H3
! 2 CH(CH, )
C\ l > 2
( . C_H Gs
CH, 377 crl N H
H - C 1,
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6) méthyl—4~héﬁéne : C5 7 = ? - 03H7 « I1 n'y a pas d'atome de
carbone assymétrique. GH%

Evercice 8. En tenant compte des différents effeﬁs;classer Jles acides suivants

par ordre d'acidité croissante :

CH?COOH ; ClCH2COOH 5 NO2GH2000H 3 IBGHOCOOH S ICHECOOH

ct BrCHgGOQH

Solution : Mous avons des acides de la Tormule générale 3

0

P

R-—-GH2—0:
O-H

Plus est polarisé la liaison O-H, c'est-a-dire plus la paire élec-—
tronique de la liaison O-H est déplacée vers 1l'oxygéne, plus facile—

ment se dissocie l'acide

0 0 =
Hao*“R’GHg"C\O_H::::ZR‘CHz"C“xo o *+ Hy

Ta liasison O—H est d'autant plus polarisée que le groupement fonction-—
nel R est plus électromégatif. Ainsi donc, plus est grand 1'éffect
inductif négatif du groupement R plus est grandé 1lacidité de 1l'acide
i GH2COOH.

On classe les substituants en question par ordre croissant de leur

effet inductif :

effet-I ' effet+I

- - . 3 =
Done il faut classer les acides en qucstion selden 1'ordre sulvantu

| H,C ! CH_,COOI,
CH,;CH,,COOH CH,; C00H < ICH,COOH {BrCH,Co0H < C1CH,C00H {WO_CH,

. = ; o g e n oast
IExercice 9. Yans quel alcool l'hydrogene du groupement fonetionnel "alcool =

le plus mobile ?

CH,OH ; C,H_OH ; (0}13)2011-0}120}1 ; CgHCH,O (06115)3001{

5
Solution : Plus est grand l'effet inductif négatif du éﬁbstituant de 1l'alcool,
Plus est polarisde la liaison O-H, douc plus est mobile 1l'atome
d'hydrogéne de OH.
Dl'aprés le rang de 1'effet inductif des groupements fonctionnels on
peut classer tous les alcools proposés par ordre croissant de mobi-

lité de 1'atome d'hydrogéne du groupemeidt OH.

G S ' t D0 OH
(cr; ) on~cm,08 < 0,H 00 € oy on & CgH 0,1 K (CgHg )5 C
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L'atome d'hydrogéne du groupement OH est le plus mobile dans l'alcool
(C.H. ) COH. Cet alcool peut réasir wdme sur un alcali, c'est-a~dire )
il se comporte comme un acide faible
N o
(06H5

)5C0H + NaOH —3 (C.H;);CONa + H,0
tandis que les autres alcools ne peuvent réagir que sur les méta
alcalins

2R-CH,OH + 2Ma ~—3 2R CH,ONa + H, 4

Lxercice 10. Quelle est 1a directivité des réactions d'addition de
HBr sur les hydrocarbures suivants

1lacide HClet
1)9}13-0}1:0}1_0 (CH3)5

+ HCL e

3) CH; = cH =c<CH3

4)01-0H=CH-Br+HBr-—->-

+ HCL —~—=>~

voniirmer la réponse avec 1ll'étude decu efiet inductif et misomeére.
Solution "8 }
1)

—*)CH»CH-(-—C(CH,.,

Lléffet inductif positif de C((.,II" 3 est plus élevé que celui de CI-I3
a -t
. R . e o(o). L&

CH; - CH = CH - C(CHy)3z + ' —— CH; - CH, - CH - 3/3

B
~—> CH; - CH, - CH - c(cﬂ3.)

+§ -5‘

2)0113 CH,, --;=CH_UII-(-—Ch

+8 ~§

_
CH?-CH -CH_CP'-CH7+H --;-CIL-—CH

2-GH-CH2—CH3——"’"’
---—Q-CH3--CH2--(‘Z'H«--(‘J'I»Iz—-C‘H3
Br
o -
9 +4, -CIL, + + ’/C‘H3 + C
3)01'13—->-CH C<D+H -—-;\-CI%—CI-I2~C\ -———-!)~
CH., CH3
Cl
{
— CI-I3 - CH2 - % - ClH3
CH.,
3
i P
4) Cl a>- CH CH e Br r
L'effet inductif négaiil de Cl est .'mpérieur 4 celui de Br
- ' - + Br_
CL-CH=CH~Br +H e« Cl - CII —CH-Br--—»Cl—-CH —GHBr2




"
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dxercice 11. Présenter la structure spatiale des particules suivantes :

.

® o ° -
CHf ; CH,CHj 3 (CILB)BC

Quelle particule est la plus stable ?
Solution : Ia formile générale des toutes les particules présentées est :
R
]
R -0C° ol R = H, Alk,

|
R

TLa formule spatiale est la suivante :

oy

R 7
L i

Les trois liaisons C~R sont coplanaireg.

Les groupements alkyles se stabilisent d'autant plus que le radical
qu'ils ont, est plus volumineux (stabilisation par encombrement sté-
rique). Donc’la particule le plus stable est (Cﬁf)B ce.,

Ixercice 12, Présenter la structure spatiale des carbocations suivants :

+ + +
C1l =~ CH," ; Cl,0H' ; 0130+ oot Bt (O 0" 5. (O H, )50

2
£ (cB5)56 75 o o

Quels sont les facteurs qui influent sur la stabilité des carbo-

Yo

cations ? Parmi les carbocations cités ci-dessus trouver le plus
stable et le moing stable. Clascer~lcs dans l'ordre croissant de

stabilité,

Solution : La formule générale de toutes les particules est la sulvante :

R
|

R -~ C" o : R peut &tre H, Cl, CHg, (CH;)sC
|
R

Sa formule spatiale sera donc

120:;:

Les trois liaisons C-R sont coplanaires.

120°




- 158 -

" L'encormbrement stérigque et l'effet inductif domneyr (+I) des groupements
substituants compensent la charge positive du carbocation en le stabi-
lisant,

Plus est grand 1'effet inductif positif, plusz le carbocation est stable
et au contraire, plus est grand 1l'effct inductirf négatif, moins est
stable le carbocation.

Plus est volumineux le groupement substituant » Plus est stable le
carbocation.

Le rang des carbocations en question, dans 1'ordre croissant de stabi-~
1lité, est le suivant :

0150"< c1,0m"  c10m,* ( o m om," < gl daa”  (o,),0%<
<L) 7 ot

Donc , le carbocation le moins stable est CJ3C+ et celui le plus stable

est [(CHZ )30_7 3 ct

Exercice 13. Présenter la structure spatiale des carbanions suivants. Quels

sont les facteurs qui influent sur la stabilité et sur la réactivité
des carbanians ?

Parmi les carbanions cités ci~dessous, trouver le plus stable et

le moins stable.

(CHy)5c™ ; NO,CH,™ ; ON CH,™ ; CH;CH,” ; (CHy),CH .
M’ La formile générale des particules présentées est

R
! - N "
R -E oh : R peut ftre H, CHy, NO,, CN

Le carbone dans le carbanion est hybridé sp3 s donc il est pyramidal:

. - ;g;; R
L'effet inductif accepteur (~I) det groupements substituants compense
la charge négative du carbanion en lc stabilisant.: ’
Le rang des carbanions en question, dans l'ordre croissant de stabilité
est lc suivant :
Le moins stable (CH,),0™< (G, ) 00 oH;0H, ™o cn, " oNcr,” - 1 lilus
stab

3+ Devoirs & domicile.

Questions théorigues
L3/ , pages 6 - 38

ixercices & effectuer |
L1/ 5 page 221223, N° 807, 809, 811, 813, 819, 823,

R |
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Plan du TD KN° 29,
Hydrocarbures acycliques -

1. Questions théoriquese

1. Alcanes. Série homolytique des alcanes, l'ormile générale, Isomérie de
chaine. Propriétés physidues. Propriétés chimiques stabilité, réactions
de déstruction, réactions .de substitution. Préparation. Etat naturel et

utilisatione.

2, Alcénes. Série homoly tique d¢s alcénes. Formmle générale. Isomérie. Pro-—
vriétés physiques. Propriétés chimiques : addition symétrique, addition
dissymétrique dirigée, oxydation, addition dissymétrique non-dirigde stabi-

1ité et polymérisation. Préparation, état naturel et utilisation.

3+ Alcynes. Série homolytique des aleynes. Formule générale. Propridétés phy-
sigques. Propriétés chimiques : réagtions d'addition, réactions de déstruc~
tion, réactions de polymérisation, réacitions de substitution de 1'hydro-
géne terminal des alcynes vrais. Méthodes de préparation. Utilisation.

4. Diolefines (alcadidnes). Formule générale. Propriétés chimiques des didnes

conjugués dits des carbures érythréniques : addition en 1-4; synthése dié-
nique, peolymérisation. Butadiéne. Isoprine. Caoutchoucs.

2. Problémes et exercices

Exercice 1. On dispose du méthane et tous lec réactifs minéraux nécessaires.

Comment prépare-t-on 1'déthane et le propane ?

Solution s C . H

276
1000-1500°
—-—————-—9. .
1) 2CH, | q2H2 +.3H, |
cat, t°
2) OH, + 2H, <22 ¢ H,
CSHB
1) CoHlg + Cl, ——a G H CL + HOL
2) CH4 + C1, --»- 0H301 + HC1
3) G&BCl + 2Na + 02H501 — csné + 2WaCl

dxercice 2. Par quels réactifs et dans quéiles conditions expérimentalcs obtient—

~on & partir du butane normal les nroduits suivants :

1)0}%-03_0}13 5 2) CO, + H,0 5 3) C+ HF ; 4) CHy = CHC1 - CH,~CH
CH FRR
3
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Solution :

craking ,
1) CH, CH, CH, CH, ——;& a{3~§m-cn3
CH.,
2

2)CH3CH CH, CHy + O, -J-“.anztco +H2<5

3)CH3CH GH20H3+F ——ap- AC + 10HF

N\

4) CH; CH, CH, CH; + Cl, = CHy CH~CH,~CH,
o1

5)CH3§3H-0H CIIB%}101+\,H3CH CHCH,
c1

Lxercice 3. Compléter et équilibrer lcs véactions suivantes en précisant les

conditions expérimentales :
CH; CH, CH; + O, —2- oxydation brutale
+ O2 —3» oOxydation catalytique

-!-Hl\TO3 ——ine

n¥

Solution : t_ .
Solution CH3CH20H3+502-..~,3LO + 4H,0

CH. cat, _ OH
3 CH, CH; + 0, —pm CHy CH-CH; 3 CH-C +CH3
O~OH

(= -+H0
O ~-CHy + Hp

. 420-475°
2CH3 CH,, CHy + 2Hr~r03 ———> CH, CH, CH, NO, + 2H,0

s 2 2
CHy = GH - CH,
1o,
CH, CH. CH. + C1 .l‘.l.?.;. CH, CH-CH. + HCL -
3 2 3 2 3 ]
c1

Bxercice 4. Quels produits obtient~on 4 partir du mélange CH, - CH -~ CHj €t

CH; CH, Cl par la méthode dc Wurtz et Fittig 7

Solution : CH,-CH-CH, + 2Na -+ CH, CH,Cl —3 CH.~CH-CH.—CH. + 2NaCl
B 3 3 3 2 37 2 73

Cl CI:I3
néthyl-2-butane
2 - g P - - '-l . 1
CH3 (IL‘H CH3 + 2Na i CH3 (‘,‘H C}{ (,H3 + 2NaCl

Cl CI., CH
3 3
dinéthyl~2,3~butane
?.C'H,5 CH2 Cl + 2Na 2> C'H3 C'H2 CH2 CH3 + 2NaCl

butanc
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Exercice 5, IL'oxydation catalytique d'un alcane a donné le mélange des compouds

aux fonctions oxygéndes suivants :

02H5OH et 011’3 CH - (!3 - CH CH o Quelle est la -formle développée de caot
1

alcane?

Solution : On sait que l'o:cydatidn catalytique des alcanes possédant un atome

tertiaire de carbone méne & un mélange de deux composés oxygénés : alcool
et cétone. Donec, 1'alcane en question doit renfermer un atome tertiaire
de carbone et le nombre d'atomes do carbone dans la molécule est égal a 7.

La formule de l'alcane en question est :

CH, -~ CH

5 5 = FH - CH, - CH:,' - éthyl-—B-}:aentane
OO 0-OH
OHy - CH, = GH - CH, - GH; + 0, S2is CH3-CH2-§‘7“CH2‘C}L3"E"‘
CH ,~CH,, CH,,~CHL;
OpMlsOH + CH,~CH, - G - GH, - CH

0]

Probléme 1. On fait réagir en lumiére diffuse du chlore sur 1l'isobutane. Quel

Sera le dérivé monochloré obtenu pré;erent:.ellement. Sachant que le ren-
dement est de 60 %, Quelle quantité d'isobutane doit—on utiliser pour

obtenir 5g de dérivé monochloré %

Solution : Le mécanisme de chloration d'un hydrocarbure saturé est radicalaire.

ClL
- nv !
Cv'H3 ('}’H-CH3+012 ._éACI%_?-CH.B-PHCl
CH3 CH3
[ J
CI'I - — ® -~ - C
3 <|362-113 CH3 + Cl® CH EH’, CH; + HC1
; o
- - - — Qle
CH g} CH; + ' CL g CH <’1 Ci; + :C1
CHy CH;

On obtient préferent:.ellement le chloro-2-méthyl~2-propane, car le radical
intermédiaire CH3 - C - CH3 est plus stable que celui CH3 CH CH2
(Stabilisation par encombrement stérique). |

On calcule la masse d'isocbutane nécessaire pour la préparation de 5g de
chloro-2-méthyl—2-propane si le rendement est de 100 %

= "8:;‘
isobutane !

M;'chlo:r‘o--2-‘méthyl---2--~};>:z‘opel.nc = 92,58
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58g d'isobutane =~ 92,5; de chloro-2-méthyl-2-~propane

X = 2822 _ .3 1
92,5

On calcule la masse d'isobutanc cn tcnant compte du rendement de
réaction

3,14g - 60 %

X - 100 %

x _ 33142100

= = = 5,25z d'isobutane
60

Probléme 2, Ia combustion compldte de 50 ml d'un mélange de propéne et d'éthane

a donné 120 de CO2 aux conditions normales., Quelle est la composition

centésimale du mélange en volume ? Quelle quantité de chaleur obtient-—
—on par la combustion de 22,4 1 dec cc mélange ?

Solution 35034 x = V de C3H8 et

y =V de C2H6

On aura donc : x + y = 50,

Ia combustion du mélange donne les produits suivants

C3H8 + 502 — 3002 + 4H2O

02H6 + 7/2 0, ----a»»zco2 + 3H,0
1V de CSHB donne 3V de CO2
X - - donne 35X de 002

IV de CH; donne 2V de CO,
¥y donne 2y
On aura : 3x + 2y = 120

3% + 2y = 120
X = 50 - y

3(50=y) + 2y = 120
150=3y + 2y - 120

y::BO
la composition centésimalc du mélange en volume sers la suivante :
- 100 i
% C.H = 20,100 40 %
378 50
2
450,100

% CH, = i ¢ 6O 5
50

- e 4.:4‘:_._..._4
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' On calcule la quantité de chaleur obtenue par combustion de 22,4 1

de ce mélange
M},G3H8 = 0,4 moles
nlm‘.c HG = 0,6 moles

On trouve dans le guide de c,h:x_mle([ 0_7, page 130, tableau 110)

1'enthalpie de combustion de 1'éthanc

. AH = =372,8 Kecal/mole
208,C,CoH, |

Ia combustion de 0,6 moles de Cyli, nous donne
q; = 372,8.0,6 = 223,7 Keal

Dans le méme tableau il n'existe pas de valeur de l'enthalpie de
combustion du propane, on peut donc la calculer d'aprés 1'équation

de la - réaction: de combustion : _

CgHy + 50, === 3C0, + 4H0

aH°

=4 4 H° + 3 AHC - AH° =
298, r 8 % 298,10 298,C0, 298, CxHg

= 4 (-57,8) + 3 (=94,05) —(~24;8) - 488,55 Kca1,
Ia combustion de 0,4 moles de C3II nous donne
o =488,55 . 0,4 = 195,42 Kecal _

Ia quantité de chaleur obtenue par combustion du mélange est

égale A . .
Q= q’1 + q.2 = 223,7 + ]9.534' = 419@-1. . Kcal

] 3
Dxercice 6. Par addition de H20 sur un alcéne on a obtenu C% - C - 2 C'H3
OH
Quel est 1l'alcdne utilisé et quelles sont les conditions expérimentales
de cette a.ddition ?

-

+8 "'8 HQSO ?H3
Solution : C'H:,}-bg CfHGa---CHB-a-Ho.....-..._..-.;oOH3.--(J--(31-12-031{3

H
..5‘ n\+3CH'5 ot H2304 ?H3 -
.. CH
Les deux alcénés : méthyl~2-butine-2 ct méthyl-2-buténe~1 peuvent
8tre utilisés poir la préparation du méthyl-2-butanol-2

Exercice T. On dispose d'un alcéne en Cge Sowwis & 1'ezonolyse puis & 1'hydro-

lyse, cet alcéne donne :
C - . 0
H3\C='O‘, H, - CH, ~ C¥

et H,O.
o 2%
/ 3 ~Nnm
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Trouver la formule développée plane de cet hydrocarbure.

CH, CH,CH
./
Solution : ’;c = CZ_ 2 + D, e

Hs i )
| . ]

' P
——p /C=O+CH.5CHz\ + H202,
CHz

donc, 1l'alcdne qui a été soumis & l'ozonolyse est : méthyl—Z-Penténe‘z’

m

Exercice 8. Quels sont les produits de la réaction du CH; - CH = CH, avec du
chlore & bassctempérature et & haute température ?

Solution : & bassetempérature on aura l'addition du chlore :

,f
+& & |

CH3—->-CH?CH + 01

> > ———g CI% - CE :/CH2 + Cl  amed~ qu

tC1: {

- |

— CH; - OH - CH, F -~ complexe ;;
| ,

L c1 |

& haute température on aura la subctitution d'aprés le mécanisme !

radicalaire
CH.5 -~ CH

.
. - y - = s0e
CH2 - CH = CHE + Cl? sy - ClL CII2 CH CH2 +01 e

[ ]
CH2+01°—E-> CH, - CH = CH, + HCL

™ . - .
LXercice 9, Compléter et équilibrer les réactions suivantes en précisant les

conditions expérimentales 3

275 Cc H
¢c=c” ZIB 4 O,  e——ed
CiLy + Cl, e
+ HCL ool
+ HBr peroggde
+ HZO —~
4+ HCLO e
+ Ko, + S
.
+ _CM1104 + HQD ——p
+ HeCOIL iy
C_H ¢ H o, H 0 ¢ H 2
Solution s 1) 25>C=C/ 25_‘.03 35-\0\/ \/C\/ 25
~ > - H
CH, H o Y g
+i, 0 02H
2 5
-naﬁse)s ~N . . .
/C = 0 + (JZH5 COH + 11202

CH



e

L-'.

w Tl b w oy

3)

4)

5)

6)

7)

Byercice 10,

iy

- 165
C_H C.H
23~g=2qa” €5, 0L, ——a ?‘2H5
CHB/ ~H C}L),-lc—CH-GgH5
|
c1 C1
s W 4 o, +8 J o 1,
o 2%l e R ot
H i
uhy CHy -G = CH, = O,
o
CH ’ '
5 o H . _ omH
Nc =07 %0 4pp BéToxyde 25~ o _ g G H,
- S e B
S B 3 H Br
€5 H,S0 s

c Z :
CH.}/ I OH
o5 -8 A ] i
C =¢ + HO~CL e~~~ CH_ - C = CH - 2H5
- ~ 275 I i
CH H OH C1
C.H h o i
25 C H ot
it . i 25+21&‘th +3HESO4'+ 2o N -0 o+
0
+ 2,00 ¢F + 2msSo, + K.SO + 3H,0
e 2 5 ~ 4 2 4_
OH
CH.,
i 2
C w Q= O O0H
2H5\ _CoH, CH; ' oI C T
c =¢C + ?J%04 + 4H20*-9' S OH OI
- B -
GH3 + 20, + 2KOH
H
\0:—.0:231‘1{-—0\/ 25\7 _I/L’QIIB
cﬁé” H H _~CH~CH__ _0
CH C—H
3
6.H
ZIS\.C - GH2 = B
Z =
gH.,. G=Q
2 \H

Cabl 2 ! _

: i i : : 35 4 ST ales
Par quels rdactifs et dans quelles conditions expérimentales

obtient~on les produits suivants & partir de

= C
- S
2

C.H

5

-+
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a) CH; - CHBr - 01;- C H, .
- / O‘ .
-
b)CH3-C\ ,+CH3 CH,, ﬁ-—an
OH 0
20 .
c) CHB-C\H+CI-13 CHZ—S-CLB
G
C}%‘-ﬁ-‘ +‘\\(CH3 néroxvad (I.J‘HB
Solution : a) C = + HBr LalZ¥iSy CH, —~(HBr - CH - CH
2.*r* .
G G
~
b) 2 C = C/ H-B + 21:[‘5104 + BH,)SO —— 2CH,3-COOH + 2. CH3>C=O+
H ¢ H = 4 ¢ H
275 275
. + 2 ‘
2Mnso4 + K2$O4 + 3H,0
R CH CH, Q- + H0
¥) ~c=c_ > 40, —  “Tc ;G<CH3 —
I
H 02H5 0-0 02H5
CH;
coH + -
— CH3 I CH/C_O+H202
275

0=

doit~on opérer ?

Solution : 1)CH = CH + H, —w&s CH, = Ci,

2 Pa
t
~ CF
2) CH, = CH, + H, r""""";"’xi,n?t CH, .' 1
ou bien %
Hi o

Bxercice 11. On veut transformer llacétyline en éthyléne puis en &thane. Comment

Ixercice 12, Quelle est la réaction simple qui permet de distinguer entre

- Cc=C-CHy ?
CH, et CHy - C I3

acétylure cuivreux

(rouge)

s
1]

acédtylure g 'argent
(blanc)

Avec @u CH, — Q = ¢ - CH.—pas de réaction,
>

3

2NH,C1 + 2NHL;

N A,__‘t-:_-_q )
CH + 2 [Ag(1m3)9_7 HOp —=- 86-C3C-4g  + awm, w0, + 2Hy

et e




- 167 =
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Exercice 13, Comment peut~on préparer a partir de :!.‘acétyl‘ene, le chlorure
de polyvinyle ? ‘
Solution 3 1) CH = CH + HCl —- CHy. = CHw= c1 .. .

a

i

2) n. CH, = (‘IH-—#; (~CH,, - ?H-..)n_«-:.\. _

| cl c1
| Exercice 14. Ecrire les équations de la réaction d'liydratation des alcynes
suivants ¢
HeC=C-H; H-C=2C~-R; R ~CZC=-R
| H,SO s
Solution 3 H - C=0C - H+ H0 ..?...i;.[cnz,—_?ﬁj__p.c}%..c<
HgS0, ~ om | H
) R edr C= 0w H + H,0 et R~C=CH2_7-)oR—‘('I}-CI%
OH _

1 . ™ . C = - R? - '
| _r [Rogmon-mJ-m- g
t{r - = - '
, R~C=C~R'+HO0 H,S0 4
’ HgSO,

[R-CH=¢ = R' /] —» R~CH,-C-R!
. CH 0

Exercice 15. Compléter et équilibrer les réactions suivantse en précisant les

conditions expérimentaies s

C}%\ _ /CH3
CH2=CH-CH=CH2+ H/C-—C\H —

3 oid
+HCl .a—?—r-‘j:-’-

& froid
Solution : 1) CH = CH - CH = CH, + 3/‘0:(} 3 e .

2 H H
diméthyl-1,2~cyclo=

hexéne—~4
2)CH2=GH‘-cHﬂH2+H01-—b- CH3—-CH=CH"0H201

I -~ CH = CH = GHZBr
3)CH2=CH..OH—_.CH2+BI'2-—-§~ CHZBr

Exercice 16. Comment peut—on préparer du polybutaditne & partir du méthane 7

Solution : On peut proposer deux voies 3

i L
% 1) 2CH, =~ CJH, + 3H,
;




0
H._ SO 4
CH, + H,0 24 cHy =
1
HgSO,

CH;CQH + H, Emin®ly. cHy CH, OF

2CH; CH, OH ——eiotom . GH, = CH = GH = CHp + 20,0 + 1, 4
2 cat i

2) CH, + Cl, =2 CH;CL + HC1
2CH,C1 + 2Na —3= C,H, + 2NaCl

C2H6 + c3_2 —pe 02H501 + HC1

. - 4 2NaCl
202H5Cl 4+ 2NG e C4H1O + a

C4H1O.?;".429;.. CH, = CH ~ CH = CHy*2H,
(3‘:1:*203

3+ Devoirs-a domicile

<__,“*.‘ﬁ_ﬁ.4¢-v_

Questions théoriques

L4/ 5 pages 42-65

g

Problémes et exercices & effectuer

[ 17 ; pages 225-230 , N° 842, 843, 853, 857, 863, 885, 886.




u

Plan du TD N° 30.

Hydrocarbures aromatiques

1. Questions théoriques. , ' . :

1.
2.
3.
4.

5.

PFPormule de ¥ékulé du benzéne.
Structure de la molécule du benzénc.
Sources des hydrocarbures aromatiques.
Hydrocarbures aromatiques mononucléaires (série homolytique du benzéne ).

a) Préparation du benzéne et des ses homologues :

b) Propriétés chimiques du benzéne et des ses homologues ¢
réactions d'additions, réactions de destruction, réactions de
substitution

c) Régles d'orientation des substitutions successives ou régles de
Holleman. ;

Hydrocarbures aromatiques polynucléaires. A

a) Hydrocarbures aromatiques polynucléaires non-condensés

b) Hydrocarbures aromatiques polynucléaires condensés

6. Aromaticité.

2. Problémes et exercices.

Exercice 1. Parmi les corps suivants, trouver ceux qui poss@@aﬂt le caractére

aromatique. En quoi consiste le caractére aromatique_?

g 2do
5>D @ O

1) Fe(C5H5)2 2)

Solution : IL'ensemble des propriétés principales : grande stabilité par rapport

aux autres hydrocarbufes non-saturés, tendance plus marquée aux rdéactions
de substitution qu'aux réactiohs d'addition, constitue le caractére aro-
matique dit aromaticité"‘L'aromatioi%é sé retrouve dans toute structure
cyclique, non-saturdé conjuglide, dans laquelle -la délocalisation des

électrons englobe toutes les l:l.a.:.sons du cycle, & condlt:l.on que le nombre

total des électrons délocalisés soit égal @ 4n + 2 (n =1, 2, 3.cce.).

1) Dans 1le Fe(C§H5)2 om a 1'anién cycldpentéaiényle

- n =1 :
H

le nombre des &lectrons délocalisés est de 6



o 17O =

le nombre des délcctrons délocalisés est égal a 4 ¢

2)

donc le corps n'est pas aromatique.

&) Ei::D ~ aromatique

ctrons ddélocalisdés

4) @ - aromatique

10 électrons délocalisés

5) U\ ,U ~ aromatique
(@]

e
6 électrons délocalisés

6) Ii “ -~ aromatique
\__

+

6 électrons délocalicdés . |

‘.
m |
7) . ~ non-aromatique |

8 électrons ddélocalisés

ixe o ® a3 ol
—Stredee 2, On veut faire réagir du chlorc sur du benzéne.

Quels produits peut—on obtenir suivant lesg conditions expérimen—

tales quton précisera 7

S -4 .
"EQH&&EEE‘ 1) En présence du cataliseur AlCIB? FeolB cee
+
AlCl; + Cl, —> Al o B, oF = |
= | '
A }_ }
+ 01" — = -~ N |
H o

compléexe -(;

H+ " [A]_Cl 7 = ez~ HCT + A]_C:LB

2) En Présence de la lumicre ol O hd%tb température 4

Cu
ha h Cl
+ 3012 Ml R »
Cl. oL

ClL




Bxercice 3. Quel rdle joue 1'acide . '-*uj.fﬁriquc dans la nitration du benzéne 7
Solution : La présence de H2004 concentre facilite la nitration & cause de
formation du cation I\TO2 : :

H SO, + HNO —3 K0 4+ HSO " + H.O

2 74 3 2 4 2
+
© + I\TO2 —p @ — + H
A oETS :
N02 N02 K

comp le:-:e—d

Bxercice 4. Ia réaction du clil‘ofé sur du toludne peut dommer les différents
produits suivant les condifions expérimentales. Donner les produits
possibles pouvant &tre obtenus en précisant pour chaque cas les con-—

ditions exp ér:.m.entales.

Solution : 1) En présence de la Jumiére la chloration nous donne la substitu-
tion en chainé latérale, on aura donc les produits suivants,obte-

nus par la substitution successive 3 §

CH, CH C1 CHCl; o3 cc1
+ 015 o : :-]
-HC 1 ~HC1 A....HC 1

2) ‘Bn présence des catalyseurs; tcls que : FeClg it AlCl; on aura la

substitution dans le noyau benzénique.

Ie groupement CH, est un ortho~orienteur

i 3 .-
Excrcice 5., Compléter et équilibrer les équations des réactions suivantes :

© +012 .._h?.’,,

A\

3 O
it

TP SO e e e e e o ~ .. TR - - e 3
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2CH Ol : @ c f ZH .
——
Br CH
O~ O
Solution : 1) @ 50 v | | C1 Cc1
e c1 c1

AlCLz : c1 ‘
2) + C1, —> + HC1 ‘
SO so H
3 3 +HO
b CD e, e QI

Alcl, CH,CH
+ CH,CH,C
4) @ F3CHCL —— 3 + HOL
+3H,C o #°
s ‘ ) NH
£ 5) . @ + 30, - 3. | + 3H,0
b . ) 3 c & - 22
: e A NH : )

. Wi CH
6) + 31{? —— 3
= ,P
CH=CH,, CH_Br - CH_Br
7) + Br, © T o
0

/, < 0
4 ~H 0 C
*05 C o 2" \
——————— —_— 0
8) OH R /
V_O.. o7 | cl
Pt 2 : QO -~ O
Ki¥nO ~Z0

CH, ~CHwp~—CH 4 oA .

T CH3

Domner ac fagon détaillée unc méthode de préparation & partir du

a) qt

xeircice 6.
=== ZACe 6

" hydrocarbure aromatique & chaine latérale. -

S 2 3
Yathése ge Friedel~Crafts exise la présence du catalyseur (AlC]S)

ALKCL + ALCL, —a At [azcr, 77
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+ _%° O i~ ~
. o+ AJ_'k\ —_— _ : ' ALk -
,E'Al e t; , o ‘:. . H Alk ..
' o ,complexc-cy

2 .. ,\.

H' + AlC‘_L " i3 HCL + 41C1y

b) du biphényle. Pyrolyse du benzeénc

+ H : :
2 Geﬂs 8007C,. .. * Hp :

‘ c) de l'acide benzoique.

' Jine le Tadical Alk

On introduit d'abord dans la moléculc du.- bensi:ion de la chaine
o

(Syntheoe de Friedel—Craftc*) Lnsuitcy PAT xy

. nzoIque
i1 lagérale on obtient toujours l'acide be

KinO o)
(CH ) CH. + 3n + 3 0 4

c{ + nCo,, + (;1+.'1 )H20
@ OH 4 c
d) du phénol :

+ 0,,400° OH

275

-c et on aura :
Cette oxydation peut se poursuivie €

- -

V50, 0490‘

s entre un alcyne et le
Exercice 7. Quelle réaction simple permet de letlngucr

benzéne,

Solution 3 + KMnO, - pas de décoloration 0
* o 5R - c/ + 5R' ¢Z 4+
5R - CH = CH -~ R! + 8KMnO4 + 12H2004 P OH \OH

+ 12H20 + 4}-_2304 + 8]!&:1304

e et e

éme substitu-
Exercice 8. De quels facteurs dépends 1l'orientation G¢'une déux1

tion électrophile ?

de la nature
Réponse : L'orientation d'une deuxitme substitution ne dépend pas

du nouveau substituant mais de celuil qui est déja en place. .

On comnait les substituants de deux groupes : ortho-orienteurs e

méta—orienteurs.
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Exercice 9. Parmi les:‘.,_molécules Suivantes quelles Sont celles qui par nitration
donnent préférentiellement un Adrivd néta

N2 C1 L _OH ~ 20 . 0 .
; . . C ' 7 C=
~—0

Solution :

Bxercice 10, Parmi 1les molécules suivantes duelles sont celles qui par chlo-

)

ration, domnent préférentiellement les dérivés ortho- et parae ?

NH
2 92 1 il 01K o H o #°
SESKSsEvseslen
? ’ 5 5 . R
Solution ¢ T : ’ d
T Ongt ot
3 H

Exercice 11. Comment prépare—t-on lec chléro-‘l..dj_nitro_3 5~benzéne & partir du
. 9=

benzéne ?

Solution : On nitre d'abord le benzéne.

Qoo = QY™ o

Ia nitration d'aprés deuxiéme étape conduit & wn. méta- dinitrodérivéy

car NO, est un méta-orienteur.
5 ;

N02 NOZ
+ I-INO3 —Tipe. + H20
o A

2

Ia chloration du méta-dinitrobenzéne conduit & chloro-~1-dinitro~3,5-

- benzéne

N02 Cl NO2

I\TO2 IT02

Exercice 12, Quels dérivés nitrés obticnt-on avee

“"‘""‘-—.—__
a) 1'ortho-xyléne

b) le méta~-xylene
c) le para,—-}qy'l‘ene

Solutien P
a) 2 + Iﬁ\703
A 5% Cr
:‘«"6 %

Il"Orientation de deux groupcuments CH; dans la position-ortho égalise

e ~ \ . . A .

brem::’comes d'h\ydrogenc.de.m.., le noyau benzénique, mais par encom-
T stérique les positions 4 et 5 sont les plus préférables donc

4laezi?%ion se produit préférenticllement dans La position

e D
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5 o
oH CH,
4 2
+ HNO; —>
3 jife ;!
o 3

nitro—-4-diméthyl—-1 2-benzéne

+ HNO ~eine @I Q H,0
OCHB*W’ e
CE
13 CH 1<ro2

Exercice 13, Quels sont les produits lors de la chloration du para-méthyl-

~phénol ?
OH
Solution :
S 8 Les substituants OH et CH.5 sont ortho-orienteurs,
| mais OH est l'orienteur plus fort, donc la charge
“8 négative la plus importante est dans les positions
2 et 6
0 CH3 OH
AlCl ~
< [B 3 Cl

\¥

Probléme 1. Quel est le pk_ du phénol si le pH d'une solution contenant 9,45/1

du phénol est de 5,5,

Solution : ITa dissociation du phénol :

Oy o O

Ie phénol se comporte comme acide faible PH = 5,5

H = -log /1 H+_7, done /1 H+_7 = 3,16.10“6 ion-g/1

Ia concentration du phénol est 3

[C OHJ S T 0,1 mole/1
94
=[C OJ[H ..7 [H+_7
a
L CH o7 [c 61{5011_7
~6,2
K, = (3,16.107°)° _ 15=10
0,1

pKa = ~log Ka = 10,
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Devoirs & domicile

Questions théoriques

/4.7 , vages T3 - 90.

Problémes et exercices & effectuer

/17 5 pages  234-235, K° 911, 915, 921,
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Plan du TD N° 31,

Révision

1. On révisc les questions théoriques les plus difficiles n'ayant pas été
: q ¥

agsimilées par les étudiants.

2. On :f:a.:.t loJ exerc:.ces sur les transi‘ormatlons chimigues en chimic

mindrale ct organlque. L

Exercicece, BEecrire les dquations des rdactions chimiques des chaines de trans-
formations suivantes. Indiquer les conditions des ces réagtions
chimigues.

> — K2Cr0 p

—» Ny /[ Or(0H), 7 —» Cr(0H); —> [Cr(“mj)ﬁ_] (OFIL-

T) Cr == CrCly —>- ¥CroO --)- K Cr,0q =2 Cr (so )3 Cr(OH)3 —_—

2) KMnO, —3 MO, —~>~ c1,

—> K [Te(oN)g 7 —» Fey [Fe(cm)g 7/ ,-

3) Hg —~ Hg(NO )?_ —~> Hgl, —> K2 [HgII‘J ~n> HgS —3H,S0, - NaHSO, —>-

———m FeClB —p 199012 —ve Fe((II\T)2 — K;lr [FC(CN)S ? —

4) Li-ijH->-Li[A1H4_7—a- H2—>-H01-»012-¢-0014.

5) A12(SO4)3 - A]_(oH) ~—> Na, [A1(on)g 7 —> AL(OH)5 —3= AL0x —3- Al —>-

~2 Al 403 CH4 CH = CH —= CH,CHCl — (—-CH -01101-)

6) CaCly =~ CO, = CO —>- O, =2 C fg —> CpHgCL ~>= CH.; ~CH,,~CH,,~CH ,~CH ,-LIL;

Mo as S AR

7) CHy CH,Cl ~3m CH; CH,OH —3» 0}150 ~3- CHz - \OH —> CHz;~CJ
g

—> CH;Cl ~>» CH, =% C—3- CO —p [Fe(CO).—,]

— CH4--;-
Olia

8) CHz~CH,~CH; —@. CH;~CH=CH, —~3» CH,C1~OH=CH, ~3- CH,,C1~CH,~CH,C1 —~> D —e
= CH;CH,~CH,Cl —> CH,,
9) Clfy = O = O —> Gy ~ OH = O, = Oy = O = —= O = {7 = =
~B~ CH; - ICH - ?{2

CIL_COO0 00CCH.
5 3
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Y (tr - p— T o 2 % L
10) Cald ~>- Ca(}2 - 021{2 — in2 = ?“1 ~— (= Cdfz - (ill'l = iy
DCH- !
LZ 5 OL2}I5
- 0, NH,,
1) Zn = H) —» CH, —- CH;ci-I—é-@--}'-@r e @ >

H=N—01 1

g
12) CH 7"

=y (O e (Y O > S, —> (Yo?°
5 ™ oH

0
_— @—0 = —> O HOH 3 C N, Cl
2 275
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