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MANIPULATION N°1 [Expériences illustrant les propriétés chimiques dealcools

. Introduction

La fonction alcool se présente sous la forme dpimmiR-OH. En nomenclature on lui donne le nom aedne
R suivit de la terminaisonol si la fonction est prioritaire sinon on le nommgelroxy.

Il en existe 3 classes :

_ Alcool primaire de formulR-CH2-OH

_ Alcool secondaire de formul® — CH OH —R”
R:
|

_ Alcool tertiaire de formuleR — COH —R”

Selon la classe de I'alcool la fonction hydroxyla pas exactement la méme réactivite.
On étudie pour cela la polarité de la fonction :

Substitutions

. . Reéactions
nucléophiles d'oxydo-réduction
R 8+ —
0% 5. H Propriétés acides
RS~ 7,
C ol (8+0")-
H "/ Lo .
7_ o Propriétés basiques et
Réactions R1' attaques nucléophiles
d'élimination

. Rupture de la liaison O-H : substitution de I'atomed’hydrogéne fonctionnel

1. Caractére acide des alcools
Les alcools ne manifestent aucune propriété atads I'eau. Dans ce solvant, l'ionisation de ladimaOH d'un
alcool comme le méthanol est extrémement faible :

_ ©
SO oo pKa=15 i i

. CHg—C—OH /cHg—'ili—D@ pKa=19
CH3—CHz—OH /o, cH,—0 pKa= 16 CHg CH;

Plusieurs méthodes sont mises en ceuvre pour déprajaantitativement les alcools.

La premiére consiste a déplacer I'équilibre deodisgion de I'alcool en utilisant une base plusefgue I'alcoolate :
NaH et NaNH sont des réactifs intéressants car les acidesigo@$ des bases sont gazeux et donc facilement
éliminés du milieu réactionnel.

Protocolel
Dans un tube a essai surmonté d’'un tube a boatgsmant une solution tres diluée de sulfate dee{CuSQ)
bleue claire introduire 3mL d’éthanol absolu et poate de spatule d’amidure de sodium. L'ammodiégagé

(NH3z) forme un complexe bleu intense avec le cuivie I(Iblcoolate formé dans le tubesita la phénophtaléine
(solution basique).

NaNH,(s) + GHsOH = C,HsO,Na" + NHs(g)



4 NHz + CU™" > [Cu(NH3),]*"

Sulfate de cuivre

Methanol + amidure
de sodium

Les alcools sont faiblement acides : leur base guidje est déstabilisée par I'effet inductif donreur
groupement méthyle adjacent

Protocole?

Sur une feuille de papier filtre en utilisant uriege et un couteau sec, découper un petit morceaodium
solide, I'essuyer pour enlever les traces d’hudepdraffine (son conservateur). Introduire le saodilans un tube a
essai contenant de I'éthanol absolu. Boucherde.tRecueillir le dihydrogene formé sur cuve aeide
caractériser (petite allumette). L’alcool, peu d@ant, donne un alcoolate sous forme de pairend’io

C,HsOH + Na(s) 2 C,HsO,Na" + ¥ Hy(Q)

'
- Hafa)

/J M — | _cuveacau

Na(s) —-=
Ethanol —3—
absolu U/
Couple H./H™ NHs/NH,"
PKa 35 38

Un moyen tres simple et tres efficace pour dépeattes alcools consiste a déplacer I'équilibretdisant comme
réaction couplante, la réduction de l'ioh p&r un métal alcalin.

ATTENTION MANIP DANGEREUSE NE PAS PRENDRE 1KG DE SODIUM !t (Il faut mettre tout le
matériel dans I'éthanol (voire isopropanol si laqtité de sodium solide est trop importante, \@rifa présence
d’extincteur). Ne pas non plus allumer le dihydmgéirectement a la sortie du tube pour entenddét@anation
caractéristique a cause de des vapeurs d'alcbed, #ront retenues dans I'eau de la cuve.



oNa +HY —— = 2NaT + Hy

Avec les alcools primaires, les plus faciles a déprer, on utilise le sodium :

E° (Na'/Na)=-2,7 V. Avec les alcools tertiaires comme le teui@@mol qui sont moins réactifs on utilise le
potassium.

Propriétés basiques

L'atome d'oxygene des alcools manifeste des ptégrigasiques. Les alcools peuvent étre protonpsésence d'un
acide fort comme l'acide sulfurique.

Alcool CH,OH CH,CH,OH (CH,;),COH
PKa -2,2 -2,4 -3,8

Ces réactions sont surtout importantes lorsqu'plésédent le départ d'eau en tant que nucléofuge.

2. Caractére nucléophile des alcools

Estérification avec I'alcool amylique et un chlorue d’acide

On fait réagir le chlorure d’acide a froid suid@ol isoamylique et on obtient la réaction suieant

8]
/
CHz—c/ + (CHs)- CH-CH;- CHy- OH ——=  CHs — ﬁ - 0 - CH: - CH; Cl'H - CHs
- = HCI 0 CHg
Chlorure d'acyle alcool isoamylique

éthanoate d'isoamyle ou éthanoate de 3-méthylbutyle

Thermomeétre

FeCl3

Sortie de 'eau Refroidissement

Acidification HCI

Réfrigérant ; ;

1 mL de NaOH
q¢q gouttes d’ester

Entrée de l'eau

—— 1 mL de chlorure \__/
d’hydroxylammonium

H3NO.HCI

L

Colonne de Vigreux

Sortie de I'acétate disoamyle

IV tetetet

La coloration violette caractérise la présence dun ester

~
e Ballon contenant le mélange réactionnel

\ Chauffe-ballon

L’ester obtenu par distillation (142°C) a un goatactéristique deananeet peut étre caractérisé paide

La réaction est assez lente, équilibrée et athermique. Les alcools primaires et secondaires réagissent

assez bien : respectivement 67 % et 60% de rendement. Les alcools tertiaires donnent un rendement
voisin de 5%.



Estérification avec I'éthanol et un acide carboxytjue

0] O
/ H2S04 //
H—C + HO—Et —=———= H—¢C + H,0
OH O—Et
acide méthancique ethanol meéthancate d’éthyle

On distille également I'ester a T=54°C on obtitnfrmate d’éthyle (ou méthanoate d’éthyle) qunagolt
caractéristique déhum en ajoutant 20mL d’acide formique (ou méthanoig8ejnL d’éthanol et 1mL d’acide
sulfurique.

Ppe Vae 1.2 *”D

La quantité d’acide est : n,= Mae — M= 0153{I'|n0

ﬂv{a{' 'l-fﬂ'{'
) ok
La quantité d’alcool est : ny= M _ P Vﬂf 0.} 9 30 E =0. 515moi

Ma M a
Tableau d avancement
Equation Acide + alcool =  Ester + H,0q
Etat initial 0.530mol 0.515mol 0 0
Etat interm. 0.530-x 0515-x X X
Etat final 0,530 — x¢ 0.515—xs Xf Xf

Rendement de la réaction.
Tei le réactif limitant est I’alcool.
La masse d’ester attendue est celle qui correspond a une la transformation totale,
c’est a dire ic1 a la disparition totale de 1’alcool.
Masse d’ester attendue : Mg ™ = N "Mectr = X Mecter
nleﬂerat?endue = 0515%74 hneg“ramndue 38111gj
d’ol le rendement qui serait le taux d’avancement maximal il n'y avait pas de
perte lors de la manipulation :

O

e L +100- 2188 1100 8374

Flester

On obtient un rendement @&8% ce qui est un bon rendement pour une estérificaiidalysée. Pour tester sa pureté
prend l'indice de réfraction de l'ester :

Newn = 1.3587

M = 1.3590
Il'y a un bon ratio de pureté. On remarque quergerature d’ébullition de I'ester est beaucoup plasse que ses
réactifs. Cela est d0 a jie stabilisantes dans les réactifs de départ.

On peut également faire d’autres réactions notammerdes polyestérifications
Pour obtenir de la résine thermodurcissable glyjptarésine glycérophtalique peintures) il suffit de porter a
250°C un mélange de 2g de glycérol et 3g d’anhydpiatalique.

0
; )

i HO<"™ ™ I/_’.‘:jx

CHy-OH T x =y
| + p ~ \\D 0-CH2- CfH CHZ-0 .y
CH-OH . Y E o OH o |
I C I / / o

CHy-CH ” o 9=¢ LWU=0



. Rupture de la liaison C-O : substitution du groupenent OH : caractéere électrophile du C fonctionnel

Pour observer ce caractéere on utilise le testudbas pour les 3 isoméres du butanol :

OH OH
e O H )\/ /%\
I1I

I 11

Une solution de chlorure de zinc et d'acide chlorhydrique (réactif de Lucas), réagit sur les alcools avec formation d'un dérivé
chloré (halogénure d’alkyle) insoluble dans I'eau d'ou apparition d'opalescence dépendant de la réactivité du groupement OH.
La réaction sur un alcool secondaire est :

Méthode

Observation
essentielle

Difficultés

Sécurité

Remarques

Y
OH+HCl @ ———m Cl+HoO

Préparation du réactif de Lucas:
Dissoudre 14g de ZnCl, dans 10mL de HCI conc. a 37 % en refroidissant.

Dans un tube a essai, introduire successivement: 1ml d'alcool primaire, secondaire, tertiaire et ajouter a
chacun d'eux 10 ml de réactif de Lucas. Boucher et agiter énergiguement pendant 30 secondes a 1 minute.

- pour les alcools tertiaires, la réaction est rapide et se traduit par I'apparition immédiate d'une opalescence;
- pour les alcools secondaires, la méme réaction ne se produit qu'aprés 10 minutes environ;
- pour les alcools primaires, elle est nulle ou tres lente.

L'alcool tertiaire a tendance a cristalliser.
Gants et lunettes de protection. Récupération des solvants dans les récipients prévus.

La réaction ne peut étre appliquée:

- aux alcools insolubles dans I'eau (longue chaine carbonée);

- a certains alcools primaires trés réactifs qui donnent une réaction faussement positive (ex: alcool
allylique).

Réactions de préparation

HO-NH;* + OH > NH»OH + HO
NH,-OH + R-COZ + 2 OH-> RCONHO + Z + 2 HO
3 RCONHOH + F& > 3H + (RCONHO)s-Fe

. Déshydratation de I'éthanol

1. En phase gazeuse catalyse hétérogéene

Ethanol Risistance dlectrique
| Fo P aaaunas:— S

| i -—l,...__r._,_'l..-'

|: Ethyléne !

AiY3 =
CHy—CHOH ——— CH;=CHy + Hy0

chauffage Ethanal

Chauffe-
ballon

" Solution 5
aquense
de dibrome

Doc. 21. Le montage expérimental pour la
déshydratation d*un alcool.



On réalise le montage donné pour observer la déatagbn d’un alcool.

NB : Il faut faire attention avec le dibrome c’est umgmsant toxique donc il faut en utiliser le moinsgble. Et ne
pas oublier de faire ulmoinpour I'expérience.

On notera que la déshydratationiestamoléculaire pour vérifier la présence de dégagement de I'étigylé
gazeux on met du dibrome dans la fiole de gards airun alcene est bien préséaiau de brome se décolore.

Il se forme un intermediaire ponte appele bromonium.

H~ H N 5 Br o
+ Br=—Br —=—= HH'W@“{'HH + Br
r=t
H H AL
‘Br ~ uh Br
HH'%*&“Q'HH + :Br —_— oy

AN % - B H

Ainsi a la fin de la réaction 1 molécule de Brdisparue donc plus il y a d’alcenes, plus leafite disparait et la
couleur jaune de la solution égalemeéhy. a rupture de la double liaison. Il s'agit dumans addition

2. En phase liquide catalyse homogéene

Pour cela on cherche a observer la déshydratatimnadcool tertiaire en milieu acide. Comme prégadeent on
observera la présence d’'un alcénelpaest a I'eau de BromePrenons I'exemple du 2-méthylpropan-2-ol :

En milieu acide l'alcool est protoné,

CHy CHy

_—

HSC—rlz—CH3 + HY === Ht—C—CH,
OH OHq

La déshydratation conduit a la formation d'un cartbocation. Cette &tape monotnoléculare est I'Stape cinétiquement determninante de la transformation,

CHy CHy
HC—C—CHy _— HiC—CCHy  + HgO
OH,™

La réaction s'accompagne de la formation d'une petite quantité de compozés ethyléniques car le carbocation formé peut ausst évoluer par elimination E1.

ot "
|-|3c—t|3—0|-|3 ————  HiC—C—CHy; + H

CHy CHa

. Oxydation des alcools

1. Par le permanganate de potassium (KMng) en présence de Hconcentré

Demi équations redox :

R—C—H +2H*(aq) +2e- = R—CH,—0OH (aq)
I
0

MnO; (aq) + 8H* (aq) + 5 = Mn?* (ag) + 4 H,0 (D



L’équation bilan donne :

5R—CH,—OH + 2Mn0; + 6 H* %5 R—C—H +2Mn?* +8 H,0
I
0

Si 'oxydant (MnQ)) est en exces pour les alcools primaires

Demi équations redox : )
R—C —OH (ag) + 4 H* (aq) + 4 e = R—CH,—OH (aq) + H,0 ()

I
0
MnO; (aq) + 8 H* (aq) + 5™ = Mn?* (aq) +4 H,0 (D
L’équation bilan donne :

5R—CH>—0H + 4 MnO; + 6H* % 5 R-"ﬁ —0OH +4Mn?* +8 H,0
0

Ainsi on ne s’arréte pas a I'aldéhyde mais on egjta I'acide carboxylique. En effet il se passexd€actions
successives :

R—CH,—OH (ag) = R—C—H (aq) + 2 H* (ag) + 2 e
I

0
R—C—H(@g) +H,0() = R_(Ii —0OH(ag) +2H*(ag) + 2 e”
]

0 0

Réaction avec (Mng) pour les alcools secondaires

Demi équations redox :
R—C—R'(ag) +2H*(aq) + 2e"=R—CH—R'(aqg)
I I

(0 OH

MnO; (aq) + 8H* (aq) + 5 = Mn?* (ag) + 4 H,0 (D
L’équation bilan donne
5 R—CH—R' + 2Mn0; +6H* %5 R—C—R' +2Mn? +8 H,0
| Il
OH 0

Réaction avec (Mng) pour les alcoals tertiaires

Il N’y a pas de réaction d’oxydation ménagée avee Ipermanganate sur les alcools tertiaire®n obtient
plutdt le produit de déshydratation.

2. Par le dioxygéne de I'air (Q) catalysée par le cuivre

On réalise le montage suivant:deshydrogenation du methanol



Ethanol Résistance électrique

éthanal |
+ eau

Cuivre solide

__ Ethanol

Chauffe-
ballon

' Solution EF ”
de 2,4-DNPH

L'oxydation de I'éthanol avec le cuivre comme ga&lir conduit & I'éthanal.

0
[C] i

HC—CH—OH  + 1120, ———= HC—C + K,
H

Pour observer la fonction carbonyle formé on wiles2,4 DNPH :

La 2,4-dinitrophénylhydrazine (ou 2,4-DNPH) est utilisée comme test caractéristique des gttEshet des cétones.
Elle est synthétisée par substitution nucléophibenatique de I'hydrazine sur le 1-chloro (ou 1-bodi24-
dinitrobenzene.

-0 +H:N—NH —Q—NOZ %/EN—NH—Q—NO,# H.0
NO, NO;

Hydrazine Hydrazone

La préparation d’une solution de réactif peut ébsenue ainsi : on dilue doucement 3 g de DNPH dansl de
H.SO, & 98 %, 20 ml d’eau et 70 ml d’éthanol. 1l fauéywir de refroidir pour éviter tout échauffement.

On mélange le composé organique a tester avecajé-RNPH. Si un précipité jaune-orangézdé-
dinitrophénylhydrazone apparait, le test est positif et le composé organest soit un aldéhyde, soit une cétone.

Pour observer cette réaction on peut aussi faixpérience de la lampe sans flamme :

“_L—-Agitateur En vErre

[~ Spirale de cuivre portée au rouge

Ethanol

Fiole de garde

24-DMPH

10



Expérience : Placer un volume V = 15mL d'éthanol dans une fiole a vide. Placer le tout sur une plaque
chauffante. Amener la sortie de la fiole a un flacon laveur relié a une trompe a vide. On place une
solution de 2,4-DNPH dans un tube placé dans le flacon laveur.

Lorsque des vapeurs d'éthanol apparaissent, suspendre le tortillon de cuivre incandescent dans les
vapeurs d'alcool : le fil reste incandescent. Faire alors le vide et observer le flacon laveur.

En phase gazeuse et en présence de cuivre (catalyseur), le dioxygéne oxyde, suivant une réaction tres
exothermique, un alcool primaire en aldéhyde et acide carboxylique (et un alcool secondaire en cétone).

La solution de 2,4-DNPH donne un précipité jaune orangé de 2,4-dinitrophénylhydrazone : le condensat
contient donc un composé carbonylé (en |I'occurrence de I'éthanal).
Les demi réactions redox sont : C;HsOH + H,0 € CH;CHO + H" + e

3 0, +2H + 2¢ €= H,0

Soit : 2 C;HsOH + £ O, + H,O & 2 CHsCHO

3. Oxydation vive

On réalise la réaction d'oxydation de I'éthanol absolu. Pour cela on verse dans une coupelle quelques mL
de solution alcoolique, on place au-dessus un entonnoir en verre servant da récupérer les vapeurs issus
de la réaction. On place ensuite une fiole de garde, avec de |'eau de chaux, servant a caractériser le
gaz formé, le tout relié au vide. Le montage figure ci-dessous.

Les réactions mises en jeu sont les suivantes :
C:HsOH +3 O, = 2 CO, + 3 H,O
CO; + CG(OH)z = CaCOs3 + H,0

On voit donc que dans la fiole de garde I'eau de chaux se trouble : il y a formation de carbonate de
calcium.

entomnoir

— vide
éthanol (—/
élévat
élévateur U// cou de chaux

fiole de garde

11



. Conclusion

Si certaines réactions sont caractéristiques d'un groupement fonctionnel, elles ne lui sont pas
spécifiques, d'autres fonctions organiques peuvent donner les mémes caractéristiques analytiques. Il
est donc indispensable de réaliser un test complémentaire.

Les différentes classes d'alcool ne donnent pas forcément des résultats parfaitement
identiques, ces différences sont exploitées pour affiner les tests.

Une des utilisations des propriétés chimiques des alcools est |'alcootest. Dans |'embout des
alcootests, se trouve des cristaux de dichromate de potassium, de couleur jaune. En cas d'insufflation
de vapeurs d'éthanol, il y a formation d'acide acétique et d'ions chromiques : les cristaux deviennent
plus ou moins verts. L'équation chimique est :

3 CoHsOH + 2 CrO;* + 16H" & 3 CH3COOH + 4 Cr® + 11 H,0
La couleur verte provient des ions Cr*".

Outre sa consommation dans les boissons alcoolisés (quelques 11L d'éthanol pur par habitant et
par an en France), |I'éthanol sert de carburant mélangé a |'essence : il s'agit du bioéthanol.

Le bioéthanol est un biocarburant destiné aux moteurs a essence. Les végétaux contenant du
saccharose (betterave, canne a sucre..) ou de I'amidon (blé, mais..) peuvent &tre transformés pour
donner du bioéthanol, obtenu par fermentation du sucre extrait de la plante sucriére ou par distillation
de I'amidon du froment ou du mais. Il peut €tre mélangé a I'essence en des proportions allant de 5 a 85
%. Au-deld de 20 % des adaptations aux moteurs de voitures sont nécessaires. Par rapport a la filiere
"huile" permettant de produire de I'huile végétale brute et du biodiesel, la filiere "sucre" est de loin la
plus développée dans le monde, principalement au Brésil, ol le bioéthanol de canne a sucre couvre 22 %
des besoins nationaux en carburant.

12



MANIPULATION N°2 |[Expériences sur la spectrophotométrie et ses appditiong

. Introduction

La spectrophotométrie est une technique relativement récente qui doit son essor aux progres de la mécanique
quantique. Elle permet, entre autres, d'identifier une substance chimique et de déterminer la concentration d'un
soluté dans une solution. par l'interaction des électrons des molécules du soluté (appelé chromophore) avec la
lumieére.

La manipulation suivante a pour but de faire comprendre différents spectres d'absorption et les régles s'y
rapportant. On déterminera en outre la concentration en cuivre d'une solution inconnue.

La physique quantique a montré que les électrons d'un atome occupent des niveaux énergétiques non pas
continus, mais discrets, dont la différence correspond a un quantum précis d'énergie :

AE =E, - E,; = hv avec h = cste de Planck = 6.6262 * 10-34 Js

Tout apport d'énergie est susceptible d'étre absorbé par un des électrons de I'atome et de lui permettre de sauter a
un niveau énergétique plus élevé (orbitale d'énergie plus élevée). Dans cette opération. I'électron n'absorbe que la
quantité juste nécessaire (quantum) pour passer a son nouvel état, dit excité. On parle alors du phénoméne
d'absorption.

L'électron ne reste que trés peu de temps dans son état excité, et redescend a un niveau énergétique inférieur en
réémettant les quanta déterminés. On parle alors du phénomeéne d'émission.

n=4
n n=3
ry n=2
h f\J\h{:’
' ¥y ¥ n=1
absorption emission

Si la lumiére qui frappe l'atome est une lumiére polychromatique couvrant de nombreuses longueurs d'onde (c'est

le cas de h lumiére blanche wvisible qui couvre le "petit" domaine de longueur d'onde allant de ~340 nm

(ultraviolet) a ~760 nm (infrarouge)). on peut établir le spectre d'absorption dune substance : en effet. toute
substance absorbe dans des longueurs d'onde bien précises, et le spectre obtenu, loin d'étre continu comme pour
la lumiére blanche. comporte des bandes noires caractéristiques, signes d'une transition électronique particuliére.

Lorsqu'un faisceau de lumiére blanche d'intensité I, traverse une solution d'un chromophore, ce dernier absorbe

plus que d'autres certaines longueurs d'onde (la solution apparait colorée) et restitue une intensité I du faisceaun

initial; le domaine de longueurs d'onde absorbées préférentiellement s'appelle la couleur complémentaire.

13
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Lorsqu'un faisceau de lumiére blanche d'intensité I, traverse une solution d'un chromophore. ce dernier absorbe

plus que d'autres certaines longueurs d'onde (la solution apparait colorée) et restitue une intensité I du faisceaun
initial: le domaine de longueurs d'onde absorbées préférentiellement s'appelle la couleur complémentaire.

element |
h:v1 fente
lo I
* — —_—
source e
polychromatique . ) n
. - dispersif .
échantillon détecteur

Par exemple, une solution qui nous apparait bleue sous-entend qu'elle absorbe principalement dans le jaune (2
~614 nm).

On définit I'absorbance A d'une solution comme :
A=logI,/1
On parle aussi de transmission T = I'T,. et done. A =log [,/ I=-log T

Loi de Lambert-Beer

Pour une longueur d'onde 7 donnée,

Ay =gy %l *%¢ ol g, = coefficient d'extinction du chromophore (£= A
A A . p

1 = longueur de I'échantillon en cm

¢ = concentration molaire de la solution

Remarques :

- La loi de Lambert-Beer est additive (mais pas la transmittance) : si la solution contient différentes substances qui
absorbent dans une longueur d'onde donnée, 'absorbance totale pour cette longueur d'onde est la somme des
absorbances de chaque substance.

- La loi de Lambert-Beer a des limites. A = f{c) n'est linéaire que dans un intervalle de concentrations réduit :
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En effet, e=¢, * n/(n+2)? avec n=f(c).

Donc € varie avec la concentration; en pratique. n. et donc €. est constant s1 les concentrations ne dépassent pas
10-2 M.

. Spectres d’'absorption

1.Exemple de spectres : détermination du pKa du BBT

Le bleu de bromothymol est un composé organiquexjate sous deux formes :
« sa forme acide HIn est jaune en milieu aqueux
* sa base conjuguée lest bleue en milieu aqueux
Hin + H,O = KO +In”

Le couple HIn/ In est caractérisé par sa constante d’équilitareﬂ%lr%

On déterminera dans une solution aqueuse de pH coanla valeur du rapport[{%;]]— ; Ce rapport sera mesure
par spectrophotométrie d’absorption, on en déduirde pKa.

| — PRINCIPE DE LA DETERMINATION DU RAPPORT J—]—[Ilirlln]

La détermination du rapport se fait a partir ddswas des absorbances des trois solutions suiygaas une longueur
d’onde donnée.

Solution 1 Solution 2 Solution 3
BBT a pH connu (7,2) BBTapH=1 BBT apH = 14
Solution verte solution jaune solution verte

Les deux formes colorées présentes|le
sont a des concentrations molaireg [In_]<<[H|n] [Hin] <_< [_In__]
du méme ordre de grandeur. Forme majoritaire : HIn Forme majoritaire In
[HIn] 1 +[In7],=C [HIn] ,=C [INT]3=C

Absorbance A Absorbance A Absorbance A

Il —PROTOCOLE OPERATOIRE.

La solution mére de bleu de bromothymol est & Ig.L

La solution tampon de pH = 7,2 est obtenue en mékam 50 mL d'une solution d'hydrogénophosphatodiim
(2Na + HPG,) & 4x10' mol.L™* avec 50 mL d'une solution d'acide chlorhydriqxa0* mol.L™. On a alors pH =
pKa du couple HPC; / HPG; .

On prépare 100 mL de chacune des solutions.

Solution § | Dans une fiole jaugée de 100 mL rincée avec leemiampon KPQ, / HPC,, introduire 5
mL de la solution mere de BBT. Compléter avec latgm tampon, homogénéiser. On
obtient une solution verte, 8ont le pH est de 7,2.

Solution S |Dans une fiole jaugée de 100 mL rincée avec deléathlorhydrique & 0,1 moll,
introduire 5 mL de la solution mere de BBT. Comgié&vec la solution d'acide
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chlorhydrique et homogéneéiser. On obtient la solujaune $dont le pH= 1.

Solution & |Dans une fiole jaugée de 100 mL rincée avec ungisnlde soude & 1 mol’i.introduire
5 mL de la solution mére de BBT. Compléter avetadmude et homogénéiser. On obtient
la solution bleue dont le pH 14.

Pour chacune des trois solutions, on trace le spdtbsorptiol = f (A) a I'aide du spectrophotometre. On superpos

les trois spectres: les résultats obtenus se tnbswe la page suivante.

Remarquele blanc réactif est fait en prenant pouwtesolution tampon pH =7,2 ; en prenant poyi'&cide
chlorhydrique

0,1 mol.L"; en prenant poursSla soude 1 mol &
11l —EXPLOITATION DES GRAPHES OBTENUS POUR LE CALCUL DU P K, DUBBT

Nous choisirons deux longueurs d'oidetA’ de part et d'autre du point | et nous appliquetarioi de Lambert-Beer ¢
chacune des trois solutions.
* PourA: A1 = €uin | [Hln]1 + En- | [|n_]1 Ao = Euin | [HIn]2 Az =€n. | [In']3

dlot Ay =22 [Hin]y +22 [in1;

Alz%[Hln]l+% (C - [HIn]1)

Av= [Hinl; (£2 -29) + g dou [F0L =2;:

e PourA: Ay =¢gyn ! [HIn]y +gp- 1 [IN]; A’z =gy | [HIN] As=¢gp. | [In]3
A -._/VZ A'3 -
—c + —
d'ouA'; = C [HIn]1 o [In7]1

Ay =2 (C-Inly) + 22 [in],

A
C
[IN]s - AL-A% A —Ag
[HIn]s  Az3-A A-As

[|n_]1 — A']_ - A’z

A']_ = [|n-]1 ( C A'3 ~ A'2

Al2 + 1 [P
-—== A, d
c ) *A2z dou

donc

_ [In7] _ [In] _ A1-Ay A-As
Or pH; = pKa + | L d = pHy - | L d =pHy - lg (=1—2 x=2
rpH = pKa + lg (HIn, onc pK = pH, - g (HIn, onc|pKa =pH; - Ig (A'3—A'2 xAl—Aa)

A’z

/N
/1
/1]

-
o

\\
]

Absorbance
(=}
o:]

b
]

N

\ / A'q Solution ¢
/ =

0.4

§<_/J/ Splution &

o.0 | A

/c,

Solution % 16
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Application numérique de la formule trouvée ci-disss

35- 065 4,7—1,6) —72_04=68
101-0,65  41-16

Le pKa du bleu de bromothymol est bien de 6,8.

pKa=pH - IOQ(

2.Etablissement de la loi de Beer-Lambert

La loi de Beer Lambert a été établit a partir @@chelle de teintes étalon en mesurant leur adsogtrelative
suivi du tracé du graphe de celles-ci en fonctieredirs concentrations en especes colorées. Daaswanipulation, le
but est le méme avec des échantillons de permatggdegotassium a des concentrations faibles.

On fait tout d’abord le spectre d’'une solutionegssoncentrée de KMngon obtient le graphe suivant :

A

1,25
1,00+

0,754

0,254
A
0 .

400 500 600 700
On remarque une absorption maximale & 540nm. @ndi@nc nos mesures a cette longueur d'onde cstra’e
cette valeur que l'incertitude de mesure d’absorbagst la plus faible...

On cherche donc a l'aide d’'un spectrophotometdereé a 540nm les différentes absorbances en doroiis
concentrations suivantes on prend le point 0 aedtedu distillée donc comme la solution n’est palorée A=0:

[MnO4-] (mmol.L-1) 0 0,1 0,2 0,4 0,6 0,8
A 0 0,18 0,38 0,76 1,14 1,48

On obtiens le grpahique suivant en tracant A=f(C)

Loi de Beer Lambert
1,6
1,4 A=1,8727C
R? = 0,9995
1,2
1 i
* A=f(C)
< 0,8 1 o
— Linéaire (A=f(C))
0,6 -
0,4 -
0,2 -
0 T T T T
0 0,2 0,4 0,6 0,8 1
C (mmol.L-1)
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On obtient ainsi une jolie droite dont nous avétablit la fonction de régression linéaire corresfante, nous
trouvons :
A=k.C avec k=1.8727
En changeant I'épaisseur de la cuve (ici on Idiplid par 2) et en recommencant la méme expériendeouve
une droite d’équation :
A=2k.C avec k=1.8727
On en déduit facilement que A dépend de I'épaisgdelia cuve et d’'une autre constante appabééficient

d’absorption molaire € qui dépend de la nature des especes dissoutedeelotgueur d’'onde utilisée.

Ainsi : A=¢l.C

C est la concentration de I'espéce dissoute’@baisseur de la cuve en cm. Le coefficient d’apson molaire
s’exprime en L.mot.cm™. Ici & =1.8727 L.mof'.cm™* car I'épaisseur de la cuve est de 1cm.

. Applications
1.Dosages

...DOSAGE DU CUIVRE Il PAR L’'EDTA OU DE L'EDTA PAR UN E SOLUTION DE SULFATE DE
CUIVRE...

Le dosage complexométrique peut étre suivi par spectrophotométrie
Il ne s'agit pas d'un dosage avec gamme d'étalonnage, mais d'une méthode destructrice.
Dosage spectrophotométrique de I'EDTA par des ions cu”

La solution de sulfate de cuivre (Il) esta 0,1 mol L’
La solution d'EDTA est a environ 0,05 mol. L

A pH = 10 (tampon ammoniacal), I'ion Cu’* est d'abord complexe en [Cu(NH3)4] * bleu foncé de constante de
formation K; = 1,6 x 10" puis en [CuY] de constante K; = 6,3 x 10" lorsqu'on
ajoute 'EDTA selon la réaction mole a mole

[Cu(NH5), > + Y* > [CuY]” + 4NH;

Les mesures d'absorbance sont faites a 745 nm. A cette longueur d'onde le complexe [C3u(NH3).4]2+
n'absorbe pas, alors que [CuY]z' bleu turquoise, présente un maximum d'absorption a 725 nm.

Mode opératoire
- Préparer 7 fioles jaugées de 50 mL numérotées de 0 a 6
- Dans chaque fiole, introduire 10 mL de solution de sulfate de cuivre (llI) et 5 mL de solution tampon ammoniacal
pH=10
- Verser le volume de solution d'EDTA a doser selon les indications du tableau
- Compléter a 50 mL avec de |'eau déminéralisée
- Remplir les cuves. Respecter les précautions usuelles
- Faire les mesures d'absorbance a 745 nm. Le zéro est réglé sur une cuve témoin d'eau déminéralisée

On obtient les résultats suivants :

solution n® 0 1 2 3 4 5 5]

V Cu”’ 10 10 10 10 10 10 10
en mL

V tampon 5 5 5 5 3] 5 5
ammoniacal

VEDTA 0 5 10 15 20 25 30
en mL

Abfrbanﬂe 0392 | 0,485 | 0588 | 0683 | 0,809 | 0.889 | 0,886
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On peut donc tracer la courbe de dosage suivant :

V=)

09 = e
05 -

07 -
05 -
< 05 - * V=fA)
043
03 A
02 -
0,1 -

I:I T T T T T
o a 10 15 20 238 30 35

V {mL})

On obtient un maximum d’absorbance a 23,8 mL d’B2€ maximum correspond & la concentration maxirm
en complexe d’'EDTA-Cuivre(ll) régit par la réactida dosage énoncé plus haut. Ceci s’explique empeorka loi de
Beer-Lambert voire introduction.

A I'équivalence on peut écrire :
n(Cu®") = n(EDTA)
n(CU/") = C(EDTA)xVéq
C(EDTA) = n(Cd") / Véq
C(EDTA) = [Cu2+].\ew2d VEQ
C(EDTA)= 0.1*10.10% 23.8.10°
C(EDTA) = 4,2.10° mol.L™

On est proche de lI'estimation des 0.05M. Ainsi Etmde spectrophotométrique est une bonne métreode d
titrage.

...DOSAGE DES IONS FER 11l DU VIN...

Pour cette manipulation se réfés montage n°27

...DOSAGE DU BLEU DE METHYLENE DANS UN COLLYRE...

Objectifs

» Doser par étalonnage a l'aide d'un spectrophotandér bleu de méthyléne contenu dans une solu
pharmaceutique.

Présentation de la démarche

La solution pharmaceutique étudiée est ici le celyeu LAITER®, il contient del’hydroxyde de méthyithioninium. Le bleu de méthger

est le chlorure de méthylthioninium. Les spectrabsbrption des solutions cm)llyre bleu LAITER® et de bleu de méthyléne sont identiques.

La manipulation consiste a :

- tracer la courbe d'étalonnage donnant l'absorbaw@n fonction de la concentration massiguen bleu de
méthylene ;
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- mesurer l'absorbance de cette solution, déduire lalecourbe d’étalonnage la concentration massi
correspondante. Cette concentration massique éguiveelle d’'un collyre qui contiendrait du bleu rdéthylene,
il devient alors possible de déterminer la con@imin massique etydroxyde de méthylthioninium.

Protocole

Matériel et produits

2 burettes graduées de 25 mL
6 tubes a essai et porte-tubes
Spectrophotometre et cuves

Solution de bleu de méthyléne de concentration igpas$,00 mg.L* obtenue par dilution d’une solution mére & 1,
g.L™ (les concentrations doivent étre précises)
Collyre contenant denjdroxyde de méthyithioniniufh

Protocole

A partir d'une solution mére de bleu de méthyléaeahcentration massiqeg = 5,00 mg.L, réaliser une échelle d
teintes constituée par 10,0 mL de chaque solutilenstiivante :

Num_ero de I3 1 5 3 4 5 6
solution

Concentratio

n massique | 5,0.10' | 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0
(mg.L™)

Réaliser les dilutions dans des tubes a essaasde Ile burettes pour prélever les volumes d’ede sblution mere.

A l'aide du spectrophotometre, mesurer I'absorbakdes solutions préparées.

Régler préalablement le spectrophotométre a laukeuwngd’onded = 660 nm et régler le « zéro » avec une ci
contenant de I'eau distillée.

Le collyre a été dilué 100 fois, mesurer I'absod®ade la solution diluée ainsi préparée.

Remarque :
- Compte-tenu du colt du collyre il est proposé daxes la solution déja diluée qui, comme le collgs conservée
au frais et dans un flacon brun, a I'abri de lai&na

- Il est alors possible de demander aux éleves caomnm®céder pour réaliser cette dilution sachard, quar
exemple, 200 mL de solution ont été préparés & plarcollyre.

Exemples de questions (exploitation de la manipulin)

1. A partir du spectre de la solution mére de blemééhyléne de concentration massigsie 2,50 mg.L, ci-dessous,
justifier la valeur de la longueur d’onde choisaupreéaliser les mesures au spectrophotometre.

® &5 9 % =9
Q

L1

&
)
n

TER T ABE  Ahm e GEm GRE smE@ o FeE e

! Dans le collyre bleu LAITER® étudié la concentration massique de I'hydroxyde de méthylthioninium est de 200 mg.L'l.
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Le pic d'absorption du bleu de méthyléne se sit6&@tnm
2. De la courbe d’étalonnage déduire la concentratiaasique d’'un collyre qui contiendrait du bleu d&thgléne

3. Le bleu de méthylene utilisé pour réaliser la solumeére a pour formule¢H;5CIN3S,3H0O, c’est un sel trihydraté
de masse molaire moléculaire 373,90 gIhoSachant gue la masse molaire moléculaire 'id@rokyde de
méthylthioniniumest 301,35 g.mél en déduire la concentration massiqu@yéfdxyde de méthylthioninium du collyre étudié.
Comparer & l'indication portéaur I'emballage.

Eléments de réponse
Courbe d’étalonnage du bleu de méthylene :

Numféro de I3 1 5 3 4 5 6 solution de
solution collyre
Concentratio

n massique | 5,0.10' | 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0 /
(mg.L™Y)

Absorbance 0,053 0,12§ 0,243 0,374 0,488 0,659 40,31

A 0.8
06 ‘ / L
0.4
031 ™ = » /7,4
0.2 —
0 1 2 245 3 4 5 6
c (mg.L™)

L’absorbance mesurée pour la solution pharmaceaitiuée vaut 0.314 ; ce qui, sur la courbe d’étiadéme de la
solution de bleu de méthyléne, situe sa conceatratiassique a 2,45 mg-L
La solution commerciale a donc pour concentrati@ssiguesn bleu de méthylene :
2,45 x 100 = 245 mg't
Il s’agit en fait de celle d’'un collyre qui cont@mait du bleu de méthylene.

La concentration massique ®fdroxyde de méthyithioninium est alors :
245.301,35 N
=T =197 mg.L
373,90 ,

valeur trés proche de celle figurant sur 'embal&200 mg.[}).

Spectre de la solution diluée égyre bleu LAITER® :
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Formules topologiques du bleu de méthyléne etrgl@dxyde et méthylithioninium :

N N
) OSSN
_ o
Cl HO
SN s N SN s N

® |
bleu de méthylene : chlorure de méthylthioninium hydroxyde de méthylthioninium

...DOSAGE DES COLORANTS D'UN SIROP DE MENTHE...

Le sirop de menthe contient du bleu patenté V, E g&néralement fourni sous la forme de sel cadcigfudu
jaune de tartrazine, E 102, généralement fourrs $mume de sel trisodique.

Jaune de tartrazine (E102) Bleu patenté V (E131)
Na+, ‘0;S CoHs _CoHs
\©—sz E—o-, Na* g
HO e
© ,1/2 ca?'
S04, Na*

sel calcique ou sodique du sel interne hydroxydi-d¢hyl N-
[(diéthylamino-4 phényl) (hydroxy-5 disulfo-2,4 phd) méthyléne]-
4 cyclohexadiene-2,5 ylidéne-11 éthaneaminyium

sel trisodique de l'acide (sulfo-4' phénylazo-1(pdifo-4 phényl)-1
hydroxy-5 pyrazolecarboxylique-3

Spectres d’absorption des colorants du sirop de méme

Spectre d'absorption du bleu patenté V Spectre d’absorption du jaune de tartrazine Spectre d’absorption du sirop de menthe
1 mg pour 100 mL eau 2 mg pour 100 mL eau Belle France® dilué 10 fois
[ =
1.8 o EAN-]
o~ w7 " 4y
a.a J. @ ! il a.8 ra " )
J{' { | N /
8.5 h 8.5 ! B.s hy
) I / | i /
] . . / 3
o ¢ 1 3., i t B.4 ;
/
/,/ \ [P ¥ ) \\s‘ P \
8.2 P
a. 5 ' - | iy T \\\
e i " ! %, o
PR e e a.t y a.a . St AU WO "
i) 4D A A 556 SR FRELE TEBE M N h 253 “4aa 45a SBa 558 (=== SE Faa MM
R o=l G5 :7l—1;4 S5E S0 Lg=te] e MK

Questions possibles et expériences

1. Peut-on réaliser un dosage par étalonnage d’'ungi@olde bleu patenté V ? De jaune de tartrazi@dGisir les
longueurs d’onde et élaborer un protocole. Le tastentuellement.

2. Au vu des spectres d'absorption, est-il possibldé&terminer les concentrations des deux especeésmm@s dans le
sirop de menthe ?
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3. Peut-on réaliser un dosage par étalonnage desantdarontenus dans un sirop de menthe ? Elabomotocole et
le tester éventuellement.

Eléments de réponse

Pour doser le bleu patenté V, seul, se placer ainmian d’absorption (640 nm).

Pour doser le jaune de tartrazine seul, se placersximum d’absorption (425 nm).

Pour doser les deux colorants contenus dans lp danenthe on peut se placer & 640 nm mais pas a 425 nte ¢
bleu patenté absorbe également.

Spectre d'absorption du jaune de tartrazine

L .
S,
By L
@, L
|
6.8 !
! \
.4 |l'l y
; \
Spectre d’absorption du sirop de menthe @.3hy }
!
FA -] Q.1 "
3 ",
a.E - ,’ ) " P sEsane T dse Eet TEER Eee | EER TR
y
A /
B4 / b 1’[ , . .
\\‘ ) 5\ Spectre|d'apsorption du bleu gdatenté V
[= -] ‘
"K i \\\
a.a b T A La
it <Ba 45a SBE 553 [=1s1- SER vada MM
640 nm (== (.Jll Ill
[ l|‘:l %
@ . 4
- &
@ =
i, 7 "‘\
8.8 Gl S L e
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Remarque

Attention, il existe deux bleus patentés (V
et VF) qui n’ont pas la méme formule
chimique.

Bleu patenté VF :

2.Détermination du pKa d’un indicateur coloré

Pour cette manipulation il faut se référer au prenparagraphe de la manipulation.

3.Suivi d’'une cinétique

Un technicien chimiste veut suivre, par spectropimgtrie, la réaction, en milieu acide, entre lesio
permanganate Mn©(qui donnent & la solution une couleur violettieles molécules incolores d'acide oxalique
H.C,0,. L'étude se fait en deux étapes

Etape 1 : Etalonnage du spectrophotométre

e 1- A partir d'une solution S de permanganate de potassium de concentration molaire volumique Co = 0,5 mmol / L,
le technicien prépare 5 solutions étalons, de concentration molaire volumique C, en introduisant Vo mL de S dans 5
fioles jaugées de volume V = 50,0 mL et en complétant avec de I'eau distillée jusqu'au trait de jauge. Un volume Vo de
solution S apporte une quantité de permanganate de potassium (K" + MnOy) :

N kmno:. = Co x Vo (1)

Cette quantité de permanganate de potassium se retrouve dans une fiole jaugée de volume V. Dans cette fiole, la
concentration du soluté sera donc :
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C=NKMno4/V:C0><Vo/V(2)
Avec Co=0,5mmol/L=5x%x10"*mol/LetV=50mL=>5 x 10 2L, il vient :

C=(5%x10"*/5x10"2)x Vo

C=10"?%xVo (3)

La concentration C sera en mol / L si on exprime Vo en litre.

» 2- Avec un spectrophotometre, le technicien mesure I'absorbance A de chacune de ces cing solutions, en utilisant
une lumiére monochromatique de longueur d'onde A = 540 nm. La cuve contenant successivement les 5 solutions
étalons a une épaisseur L = 1,0 cm. Préalablement a ces mesures, le chimiste a réglé, avec une cuve remplie d'eau,
le zéro d'absorbance de I'appareil.

Vo en (mL) 10 20 30 40 50
C=[MnOs ] en -4 -4 4 -4 -4
mol/L 10 2x10 3x10714x10 5x10
Absorbance A 0,22 0,44 0,66 0,88 1,1

Justifions brievement le choix de la longueur d'onde A = 540 nm. Le technicien sélectionne cette longueur d'onde car
la radiation correspondante appartient a la bande d'absorption de I'ion permanganate MnOy,.

ﬁ'}"l

12 |
1,05 /

080 |

0G0 [ d

040 | e

/

020 [ 4

o104 maliL)

Ce graphe montre que, dans le domaine des concentrations utilisées, lI'absorbance est une fonction linéaire de la
concentration.

Ce résultat est conforme a la loi de Beer-Lambert dont nous rappelons I'énoncé :

L'absorbance d'une solution contenant une espéce colorée a la concentration C dépend de la longueur d'onde A de la
radiation utilisée. Elle est proportionnelle a I'épaisseur L de la solution et a la concentration C de I'espéce colorée. On
écrit :

Ay=e,.L.C (4)

- L est I'épaisseur de la solution en m.
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- C est la concentration molaire effective de I'espéce absorbante en mol / L.

- e, est le coefficient d'absorption molaire en L.mol ~*.m " *. Il dépend de la nature du soluté et du solvant, de la
température et de la longueur d'onde.

En utilisant le graphe obtenu, calculons le coefficient d'absorption molaire e, de I'ion permanganate, pour la longueur
d'onde A = 540 nm, dans le solvant eau et pour la température de I'expérience 8 = 25 TC,

Le coefficient directeur de la droite représentant A, en fonction de C s'écrit :

K=A,/C=11/(5x10"%

K =2200L/mol (5)

La relation (4) Ay=e\.L.C=K.Cdonne:
eA=K/L
Soit :

e\ =2200/0,01

en=2,2x10°L.mol L. m* (6)

Les résultats de cette premiere étape vont permettre d'étudier la cinétique de la réaction, en milieu acide, entre les
ions permanganate MnO, et les molécules d'acide oxalique H,C,O4

Etape 2 : Etude spectrophotométrique d'une réaction

La température de I'expérience, 6 = 25 C, est maintenue constante.

 3- Le technicien place maintenant dans la cuve du spectrophotométre :
-1 mL de permanganate 42 x 10 "> mol . L'*,

- 0,5 mL d'acide sulfurique a 0,5 mol / L

et, & linstant 0, il ajoute 1 mL d'acide oxalique &5 x 10 *mol . L™*.

L'appareil trace alors la courbe A = f (t) représentant la variation de I'absorbance lors de la transformation chimique du
systéme. A cette transformation chimique est associée la réaction d'équation :

Ecrivons les demi-équations d'oxydoréduction des deux couples MnO, / Mn et CO,/ C,H,0, intervenant dans la
réaction :

- réduction de I'oxydant MnOy4
MnO4s +8H*+5e = Mn? + 4 H,0 (8)
- oxydation du réducteur C,H,0,4

CoH,04=2CO0O5 + 2 H"+2e" (9)
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2 MnOy (aq) + 5 C,H,04 (aq) + 6 H* (ag) = 2 Mn?* (aq) + 10 CO, (aq) + 8 H,0 (lig)

On précise que la seule espéce colorée et absorbante pour la longueur d'onde utilisée est I'ion permanganate.

A
F 3
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L'absorbance de la solution est due a la présence de I'espece colorée MnO,. Comme |'absorbance diminue on en
déduit que la concentration de l'ion permanganate diminue au cours du temps.

* 4- Soit x 'avancement de la réaction a l'instant t. - Dans I'état initial, les quantités de réactifs sont :

N(Mn04_):CKMno4 X Vimnoa = 2 X 10_3>( 10_3:2 X 10_6m0|
N(C2H204) = Ccon204 X Veonooa = 5 % 10_3X 10_3:5X 10_6 mol

N (H")==2(Crzsos X Vizsos) = 2 (0,5 0,5 x 10 %) =5 x 10 "* mol

Nous avons tenu compte du fait que I'acide sulfurique est un diacide de formule brute H,SO,.

Equation : 2Mn04 -+ 8C2H204 + BHY = 2Mntt +10C07 + 8 Hz0

Etat initial {mol) avancement ;[ 2.10-8 5.10-8 5.10-4 0 0 heaucoup

Etat intermédiaire (mol) | avancement : x 240-8-2% s10-8-8%  5.10-%-Bx  2x 0% beaucoup

Etat final {(maol) avancement © Xmax| 0 0 494.10-6  2.1p0-6 105 heaucoup
%max = 10-8 mal

- Dans I'état intermédiaire, il apparait 2 x mole d'ion Mn*" et 10 x mole de dioxyde de carbone. La quantité d'eau est
quasi constante car l'eau est, ici, le solvant.

Il reste alors :

(2 x 10 "® - 2 x) mol d'ions MnO,°

(5 x 10 "° - 5 x) mol de molécules C,H,0,
(5% 10 *-6x) mol dions H"

- Dans I'état final, le réactif limitant a disparu, cela se produit :



soit pour 2 x 10 "®-2 x =0 qui équivaut a5 x10 ®-5x=0

soit pour 5x 10 *-6x=0

La bonne solution est x = 10 “° mol. L'autre solution rendrait négative les quantités de MnO, et de C,H,0,
Xfinal = Xmax = 10 ~® mol (8)

* 5- Montrons que la loi de Beer-Lambert permet d'écrire, a chaque instant :

[ MnO,]=4,5%x10 % x A, (9)

La relation traduisant cette loi de Beer-Lambert s'écrit :

Ay=e,.L.C(4)

Ay=e,.L.[MnOy ]

On en déduit :

[MnOs ]=Ay/(er.L)=Ay/K=A, /2200

[MnO4 ]=45x%x10 "*xA, (9)

¢ 6- Etablissons la relation, a l'instant t, entre I'avancement x de la réaction et I'absorbance A , de la solution.
- Dans I'état intermédiaire, a l'instant t, Il reste (2 . 10 “° - 2 x) mol d'ions MnO, (voir le tableau).

La concentration en ions permanganate est donc :

[MnO,]=(2.10 %-2x)/Vm

Avec Vm =25mL=25.10 %L, il vient :

[ MnO,]1=8.10 *-800. x (10)

Remplacons [ MnO, ] par sa valeur prise dans la relation (9) [ MnO, ] = 4,5 x 10 "* x A,. Il vient :

8.10 %-800.x=4,5x%x10 *xA,

x=10°%-563x10""A, (11)

e /- Vitesse volumique de la réaction
a) Déterminons la vitesse volumique de la réaction a la date t1 = 150 s.

Par définition : La vitesse volumique v (t1), a la date t1, d'une réaction se déroulant a volume V constant est la valeur,
a cette date t1, de la dérivée par rapport au temps de I'avancement volumique x / V de la réaction :

[l
ﬂm_[T]t:h (12)

Ici, nous avons un volumeV=1+05+1=25mL=2,5.10 3L.
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Calculons x / V en utilisant la relation (11) x =10 °-5,63 x10 'A, :
Xx/V=4,0.10"*-225x10 *A,

On calcule :

d(x/V)/dt=-2,25x10 "*xd (A,)/dt

Soit ;

v()=-2,25x10 *d (A,)/dt (13)

b En analysant la courbe A = f (t) précisons la fagon dont évolue la vitesse de la réaction.

Sur cette courbe nous remarquons que le coefficient directeur de la tangente, égal a la dérivée d (A1) / dt, devient de
plus en plus négatif entre les dates 0 et tm = 205 secondes puis cette évolution s'inverse au dela de cette date tm.

La vitesse de la réaction v (t) = - 2,25 x 10 *d ( A, ) / dt, proportionnelle a d ( A, ) / dt, est donc positive et croissante
entre les dates 0 et tm = 205 secondes puis cette vitesse diminue au dela de la date tm.

Remarguons qu'une vitesse de réaction est une grandeur toujours positive.
c) Calculer sa la valeur de la vitesse de la réaction a la date t1 = 150 s.
- Nous savons que v (t) = - 2,25 x 10 "*d (A, ) / dt (13)

- Déterminons graphiquement d (A, ) / dt a la date t1 = 150 s.

hi
La valeur de la dérivée d (A, ) / dt a la date t1 s est égale au coefficient directeur ahde la tangente a la courbe A, =1 (
t) au point d'abscisse t1.

Ay
A

2.0

15
12} \

05|

o4l

s

o 1. T
0 50 100 150 200 250 tis)

be=21-12=08 ah=450-240=-190%

bc
Ontrouve [d (A,)/dt] 4y =ah=0,9/(-190) =-0,0047 st (14)

- Portons dans (13) v () =- 2,25 x 10 "*x d (A, )/ dt. On obtient pour t1 =150 s :
Vv (t1) =- 2,25 x 10 *( - 0,0047)

v (t)) = 0,0000106 mol . L™ *.s"*
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v (t;) =1,06 x10 °mol.L*.s *ou,comme 1 min=60s:

V(1) =6,34 .10 *mol. L *. min"' (14)

¢ 8- Role d'un catalyseur :

Un catalyseur augmente la vitesse d'une réaction (ici, la réaction est dite autocatalytique car le catalyseur Mn?* est un
des produits qui se forme).

Dans certains cas un catalyseur peut orienter une réaction si plusieurs issues sont possibles.
Ici, entre les dates 0 et 230 s, la vitesse augmente car la concentration du catalyseur augmente.
- Concentration des réactifs

Un deuxieme facteur cinétique intervient : la concentration de chaque réactif. Apres la date t = 230 s, la vitesse
diminue car la concentration des réactifs diminue.

- Remarque : Un troisieme facteur cinétique est au programme, la température. Son influence n'est pas étudiée ici. La
température est maintenue constante.

On peut faire exactement la méme manipulation pdarmréaction des ions ioduresjlavec
'eau oxygénée (KO,) en présence d’un catalyseur : I'acide sulfuriqel,SGOy).

4 Etudes de complexes

...DETERMINATION DE LA STOECHIOMETRIE D'UNE COMPLEXAT _ ION...

La phénantroline donne avec l'ior’Fan complexe de couleur rouge utilisé comme indizatoloré redox. La
réaction de formation du complexe est*'Fen phen = Fe (phef). But: déterminer la valeur de n.

Une solution contient initialement les concentrafibe’*], en ion fer Il et [pher]en phénantroline. On posg<
[Fe**]o +[phen} et X= [phen]/ 6. On mesure I'absorbance A de différents mélanggst #ous la méme concentration
initiale. Seuls les ions fer Il et le complexe absnt a la longueur d'ondeconsidérée. On notg ete; les coefficients
d'absorption molaires respectivement de l'ionifet te la forme complexe a la longueur d'ohdkea longueur de la
cuve est notée L.

1. Exprimer 'absorbance A des mélanges en fonctisrcdecentrations a I'équilibre fFeet [phen].
L'absorbance d'une solution est la somme des adosmeb des ions et des molécules de cette soludierkeiLc; .
A= L(g1 [FE] + & [Fe (pheny])

2. Soit Xsla valeur de X lorsque les réactifs sont en privpag stoéchiométriques. Exprimeg &h fonction de n.
Si les réactifs sont en proportions stoechiomégsicpiors : n [Fé]o = [phen} .
Co = [F€*]o +[phen}, = [F€']o +n [F€']o = (n+1)[Fé1o
or X=[phen}/ o d'otl : X= n [F€"Jo / (n+1)[F€To) =n / (n+1)
3. Laréaction de formation du complexe est qtaive ; établir I'expression Y=A-en fonction de X ou A

représente I'absorbance du mélange s'il n'y aaaitp réaction. Il faudra distinguer deux cas XetXxX>X.
- Quelle est I'expression de Y pour XX
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- Comment peut-on obtenir n a partir de la courb&X) ? Les valeurs de Y ont été déterminées expemtalement a
A =500 nm pour €= 8 10° mol/L. En I'absence de réactiong A L(g; [F€*] o.

Y=A-A, = L(g; ([FE€'] -[Fe?] o)+ €2 [Fe (pheny¥™)

phénantroline en défaulX<X.

[Fe (phen)*'] = [phenh/n = X /n
conservation de I'élément fer : fi-[Fe (phen)?’] = [F€*] o.
soit [FE€']-[Fe™] o = -aX / nd'oll Y= L(g1 coX /n+&2 X /n) =L coX /N (€2-€1).

ion fer Il en défaut X>X..

[Fe (phen)*] = [F€"']o.
or ¢ = [F€]o +[phen} =[Fe (pheny] +coX
d'ou : [Fe (phenf] = ¢ (1-X) et Y=L co(1-X)(g-€1).

si X=Xs, il n'y a plus a I'équilibre ni ion fer Il ni phantroline : dans I'une ou l'autre des expressiens,demplacer
alors X par X%=n/(n+1)

d'ou Y=L co(ep-€1)/(N+1)

x[0.1[0,2/030,4/05[06/ 070809/ 1|
Y/0,2/0,46/0,72(0,9¢[1,2(1,46(1,73/1,44/0,72/0,01

4. - Déterminer la valeur de n.

La courbe Y=f(X) est constituée de deux demi-deode pentek co/ n (€2- €1 ) et-L co(ex-€1).

Y=1(4)

2

18

16

14 4

12 4

08 -

06 -

04

02 -

0 : . : : :

0 02 04 06 08 1 12

X

Le rapport des deux pentes -7,2 et 2,4 donne &uvalk n. les coordonnées du point d'intersectionse également |z
valeur de nn =3
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...DETERMINATION D'UNE CONSTANTE DE FORMATION DE COMP LEXE...

En milieu acide, les ions fer (I17) forment avec les ions thiocyanate plusieurs
complexes : [FG(SCN)]ZJF, [Fe(SCN),]" ete... Lorsque la concentration en ions
thiocyanate est trés faible par rapport a celle des ions fer (II7) on considérera
que seul le complexe [Fe(SCN)]:Jr se forme.

Pour l'ion thiocyanate SCN , cet ion est un ligand qui posséde deux
sites de coordination potentiel ; c’est ce que I'on appelle « ligand ambidentate ».

On souhaite déterminer la constante K; de dissociation du complexe
[Fe(SCN)]™" par spectrophotométrie (on supposera que seul ce complexe se for-
me). Pour cela, on prépare différentes solutions filles de volume total égal a
20mL et contenant [Fe ']; mol-L-! d’ions fer (II1) et [SCN ]omol-L-! d’ions
thiocyanate a partir des solutions meéres suivantes :

e nitrate de fer (/11) de concentration égalea 5 - 10~ mol - L-! dans I'acide

nitrique de concentration 107 mol - L-! : solution A,

¢ thiocyanate de potassium de concentration égale a 1,5 10~ mol - L1 :
solution B.

On réalise dans des tubes a essais, a I’'aide de 3 burettes graduées les solutions
suivantes :

Volume de solutions meres a prélever
tube n°® 1 2 3 4 5 6 7 8
Solution A 10 8 6 5 4 3,2 2.5 2
Solution B 10 10 10 10 10 10 10 10
eau distillée | 0 2 4 5 6 0, 8 7.5 8

On trace le spectre UV -visible de la solution n°1 entre 400 et 700 nm . Ce spectre
se trouve ci-dessous. On pourra considérer que seul le complexe absorbe nota-
blement dans ce domaine de longueur d’onde.
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On travaille maintenant a » = 460 nm et on mesure 'absorbance, notée

A , des différentes solutions (1 a 8 ). Les résultats sont regroupés dans le tableau

ci-dessous :
tube n° 1 2 3 4 5 6 8
A 0, 290 0, 280 0,270 0, 260 0, 250 0, 235 0, 220 0, 205

La cuve a un trajet optique # = 1 cm, on désigne par = le coefficient d’absorption
molaire du complexe a 460 nm .

On calcule maintenant la valeur des concentragon®r et en ions thiocyanate a l'instant initial

Concentrations en espeéces fer Il et thiocyanate en mol.L-1

Solutions 1 2 3 4 5 6 7 8
[Fe3+]i 2,50E-02 2,00E-02 1,50E-02 1,25E-02 1,00E-02 8,00E-03 6,25E-03 5,00E-03
[SCN-]o 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05 7,50E-05

La concentration en thiocyanate est la méme darieddes solutions. Seule celle des ions fer ¢HBnge.

On cherche a calculérd constante de dissociationl#} constante de formation du complexe :

Kd = [Fe*']éq.[SCN]éq / [Fe(SCN}éq

On peut faire un bilan de matiére :

Fe3+ SCN- [Fe(SCN)J2+
t=0 [Fe3+]i [SCN-]o 0
tinf [Fe3+]i - Xe [SCN-]o - Xe Xe

De plus d’apres la loi de Beer-Lambert :
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A = g.|.[Fe(SCNY']
On en tire deux expressions :
A =¢c.l.Xe
Kd = [F€"")éq.[SCN]éq / [Fe(SCNF1éq = ([F€i — Xe).([SCN]o — Xe) / Xe
Kd = ([F€"i.[SCN]o — Xe.[F€"]i — Xe.[SCN]o + Xe?) / Xe
On néglige les termes de second ordre ainsi qU&&B]o devant les autres car ils sont tres faibles donc
négligeables :
Kd = ([F€""i.[SCN]o) / Xe — [F&i
Kd + [F€"i = ([Fe*']i.[SCN]o) / Xe
Xe = ([FE€"i.[SCNo) / (Kd + [F€"]i)
A =¢l.Xe =¢.l. ([F€*]i.[SCN]o) / (Kd + [F€"]i)
A/[SCN]o =¢.l. ([F€*"i / (Kd + [Fe*1i)
[SCN]o /A = (Kd + [FE™i) / .. ([Fe i
Et donc:

[SCN™] Ky 1

o

= +
A E'/'[F€3+]i e

Il suffit de tracer la droite [SCIo / A = f (1/[F€""]i ), on obtiens le coefficient directeur : Kd.I et
'ordonnée a 'origine me donne 44 :

Solutions A [SCNJo /A |[Fe3+]i 1/[FE3+]i
1 0,29 2,59E-04 2,50E-02 40,00
2 0,28 2,68E-04 2,00E-02 50,00
3 0,27 2,78E-04 1,50E-02 66,67
4 0,26 2,88E-04 1,25E-02 80,00
5 0,25 3,00E-04 1,00E-02 100,00
6 0,235 3,19E-04 8,00E-03 125,00
7 0,22 3,41E-04 6,25E-03 160,00
8 0,205 3,66E-04 5,00E-03 200,00

Calcul d'une constante d'équilibre Kd
4,00E-04
y = 7E-07x + 0,0002

3,50E-04 - R® = 0,9988

3,00E-04 -
i
E 2,50E-04 - —— [SCN-Jo/A=f(1/[Fe3+]i)
g 2.00E-04 o
ol —— Linéaire ([SCN-
é 1 50E-04 | Jo/A=f(1/[Fe3+]i))

1,00E-04 -

5,00E-05 -

0,00E+00 ‘ ‘

0,00 100,00 200,00 300,00
1/[Fe3+]i (L.mol-1)
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On obtient quéd /.1 = 7.10" mol.L™* et quel/ .l = 2.40.10" mol.L'™". On en déduit que :

Kd = 7.10"/ 2,40.1¢

Kd = 2.92.10°
Ete = 1/(2,40.10x1)

¢ = 24000 L.mol-1.cm-1

On peut dire que la constante de formation vaut :

Logp = 2.53
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MANIPULATION N°3
[Expériences illustrant les propriétés chimiques deacides carboxyliques et de leurs dérivgs

. Introduction

Les acides carboxyliques forment une classe de aséspcaractérises par la présence du groupe fonetio
carboxyle-CO,H. Le nom de ce groupe caractéristique rappelieegi' constitué formellement d'un groupe carbony
—CO- et d'un groupe hydroxyleOH. Cependant l'interaction entre ces deux groapetelle qu'on ne peut pas les

considérer individuellement.
Plusieurs composés sont considérés comme des sléfagides. Les groupes caractéristiques de cesdns dérivées

sont donnés dans le tableau ci-dessous.

0 0 0 0 0
F{)J\OH R)]\O_ R)J\K R»\D)J\Rz
Acide lon carboxylate Halogénure d'acyléAnhydride d'acide
Ru& 0 O R—C=N
C—=0C=0 R,
sz’ Ry 0 R NRYR,
Céténe Ester Amide Nitrile

Méme si le lien de parenté avec les acides carlgueg est patent, leurs propriétés chimiques séfétehtes de celles
des acides, ce qui justifie une étude séparée.

La fonction acide carboxylique est fortement p@at est a la fois donneur et accepteur de liaispdsogéne. Ceci
permet la création de ponts hydrogene par exemple @n solvant polaire comme I'eau, l'alcool, atites acides

carboxyliques.

OHH—-0
7 BN
R— C\ C—R
— 7
O—H 10 g
| - L Liaisons
hydrogéne

De par cette propriété les acides carboxyliquegsetiée taille (jusqu'a I'acide butanoique) sont patementsolubles
dans I'eau Les molécules d'acides sont aussi capables oefates diméres stables par pont hydrogéne, qeeguiet
d'expliquer pourquoi leuempérature d'ébullition est pluglevéeque celle des alcools correspondants.

Comme le montre, entre autres, les différentes dit@amésomeéres de l'acide carboxylique:

« Les atomes d'oxygenes sont nucléophiles et des dadeewis
« Le carbone central est électrophile
« l'atome d'hydrogéene électrophile et acide.
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Propriétés des acides carboxyligues et des anionrbaxylates

1.Acido-basicité
Les acides carboxyligues comme I'indiquent lewoss sont des composés acides et on peut mettradamée

leur acidité par différentes méthodes de dosageknétrie, conductimétrie, colorimétrie, titrage...

Par exemple on peut :
. Doser l'acidité totale du vin blanc (cf. manipuian 27)

. Doser l'acide éthanoique par pHmétrie :
L’acide éthanoique ou plus communément appelé aciéique est un acide faible. On cherche a lergse
une solution de soude équimolaire environ 0.1Mes€Cun dosage acide faible - base forte. On sulbsage par

pHmétrie on obtient sur synchronie les résultaitgasis :

pKa du couple CH;COOH / CH;CO0O a 25 °C : 4,8
— 1 A

.'ﬂ\\
| pH .
| '|| A
\ | /
1 .
[ avs 3.5
/I -

10
|

6 B = |
\\ ;---f*’/ .
4 | d_.-_-_-k_-._‘______',_- — IlI I, —1 5
_,A-/ i |II II'
; . 0.5
SN ) (// \\
_-'""1—|-—-|—~——,—-_o—|—~——"'"‘_"_-_r-- T ——
> 4 6 8 10 12 14 16 18 "
v2 (mL)

On observe/s= 10,5 mL
Ceci correspond bien a un mélange équimolair@ddeset d’acide avec un saut de pH trés grand
HO  + CH3COOH - CH3;COO + H;O

On observe également a la demie équivalence fiegion caractéristique d’un dosage acide faibleebiarte et

qui correspond a pH=pKa. En effet pi{a=4,8.
. Doser l'acide citrique contenu dans de la limoredégazée :

On dégaze tout d’abord 50mL d’'une limonade commkren chauffant simplement cette solution pendaet
dizaine de minutes.
On ne dose ensuite que 20mL de cette solution dwéa soude a 0.05M et quelques gouttes de phiétatdine.

L’acide citrique est un triacide :
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(1) CEHEO',T + HQO — CEH?OT_ + H3o+pKa =3,132
(2) Cs H707 + Hy,O « CsHO7™ + HiO% pya = 4.76
3) CeHsO7™ + HyO — CHsO7~ + HiO s = 6 40

Les pKa étant tres proches on va doser les toiit@s en méme temps ; la réaction de dosageoest:d
3HO + AH; 2> A +3H.O0
On observe/s= 8,9 mL.

A I'équivalence on an(AH3) = n(OH")/3
n(AH3) = [OH]xVéq
n(AHs) = 5.10°x8,9.10°
n(AHs) = 4,45.1¢ mol.
Canz = n(AHB) ! Viimonade
4,45.10%/ 20.10°
Cans = 2,2.10° mol.L™

. Doser l'acide lactique dans le lait (cf. manipulan 27)
. Dosage de I'acide acétylsalyciligue dans I'asp&i500 non tamponné (cf. manipulation 27)

2.0Oxydoréduction

Les acides carboxyliques sont donc acides mageptént également des propriétés d’oxydoredudimon.
peuvent étre aussi bien réduits qu’oxydés.

. Réduction de HO" par les métaux :
Les acides carboxyliques sont des acides au seBsotisted et libére a ce titre un proton dansilieumH”.
Celui-ci est solvaté dans I'eau pour donner l'icomium HO®. Celui-ci est on oxydant et peut étre réduit.
Ici on prendra I'acide carboxylique le plus simpéeide méthanoique que I'on appelle égalemertteaci
formique et on le fait réagir avec du magnésiundsol
Dans un grand tube a essai pyrex on place 1 cafeemagnésium qui sera attaqué par une solutiaidd'a’au

moins 5M.0On bouche le tube pour avoir 'accumulatie gaz et I'identifier par lesst de la détonationon ouvre le
tube et on approche une allumette un bruit intetMietest est positif c’est diihydrogene

HCOOH + H,O = H30" + HCOO
Mg(s) + 2 O > Mg®" + HO + Hy(g)
. Oxydation de l'acide oxalique par KMn{a 50°C :

L’acide oxalique est un diacide et fait partie daouple d’oxydoréduction avec son oxydant le diexge
carbone. On réalise le test suivant en faisantftdrde tube a 50°C environ (seche cheveux) :
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I l eau de chaux

SmL d'acide oxalique
1mL de KMnO4

« MnOj(agq)+4H+3€=MnOxs)+2HO:F°=1,69V
« MnOs(aq) +8H +5¢é=Mn*"(aq) + 4 HO : E°= 1,51 V
« HxC0,=2CQ +2H +2¢
2MnO4 + 5HC,0, + 6H 2 10 CQ + 2 Mn™ + 8 HO
Apres quelques minutes on observe le troubleadailde chaux, ceci est caractéristique de la présin

COz(g) .

Ca(OH), + COx(g) ---> CaClx(s) + H0

3.Réactions de substitution nucléophile

Les acides carboxyliques présentent la fonctiairdwyle qui est succeptible d’étre substitué pamedleur
nucléophileRO par exemple. Ceci est mis en évidence dans lesogad estérifications dont la présence est rifi
par le test hydroxamique (cf. manipulation n°6).

4 Réactions de décarboxylation

En présence d’'un diacide ou d’'une cétone et ddiseformant un cycle (imaginaire) a 6 centreshistaar
I'énergie de tension de cycle d'un tel cycle ed} iipeut se passer une décarboxylation (pertdideyde de carbone)
en chauffant simplement le milieu. La réaction ante appelég2action de Piriala caractérise :

H H
CI'-- RO CI’K f;O
/[@ _ 5‘@ - )\ e hac—”
HO 0 4 Ho " \DH

L'acide malonique ou acide propanedioique de feerhlODOC-CH-COOH entre dans ce cadre. On chauffe Ie
milieu doucement jusqu’a la fusion du solide aveaacapeur thermique, s=130°Ctout en faisant attention a ne pa:
sublimer le produit T5,,=140°C. Comme précédemment on fait le test a I'eau daxcha

Ca(OH), + COx(g) ---> CaCO(s) + HO
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I l eau de chaux

L- 1g d'acide malonique solide

5.Réactions de compléxation

Les acides ayant 2 oxygénes un donneur d’élecprounsle groupement oxo et un autre accepteuratitéles
pour le groupement hydroxyle. Ainsi des liaisondriogenes et des liaisons datives peuvent se foravesdes
métaux chargés (cations) et formés des complexésreudes liaisons avec des donneurs et/ou deptaas de
liaisons hydrogenes. Ici on va mettre en évideaadté complexe avec le fer (Ill) et I'acide sdliigye :

Dans un tube a essai on met une pointe de spiadiele salicylique et quelques gouttes de solutierer(ll).
Il se forme urcomplexe d’encre violette octaédriga@ec la fonction phénol et la fonction acide :

H T — I‘—| 3+
OH

L’acide est un ligantiidentate.

. Propriétés des autres dérivés d’acides

1.Les esters

La fonction estercorrespond a la séquence :
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R,——C

\

O_R2

C'est en fait un carbone portant simultanémentrangement carbonyle et un groupement OR. Les estatdes
dérivés des acides carboxyliques. Les fonctiorergse retrouvent dans de nombreuses moléculegigjoes,
notamment les triglycérides.

Plusieurs esters ont une odeur agréable et ilsseavent a l'origine de I'arbme des fruits. llstsarssi beaucoup
utilisés pour les ardmes et dans la parfumerie.

La transestérification transforme un ester et un alcool en un autre estutre alcool. Un acide ou une base est
souvent utilisé comme catalyseur.

Réaction
0 0
/ /
R—C< + HO I — R c< + HO—R'
0O—R 0O—R’

La transestérification est utilisée dans la faltidcedu polyester et du biodiesel.

Svynthése de biodiesel

Cet article indique un protocole expérimental permettant de réaliser au laboratoire la synthése d'un biocarburant
: le biodiesel fabriqué a partir d'huile de colza. Il indique les caractéristiques de la réaction réalisée ainsi que celles des

réactifs et des produits de la synthése.

Biodiesel produit par transestérification :

La transestérification est la technique classique de production de biodiesel.
Il s'agit d'un procédé dans lequel les huiles végétales, les graisses animales ou les huiles a base de microalgues sont mélangées a froid a
un alcool (éthanol ou méthanol) en présence d'un catalyseur (hydroxyde de sodium ou de potassium).

Equation chimique de la réaction de transestérification :

i
O—C—R OH
ﬁ 0
e |
I
—C—R OH

La transformation des huiles ou des graisses en esters éthyliques ou méthyliques permet de réduire la masse moléculaire a un tiers de
celle de I'huile, de réduire la viscosité d'un facteur huit, de réduire la densité et d'augmenter la volatilité.

Les propriétés physiques des esters éthyliques et méthyliques obtenus lors de la réaction de transestérification sont alors proches de
celles du diesel (voir tableau ci-dessous).

| [Point de fusion (°C) [Densité |Viscosité (cSt) |Indice de cétane

" Diesel || 12 (08 || 42 || 4852 |
| Huile de colza || <2 | 091 | 98 | 3236 |
[Ester méthylique|| # (o088 || 7 [ a5 |
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Protocole de synthése de biodiesel au laboratoire :

- 250g d'huile de colza
- 2,5g (1% du poids de I'huile) d'hydroxyde de potassium (catalyseur)
- 72g d'éthanol

Dissoudre le catalyseur dans I'éthanol ce qui demande d'agiter le mélange et de le chauffer trés légérement.

Ajouter la solution obtenue a I'huile et agiter vigoureusement.

Aprés 120mn d'agitation laisser reposer le mélange pour que la séparation s'effectue (la décantation est trés longue, il faut attendre au

moins une demi-journée).
Vider le biodiesel par le dessus du récipient.

Le biodiesel obtenu doit étre lavé pour éliminer I'excés d'alcool et de catalyseur.
Placer le biodiesel dans une ampoule a décanter et verser lentement I'eau pour le ringage (environ 100ml).

Cette opération est délicate, elle doit étre réalisée tres doucement avec le moins d'agitation possible car I'agitation provoque la formation

d'une émulsion qui diminue le rendement de la synthése.
Laisser a nouveau décanter environ 24h puis récuperer le biodiesel.

Détermination des caractéristiqgues physiques du biodiesel synthétisé :

- mesure de la densité du biodiesel et comparaison avec la densité de I'huile de colza :

Expérimentalement on obtient :
dbiodiesel = 0/897

dhuile de colza =O,915

On vérifie donc bien que la densité du biodiesel est inférieure a celle de I'huile de colza.

2.Les chlorures d’'acides et les amines

Leshalogénures d'acyle parfois nommébalogénures d'acidessont des dérivés des acides carboxyliques.

0
||
c

<N

R

lIs sont trés réactifs, beaucoup plus que les acide

« laréaction avec I'eau donne un acide carboxylique

Q
Q

+ R—OH ——=
N ~ oo

0

0
+
X
o

+ avec lI'ammoniac (et les amines) donne un amide

X
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+ avec un ion carboxylate donne un ester
« avec un organomagnésien donne un alcool tertiaire

Uneamine est un composé organique dérivé de I'ammoniacaotdins hydrogenes ont été remplacés par un
groupement carboné. Si l'un des carbones liésoantad'azote fait partie d'un groupement carborglenolécule
appartient a la famille des amides.

On parle d'amine primaire, secondaire ou tertis@en que I'on a un, deux ou trois hydrogénes suést

Amine primaire Amine secondaire Amine tertiaire

Synthéses

Typiquement, les amines sont obtenues par alkylati@amines de rang inférieur. En alkylant 'ammopan obtient
des animes primaire, qui peuvent étre alkyléesn@nesecondaire, qui donnent des amines tertiditalkylation de
ces derniers permet d'obtenir des selsxdionium quaternaire

D’autres méthodes existent :
« Les amines primaires peuvent étre obtenus par tiédutun groupement azoture.

« Les amines peuvent aussi étre obtenues par latrédécl'aide d'’hydrure d'un amide.
« L'ammination réductrice permet I'obtention d'amangartir de composés carbonylés.

Propriétés

La présence de l'atome d'azote est la cause desgiés des amines. Cet atome présente un doudridiamt, ce qui
donne aux amines un caractéere basique et nucléophihs la cas d'amine primaire et secondairgismh N-H peut se
rompre, ce qui leur donne un ( faible) caracterdeac

Synthése de la benzamide

La benzamide est un intermédiaire de la chimi@migue utilisé dans la pharmaceutique. On peutrithstiser
a partir du benzonitrile, d’eau oxygénée a 20 vasimt de la soude a 10% (2,5M) : il faudra doritsatides gants
pour cette manipulation car les produits sont 0

Dans un ballon de 50mL on insere 20mL d’eau oxggét,6mL de benzonitrile et 5 gouttes de soude. On
adapte sur le ballon un réfrigérant. On portetaapérature d’ébullition du milieu et on laisseefiux pendant 1h30.
On garde sous le coude un bain d’eau glacé powidafle milieu apres réaction. On filtre aprés sarre fritté pour
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obtenir la benzamide que I'on recristallise darall glacée, on seche sur papier filtre et on kcténisera par son
point de fusion.
Schéma de la réaction :

0
——N
H202 / NaOH
_— NH,
Composés Quantité M (g/mol) Q&nﬁgl)) d ||/ Téb (°C) | Tfus (°C)
Benzonitrile || 1,6g (1,6mL) 103,13 15,5 1,01 || 190,7 -13
H,0; 20 vol. 20 mL - 33
NaOH 10% 5 gouttes - peu
Benzamide - 121,14 - 1,079 290 133
Mécanisme :
H,0, + HO® HoO® + H,0
NH
CNA* % o
=N+ HtOH —— C. + HO
&@ O—OH
HOO HOOe
H,O

O NH2
% A
H,O 4+ C\ + 0, - %OOH
NH, O\V/‘Q/H

L'utilisation du peroxyde d’hydrogéne en milieu lnpge permet d’arréter I’hydrolyse du nitrile audsale
I'amide contrairement a une hydrolyse classiquendieu basique qui conduit a I'anion carboxylatespaI'acide

duquel est issu le nitrile.

Pour caractériser le produit on reléeve la tempéeade fusion sur un banc koffner :
On reléveTg,s=132°C ce qui est tres proche de la théorie. On peldi @asacteriser ce produit par un spectre IR sot
forme de pastille de KBr en dispersion dans deakeline ou du nujol on peut mettre en évidencbaesles :

Vco=1690cnT et Vyy=3400-3500crt (2 bandes)
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Une amide réagit sur une hydroxylamine donnardamplexe coloré avec le chlorure de fer Ill. Paela®n
prépare une solution de NHICI 1M dans le propylene glycol en dissolvant 0JégNHOH,HCI ajouter 0,4g de soude
en pastille.

Dans un tube a essai verser 2mL de cette solatifrbg de benzamide, chauffer doucement jusquiBitém
pendant 2 minutes. Refroidir a température ambipnite ajouter 1 mL de solution agueuse a 5% dezRe®
coloration rouge violacée apparait :

O
/
N + NH,OH —
NH, NHOH

i FeC|3

At

3cP

Synthése de 'acétanilide

La N-phénylethanamide ou acétanilide est un ingelieire de la chimie organique utilisé dans la
pharmaceutique. On peut la synthétiser a partiladédine et d’un chlorure d’acide ou d’un anhydzidcétique et d'un
catalyseur I'acide chlorhydrique concentre.

Dans un erlenmeyer de 50mL on met 1mL d’anilimel.%'eau, 1,2mL d’acide chlorhydrique et 100mg de
charbon si la solution est colorée. On filtre sucBner, le filtrat est ajouté goutte a goutte damballon, a travers une
ampoule a addition, qui contient 1,5mL d’anhydrdetique sur un agitateur magnétique et d’un réfaigt monté sur
le ballon. Une fois tout le filtrat ajouté lentenh@m additionne rapidement 1,5g d’acétate de sodiissous dans 5mL
d’eau. On attend 5 minutes et on refroidit quelgquesutes a température ambiante puis 10 minutes adiatain d’eau
glacée. On filtre sous vide et on rince a I'eau.p@at finalement sécher
Le produit et prendre son point de fusion.

Composés Quantité M (g/mol) anr:ijl)) d ||Téb (°C)|| Tfus (°C)
Aniline 1,0 mL 93,13 10,9 1,01 184
‘;“C@&rie 1,5 mL 102,09 159  [1,08| 140
Acétanilide - 135,17 - - - 114
HCI cc. 1,2 mL - Cat.
AcONa,3H,0 15¢ 136,08 11 - 58
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On peut remarquer que le charbon animal permétrdier les impuretés colorées éventuellement pitese
dans la solution (généralement des oxydes d’am®we hotera toutefois que I'aniline pure est incelor

Mécanisme :

Pour purifier 'acétanilide formé on le recrisisfl dans I'eau glacée. On réléugs=113°C ce qui est tres
proche de la théorie.

Synthése du nylon 6-10

Les polyamides (ou nylon) sont des polyméres trés fréquemment rencontrés notamment dans I'industrie textile. Celui que
nous allons synthétiser ici a la structure suivante :

H 4] ]
| H
EMN‘]MM,JLﬂW\HNTWMI‘JHA
] o
%, - A 5, " P - A
10 carbones B carbones 10 carbone s

Dans le nom Nylon 6-10, "6" représente le nombre d'atome de carbone de la diamine monomeére et "10" le nombre de carbone
du diacide monomere.

HZNWNHE H DGC"M’CDU H

hexane-1 6 diamine acide decandioigue

Préparation

Solution 1 : diluer 1mL du chlorure de I'acide decanoique (sebacoyl chloride) dans 30mL de dichlorométhane (on préférera ce
solvant aux plus classiques hexane et tétra chlorure de carbone pour des raisons de toxicité, de plus, le dichlorométhane va
étre recouvert d'eau, ce qui limite la diffusion de vapeur)

Solution 2 : dissoudre 1,2g (10 mmol) d'hexane-1,6-diamine et 0,4g de NaOH dans 30mL d'eau distillée (on peut ajouter
guelques gouttes de phénolphtaleine pour mieux distinguer la phase aqueuse de la phase organique).
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Protocole

Dans un becher de 250mL, verser la solution organique (solution 1) et ajouter trés délicatement la solution d'hexane-1,6-
diamine (solution 2). Il est nécessaire d'éviter toute agitation. Avec une pince, prélever le film de polymeére qui se forme a
I'interface des deux phases. Le tirer délicatement. Il est alors possible de I'enrouler sur une bobine et de tirer ainsi un fil de
nylon jusqu'a épuisement des réactifs ; cela peut durer une minute environ.

Sécurité

Les réactifs utilisés ici méritent d'étre précautionneux : la diamine comme le chlorure d'acide sont irritant pour les yeux, la
peau et le systéme respiratoire. La soude peut provoquer de graves br(ilures. Le dichlorométhane est nocif. Il est donc
nécessaire de manipuler avec des gants, des lunettes dans une piéce bien aérée (ou mieux sous hotte).
Aprés manipulation, le solide doit étre lavé a I'eau avant d'étre jeté a la poubelle. La phase organique doit étre récupérée et la
phase aqueuse neutralisée.

Compréhension

La méthode de polymérisation est ici intéressante : la réaction se produit a température ambiante et ne nécessite pas
I'introduction des réactifs dans des proportions rigoureusement stoechiométriques.
La diamine est soluble en dans I'eau, et le chlorure d'acide dans le dichlorométhane, mais le polymére n'est soluble dans
aucune de ces phases. La densité de ce polymére est telle qu'on le récupére a l'interface des phases aqueuse et organique.
Chaque formation de liaison entraine le dégagement d'une molécule de HCI qui est piégée par la soude ; il faut en effet éviter

la protonation de I'amine qui conduirait la perte de sa nucléophilie.
°N P N
/C—(CH2)3 C\ + /N—(CHQ)G—NHQ
cl U| O

[o—1e]

H
N (CHy)g NH, + HCl

HO 0o

. -
O//,/C—PCHAE—C\':’;

H

P I I
+  N-FoHN
H/ \H *—PC—[CHE—]E—C—N—[CH;]E—N{:*

décanedioigue diaminohexane mlan 6-10

Hydrolyse basique des amides

Les amides sont divisés en trois classes seloondre de groupes acyles portés par I'atome d'azote.

Formule RCONH (RCORNH (RCORN

Classe primaire secondaire tertiaire
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La réaction débute par l'attaque du carbonyleagieidle par Iion hydroxyde.

|0|> ol
N
\/ | IoH |

La réaction est lente car les amidures sont de asumucléofuges a corréler avec une basicité élevée
QE'_ 1ol
P -
OH /
I0H |

Les ions amidures étant des bases tres fortesriéede étape est irréversible.

[l o]

3.Les anhydrides d’acides

Synthése de la résine glyptal

Dans un erlenmeyer de 250mL mettre 1g d’anhydridalique. Recouvrir ces cristaux par peu de gbladr
faut juste « mouiller » le solide). Recouvrir d'verre de montre pour éviter de perdre de I'anhydpdr sublimation
puis I'enlever pour que I'eau formée s’évapore. @iea pour dissoudre mais pas trop pour éviterdégradation
thermique.

Ajouter quelques gouttes d’acide chlorhydriquecsmnré pour catalyser la réaction. Quand le mélasge
devenu un liquide homogéne on peut :

__ Soit verser le contenu de I'erlenmeyer danbéagher contenant de I'eau : la résine surnage.
_ Soit laisser refroidir on obtient selon le dede polymérisation une résine ou une colle traespa.

p HO—CH,—GHOH—CH,0H + g Q -

(f=3) (f=2)

o=C c=0 o=C c=0
N N/ chaine
------ -0 O-CHZTCIIH—CHZ—O O0=CH,~CH—CH,—0------ classique

—_——

point

|
de C=0 C=0
réticulation @( @( ok 1
ramifications
c=0 o]

—-0=0

i
------ O—CH,—CH—CH,—0------
On pourra noter que si on a mis trop de glyc@&ahilieu réactionnel devient noir au lieu de polyiser : en fait
il y a formation d’acroléine).
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Synthése de la phénolphtaléine

La réaction entre le phénol et I'anhydride phtaiga présence de Zn@omme catalyseur permet la synthése d'un
colorant utilisé comme indicateur acido-basiquephénolphtaléine.

HO
5 PROH [ZnCh], &
0
0
0

Pour pH < 7, la phénolphtaléine est un composé caldi#e noté PH qui, comme le phénol, absorbe tdné et qui
est incolore. Pour pH > 10, une fonction phénoldégirotonée. L'intermédiaire initialement forméiastable et
conduit a lion Pdans lequel I'atome de carbone joignant les cydedans un environnement localement plan ce qu
permet une délocalisation des électrarssir un systéme assez vaste pour que le maximuanbdede d'absorption sol

située dans le visible (, = 554 nm). La solution est fortement colorée esero

HO 0
H,0 , OH ‘
.
0 0
0 0

PH (incolore)

o

R
Q
0 Lo

P {rose)

o

Si le mélange est tres basique, la solution seldeckentement. OHs'additionne sur I'atome de carbone électrophile
insaturé de la structure quinonique pour donnem BOH™ que sa structure non conjuguée rend incolore.
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0

oH

oH

oy} OH COo
F (rose) POH (incolore)

La phénolphtaléine est un indicateur coloré tregelaent utilisé dans les dosages

acido-basiques. Sa zone de virage (de l'incolom@se) étant comprise entre 8,2 et
. 10 on I'utilise lorsque le pH a I'équivalence estin de 9. A titre d'exemple, le

repérage de I'équivalence du dosage de l'acidaditne pKa (AcOH/AcQ = 4,7

g = de concentration 0,1 mol’Lpar une solution de soude de concentration 0,1Lfhol
a peut étre détecté par le changement de coulewstdedicateur.

Syntheése de la fluorescéine

Il s'agit d'un composé purement organique qui iesdm nom qu'a une ressemblance. Bien qu'acide, la
fluorescéine ne présenterait pas un caractéerefgpicde toxicité. Elle est parfois utilisée comondorant de I'eau
pour détecter les fuites, chez le dermatologu®phtalmologue.

Dans un tube a essai placer 1,5g d’anhydrideigbt&(0.01mol), 2,4g de résorcinol (métadiphénolybr
0.022mol) et 1g de Zngkec et broyé (0.007mol). On chauffe le tube avécgution a la flamme d’un bec bunsen 2
4 minutes. On laisse refroidir quelques minutesaf@ate a un prélevement de cette solution quelgaaetes de soude
le milieu devienfaune-vert fluorescentOn dépose une goutte sur un papier filtre (pH=4On laisse sécher. Ony
porte des vapeurs de dibrome il apparaitamieration rose €osine

Jaune-vert fluorecent
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MANIPULATION N°4 |[Expériences portant sur les diagrammes potentiel-plét leurs application$

. Introduction

Lesdiagrammes de Pourbaix aussi appelés diagrammes potentiel-[pH] (ou E,fkgnt initialement
développés par Marcel Pourbaix en 1938. lls indigsar un plan E-pH les domaines d'existence qurégominance
d'un élément. Le diagramme s’appuie sur les relatie Nernst.

A quoi ressemble un diagramme de Pourbaix ?

Conventions des diagrammes

2.0

1.6

1.2

0.8

> 04- Fe,0,nH.0
;.,j:' 9 - Fez+
0.4
-0.8-
A2 Fe
0 2z 4 6 8 10 11 14

Diagramme de Pourbaix du fer
Pour tracer les courbes présentes sur les diagrapumeonsidére que :
« Activité et concentration sont €gales pour les espéen solution.
+ latempérature est prise égale a 25°C
Au niveau de la courbe, on a alors les propri@iésstes.

« Surla courbe, la concentration totale dissoute patglément donné est fixée. On peut donc trosweun
diagramme un réseau de courbes, chaque courbspondant & une concentration donnée. Dans le derdair
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la corrosion, on considére généralment par conmenfi'un métal M se corrode si [ij1> 1.10° mol.L™%. On ne
trouve alors qu'une série de courbes correspordané concentration dissoute égale a3 mel.L™.

« Toujours au niveau de la courbe, il y a égalitéategentrations des especes oxydée et réduite.
Précautions autour de leurs utilisations

+ Les diagrammes de Pourbaix sont construits a partide données thermodynamiques : ils n‘apportent
donc aucune donnée quant a la vitesse des réactiatestransformations qu'ils peuvent indiquer. Par
exemple, lorsqu'on utilise le diagramme de Pourdair métal pour prévoir sa stabilité dans diffésamilieux,
méme si on se situe dans un domaine ou le méteépsé se corroder, cela ne nous indique rierasttdsse
de cette corrosion. Elle peut en fait étre trételen

« Les diagrammes de Pourbaix dépendent de la tempérae.
« La grande majorité des diagrammes de Pourbaix dispobles dans la littérature technique ne tiennent
compte que de la formation d'ions simples ou d'oxyek.On se rappellera donc lorsqu'on souhaite lesetili

pour prévoir la durabilité d'un métal qu'ils nentient donc pas compte de I'éventuel présence dplexamts
dans le milieu environnant.

. Tracé expérimental d’'un diagramme potentiel-pH

1.Condition thermodynamigue

On peut présenter le diagramme de Pourbaix de I'ea

L'eau peut se comporter a la fois comme un oxyeamh réducteur:

0 réduction +-ll oxydation 0
H, H,O O,
comportement comportement
oxydant réducteur

Les couples traduisant les comportements rédoxgmtdtre écrits soit a partir de® soit a partir des ions Oldt
Hs0".
(i) Comportement oxydant: couple HO™/H,
Le comportement oxydant de I'eau correspond adiactéon de I'élément hydrogene. L'eau est réduiteyelrogene
qui, peu soluble (20 chi.™ & 298K sous 1 bar soit 8:4énol.L™Y), se dégage.
2H30" + 2e-5 Hyg + 2H,0
La relation de Nernst s'écrit pour I'équation saofea
aOx + né S BRed
a
0 +ﬂ|nal
Ox/Red nF aRedB

A 298K et en faisant la conversion-ttog (facteur 2,3):
a
0 423 8,314.298I Aox

EOx/Red =

E =E el 0
Ox/Red Ox/Red n.96500 gaRedB
(of
a
Eox/Red = 0 +0’059Iog >
Ox/Red n aRredB
a
a,
Eox/Rred = E° + 0'06|09 X
Ox/Red n ARedB

Pour les composés solides: a=1

Pour les solutions diluées idéales: a =Gi@c € = 1 mol.L* (soluté) et pour le solvant a = 1.
Pour les gaz: a = PlRvec B=1 bar

L'expression du potentiel rédox correspondant ayleo0O*/H; est donc:
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+]2
E. . =E° + 906, [H 30
H30 /H2 H30+/H2 2 sz

En admettant quey, = 1bar (les bulles de4$e trouvent pratiquement a la pression atmosph&rief sachant que

E° = 0V (/ESH) alors I'expression devient:
H30+/H2
- B} - ons,o”
HLO" THy _T|09 H;O"| = 006log[H;O
EH3O+/H2 = ~006pH

(i) Comportement réducteur: couple GQ/H,0
Le comportement réducteur de I'eau correspondcydation de I'élément oxygéne. L'eau est oxydéexggene qui,
peu soluble (32 cfiL™ & 298K sous 1 bar soit 1,3-1fhol.LY), se dégage.
Ogg) + 4H0" + 4e-5 6H,0
L'expression du potentiel rédox correspondant aypleoQ/H,O est donc:

0 006Iog[He,O ] Po,

EouH,0 = Ogltiz0
En admettant queo, = 1bar (les bulles de £3e trouvent pratiquement a la pression atmospl&riet sachant que

E° = 1,23V (/ESH) alors I'expression devient:

0O2/H20
4
Eoyh,0 = 1,23+°_°6| [H3o+] = 123+ o,oslog[H3o+]
EOz/HzO - 123_ O!O6pH

(iif) Diagramme potentiel-pH de I'eau (diagramme dePourbaix)
Dans ces diagrammes, on représente les variatiopsetdntiel E en fonction du pH. En utilisant [@tien de Nernst,
on peut déterminer et représenter sur le diagrabmé&pH) les zones de préedominance des diverggsces d'un
élément, a une température donnée et dans degioandie concentrations fixées. Ces zones sonté&&ppar des
frontiéres avec un équilibre sur ces frontiéreseelels deux especes présentes de part et d'autre.
Si nous tracons la variation de =EetE = kK en fonction du pH, nous obtenons deux droitesligtes:

H30™ /H> 02/H20

E(V)

1,23
O
7.
?A/?O

E;=1,23-0,06pH

14

4,
20
%

E,=-0,06pH
*Détermination des zones de prédominance des difféntes espéces
Si a un pH donné on impose un potentigl Hifferent du potentiel d'équilibre.& comment évolue le systemeE
peut étre obtenu en utilisant soit un dispositt&ique approprié soit un oxydant ou un réductieunt le potentiel est
différent de )
Considérons le cas général: Ox +weRed
Eeq = E(C)) / +%| g&

x/Red n aRed

Si on impose un potentiel difféerent du potentiel d'équilibre.E le systéme va évoluer de telle sorte queEEmp:

: s , . a . ; :

- si Emp > Eoq alors Eqaugmente: une élévation dg,Eaccompagne d'une augmentation-é&- soit d'une évolution
ARed

de I'équilibre dans le sens de la formation de@x:+ ne < Red.
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- Si BEmp < Eggalors Eqdiminue: une diminution deggs'accompagne d'une diminution §O< soit d'une évolution de
ARed
I'eéquilibre dans le sens de la formation de R&d+ ne — Red.

On peut donc définir les domaines de prédominarcehdque espece par rapport a la droite d'équilixeau dessus

et Red en dessous:
O\
Red Eeq

Dans le cas de I'eau on peut donc définir les doesaile prédominance dg, ®l,0 et H:
E(V)

1,23
Oxydation de I'eau

Oz

Domaine de stabilité _ .
thermodynamique de I'eau E1=1,23-0,06pH

H>0

H>
Réduction de I'eau E,=-0,06pH

* Prévision des réactions d'oxydoréduction

Soit un couple rédox: Ox + h& Red de potentiel £

- si B, > Ep: le couple réagit avec I'eau avec dégagementaggiene,

- si Es < Ex: le couple réagit avec I'eau avec dégagementigelsigene,

- si B < E; < E: le couple ne réagit pas avec l'eau.

Ainsi, tout oxydant ou réducteur dont le potengisi compris entre les droiteg & E peut étre placé en solution
agueuse sans qu'il y ait réaction avec I'eau.

L'expérience montre qu'il est également possibleothserver en solution aqueuse des oxydants orédesteurs dont
les potentiels sont extérieurs a l'intervalleHz. C'est le cas par exemple des solutions aqueesasrchanganate
MnO, dont le couple rédox Mn@Mn?* est caractérisé par le potentiel standdre E,51V.

En fait, la relation de Nernst est une relationrimdynamique qui ne fait pas intervenir les consitiéns cinétiques.
Or une réaction possible thermodynamiquement pefiiéstuer avec une vitesse tres faible. Dans searaparle
d'immunité cinétique et les états correspondanisdits métastables. Dans le cas de I'eau, illgraunité cinétique
dans les régions comprises entre 0,5V au-desshs eteen-dessous de.E

E(V)
Oxydation de I'eau
() ) 02
Q\S‘; -
36,
1,23 7% ‘./,
) 2N
0/7’?9 .
C”?glf
Qe
Domaine de stabilité _
E;=1,23-0,06pH
thermodynamique de I'eau ! P
H-0
0 : pH
14
%
&2
R
) ///I‘@'. X
N/
N,
e g E,=-0,06pH
C\/}7@' .
Ho ’/q(/e

Réduction de l'eau -
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@ (m)

¢ ESH

solution aqueuse acide

On augmente progressivement la tension U aux ba®és cellule et on enregistre les valeurs desntigls de chaque
électrode, notées, et g, et du courant I. On constate que I'électrolysmitilorsque la tension dgest égale a 1,23V

et celle de ga OV. On retrouve donc bienjd = E - =1,23V.
02H20 {0t /H,
Il s'agit en fait d'une valeur minimale théoriquae [es résultats expérimentaux obtenus sont diftéré.e tracé des
courbes | = f(U) est représenté ci dessous. Parecion, on note positivement le courant d'oxydatio> 0 et
négativement le courant de réductigr0.

H,0 1/20,

1/2H, H

En fonctionnement anodique, on observe un couramt Hoxydation de I'eau a partir du potentiel Us,ZV/ESH. On

appellena=U,- E = 0,5V la surtension anodique deg €ur Pt.
0O2/H20

En fonctionnement cathodique, on observe un coutamt la réduction de I'eau pour un potentiel U6,85V/ESH.
On appelle)c=U. - E . = 0,05V la surtension cathodique dgddr Pt.

H30" /H2
L'existence de surtensions au niveau des électextda traduction électrochimique d'un problénmetgue. La
surtension dépend de la nature du couple rédo& ket dature de I'électrode. Lorsque la surtenssorfagble, on parle
de systeme rapide. Lorsque la surtension est igpia;ton parle de systeme lent.
Les résultats expérimentaux montrent donc que gaaliser I'électrolyse de I'eau en présence diéldes de platine, il
faut imposer un potentiel de 1,8V a la cellule g&ldgtique pour que I'hydrogene et I'oxygene seagégt a une vitesse
appréciable.

2.Tracé expérimental

On peut tracer le diagramme potentiel-pH du fercomme dans lmanipulation n® 16
Il faut adopter les conventions de frontieres anies :

- sur la frontiere, deux especes seulement sopbpd&rantes : les
concentrations des autres especes seront négligées,
- sur la frontiére, ces deux espéces ont méme otatien.

On peut également tracer le diagramme de Pourbaicstu couple quinone, hydroguinone :
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Les interactions entre oxydo-réduction et acidité peuvent se compliquer si le systeme
consicdéré met en jeu des espéces présentant des acidités faibles et/ou multiples. Etudions
a titre d'exemple le couple rédox quinone/hydroquinone.

Soit la quinone(o:®=o) notee Q dans I|la suite de cette partie et

I'hydroquinone (HDOOH) notée QH, dans sa forme totalement protonee.

Ces deux especes forment un couple redox Q/QH, de potentiel standard égal a 0.7 volt et
de demi-réaction :

Q + 2H o+ 2e —= QH,

Par ailleurs, I'hydroquinone est un di-acide faible dont les équations acido-basiques
s'écrivent:

1

QH, % QH  + H pK,,=10
QH == Q¥ =+ H PK, =12

On distingue ainsi trois domaines définis par les zones de prédominance des différentes
espéces entrant en jeu dans les équilibres acido-basiques.

(1|_|2 | C}_I_|_ | C)_Q_
10 12 oH
| |

e« P I H inféri s310:
La forme réduite est sous forme QH,. On a donc I'équation redox suivante :

Q o+ 2H o+ 26 == QH,

2
avec E®, =E%,,n4>=0,7 volts

Il vient
o[+ ]
E=E?+O'06,|Dg _
2 [QH, |
E-EP -0.06 -pH+ 0.0E.Iogi[(gi] ]
2
et donc

]

E? -EY -006-pH
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¢ Pourdes pH compris entre 10 et 12:
La forme réduite est sous forme QH". Il vient :

Q + H- + 26 —> QH
avec E°, =Egan

On a
0.06 QI"”]
E-EJ+ .Iog[ =
2 o]
o _ 2]
E-EJ - 003-pH+003log
|O.H_ |
et donc

Eg’ -EJ -003 pH
s Pour des pH supérieurs a 12:
La forme réduite est sous forme Q7. Il vient:
a - 2 =— Q¥

La réaction d'oxydo-réduction devient indépendante du pH, on ne définit plus de potentiel
standard apparenteton a:

, 006 [a]

E-E2

.Iog[

02‘]
et donc

Potentiel standard Apparent (v)
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Si on compare le systéme Quinone/Hydrogquine & celui du couple I,/ On a la demi-réaction
suivante de potentiel standard E°(l,/I) = 0,6 V

I + 2e — 2T

On notera que ce couple est indépendant du pH. On exprime le potentiel de demi-réaction
par:

006 | [Iz]
2 O p

Du fait de la variation du potentiel standard apparent du couple Quinone/Hydroquinone, il
existe un domaine de pH dans lequel on a E°(Q/QH,) > E°(l,/I) et un domaine ou au
contraire on a E°(Q/QH.) < E°(l./I) (voir figure 4.7).

La limite entre ces deux domaines est donnée par le point d'intersection entre les courbes
de potentiels standard et standard apparent.

E-E .+

l2

En égalisant les potentiels standard apparant on determine facilement que le point
d’intersection se situe a4 pH égal & 1.66 (voir figure 4.7).

En ce point et dans |'état standard (activités unité) il y a inversion des propriétés
oxydantes.
¢ Pourdes pH inférieurs a 1.66

Q peut oxyder I en |, (& condition que les concentrations des espéces dans chacun des
systémes redox ne modifient pas |'ordre des potentiels). On a alors :

Q - 2H -+ 2e == QH,
21 = 1, =+ 2 &
Qa - 2r o+ 2H = I, + QH,

La réaction est donc spontanée dans le sens indiqué.

C'est |, qui devient oxydant la réaction devient spontanée dans le sens opposé au cas
précédent:

QH, —> Q + OH - 2e
L, o+ 2 = 2r
s + QH, — a + 20 o+ 2H

0.8

a
E
4 1
| —_—
< \ E°(1,/1)
2 06 .
- i
s i
2 | %
a
E _
g 042 “ne,
S
T 4
@ Y
2 T,
2 021 %
5 © S
E a
£ E. |
i} H
= :
O 004 i
o |
; T T T T T T T 1
O 2 4 G g 10 12 14
5 H
1.66 P
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. Voyage au coeur d'un diagramme E-pH : domaine de podbminance, dismutation, médiamutation

\/O lu er c)earé) cl 'oxadu,tbm
o Manganese o de wn ox\;,olp,_

W Ma 0y ’
‘5‘ 4\ h\MaoL‘L"nn'ch; 'n'.\.-\u\c.\_.—. VOEE) IQA ﬂn,lqc,tm Po.ss..ua

g‘. | ‘;Dur‘ 'PGAW\ d]un CttCLt

[ -
g Ma Oy = oxyalalxw & un aunbe
B e B ol
M
X Mﬂgr > M“LOH)Z_
j‘ =
o A . +—>pH
% g

_On part de I'élément Manganese a I'état d’oxydatipet on le passe en milieu basique selon latidga :
Mn%*+ 2 OH > Mn(OH);
Ceci est obtenu en faisant réagiMiCl, avec de la soude dans un tube a essai et on blitigmécipité
blanc

_On agite le tube, le précipité devient brun, ipasse la réaction suivante :
Mn(OH) .+ OH - Mn(OH)3 + € (équivalent a Mn,O3 ou MNO(OH))
Le manganese est passé au degréd#itrg Il sous un nouveau précipité
_Maintenant on ajoute dans le tube un oxydant Na&ildsi le manganese passe au degré d’oxydation IV
2 Mn(OH)3 + CIO™ = 2 MnO,+ 3H,0 + CI’
La solution devietres foncée.

_On souhaite maintenant passer au degré d’oxydstaun manganese pour cela on rajoute de la soude :
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MnO,+40H > MnO4 +2H,O+2¢€

. Applications

1.Corrosion et protection contre la corrosion

La corrosion désigne l'altération d'un objet manufacturé gaavironnement. Il faut en exclure les effets
purement mécaniques (cela ne concerne pas, papixdmrupture sous l'effet de chocs) mais laasion intervient
dans certaines formes d'usure des surfaces dorduses sont a la fois physicochimiques et mécaniqu

Les phénoménes de corrosion des métaux sont sdgmadture électrochimique. En présence d'uneigolde
type électrolyte, le potentiel métal-solution vas@on les points de la surface et de ce faitcdasants électriques
apparaissent et provoquent 'endommagement du.métal

La résistance a la corrosion dépend de la valeged@otentiels et surtout de leur répartitionlesisurfaces. Toutes
les hétérogénéités donnent naissance a des ca@lpdtsques, a commencer par celles qui résultentifférences de
structure et de composition des microcristaux gastituent le matériau lui-méme. D'autres hétérégés sont dues a
la présence de soudures, de rivets, de fagonnaggmsd entrainant un écrouissage (dans les tokessptiar exemple),
mais aussi au frottement contre des pieces antstgsrou méme a de simples rayures.

A chaud, la diffusion des agents corrosifs daqai%seur du métal peut compliquer encore le problem

La lutte contre la corrosion est une préoccupatmmstante dans beaucoup de domaines industriedssdlation
relativement simple consiste a recouvrir la sur@apeotéger par un matériau insensible au milieassif, matériau qui
peut étre métallique ou non. Les peintures, lesigecertains traitements de surface, les revétemeétalliques de
plomb, de zinc, de nickel, de chrome, etc. peug&etsouvent utilisés avec succes. Il est possipdement de
remplacer les métaux par d'autres matériaux degpoargle inertie chimique comme le graphite, larmoégae, le verre,
les matieres plastiques, etc.

. Passivation du fer : étude de I'acide nitrique Rifer:

Passivation du fer :

a) Action de l'acide nitrique dilué sur le fer :

Dans un petit becher introduire de I'acide nitrique a 50 %. A 'aide d'une pince en bois y plonger la moitié
inférieure d'un clou pendant quelques secondes. On observe l'attaque rapide du fer, la solution prend une
teinte rouille (Fe**) et d'abondantes vapeurs rousses (NO,) se forment.

Fe  Fe&®" +3 électrons
NO3 +4H" + 3 électrons. NO(gaz) +2H0
équation bilan
Fe+ NO; +4 H" - NO(gaz) +2HO+ Fe**
OrNO + Y2 O, >NO, instantanément dans I'air

b) Action de I'acide nitrigue fumant sur le fer :

Procéder exactement de la méme maniere que précédemment. Quand le clou entre en contact avec l'acide
fumant l'attaque a lieu mais elle s'arréte presque immeédiatement. Retirer le clou et comparer son aspect
avec le précédant. On constate qu'il prend un aspect tres brillant (presque argenté). L'oxydation a produit ici
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une pellicule d'oxyde magnétique de fer Fe3O4 qui protége le fer et la réaction s'arréte, c'est le phénomeéne
de passivation. Montrer cette protection en replongeant le clou dans I'acide dilué, I'attaque n'a plus lieu. On
peut montrer la fragilité de cette protection, il suffit de percer la pellicule d'oxyde en touchant le clou avec
une baguette de verre ou un fil métallique pour que l'attaque reprenne immédiatement. (Il se produit un
phénomene de micro-pile). Cette passivation permet le transport de I'acide nitrique fumant dans des fts de
fer.

Remarques :

Cette expérience est délicate a réaliser. Il suffit d'un peu d’humidité pour que la passivation n'ai pas lieu,
surtout si l'acide utilisé n'est pas vraiment "fumant”. S'exercer plusieurs fois pour bien la réussir. Utiliser des
clous neufs et propres et bien les essuyer avec un papier filtre juste avant de les plonger dans l'acide. De
méme ne verser l'acide dans le becher qu'au dernier moment pour éviter qu'il ne prenne I'hnumidité. Enfin ne
pas hésiter a changer le bain d'acide si on désire refaire I'expérience car au bout d'une ou deux fois l'acide
ne sera plus assez pur pour que la passivation soit possible. Si I'acide utilisé est vraiment fumant et pas trop
"éventé" I'expérience est plus facile.

. Corrosion : Pile EVANS:

On fabrique une pile Evans avec un clou, un gtsuher contenant de la phénolphtaléine, du sel at3té
I’'hexacyanoferrate de potassium.
Apres plusieurs secondes on observe ceci :

PILE EVANS

/ clou en fer

coloration rose présence de OH-

Solution contenant: _ NaCl 3%
_ phencliphtaléine
_ hexacyanoferrate Il de potassium

coloration bleue présence d'ions Fe2+

On peut écrire a la surface de la solution etldu que :
Fe + 2e-> Fe&'
O + HO +2¢€e 2 20H
Equation bilan : Fe + % Q + H,O= 20H + F&*

Ceci explique la coloration rose de la phénolpimeal@rés du clou.
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La coloration bleue de Prusse est due au complexe khexacyanoferrate de potassium et les ion#.fe

. Prévention contre la corrosion :

En mettant dans la pile Evans étudiée juste awamicathode en zinc, on protege le clou ferriquéecainc est
un métal plus réducteur que le fer (son potentagldard est plus faible), on parle aldislectrode sacrificielle

PILE EVANS

clou en fer

Electrode de Zinc

Solution contenant: _ NaCl 3%
e _ phenoiphtaléine
_ hexacyanoferrate Il de potassium

On ne remargue aucune coloration sur le clouexgbtique que le clou n'a subi aucune oxydationéxluction
mais on remarque cependant que I'électrode desaixgde, c’est elle qui protege le clou, et d’'aille c’est le principe
utilisé sur les bateaux : on place des blocs desiin la coque et on les remplace quand ceux-titsmmoxydés. La

réaction qui se passe est :

Fe(s) + 2e-> Fe'

Fe”* + Zn(s) & Fe(s) + zA"

2.Prévisions de réactions

. Production d’'eau de Javel et de dichlore ; élebtse de NaCl :

Pour cela se référer ataanipulation n® 22

. Réaction entre les couples du fer et de l'iode :

On cherche & prévoir la réaction entre le coupfé/i** et le coupled1™. Pour cela on utilise le GAMMA :
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Fel+

12

2 Fe™"

2 Fe?

—

Solution de:
_FeCi30.1M
_Klo.01m

S~
—— Solution contenant:
_ tampon acétique _
_ diiode 12
_ Sel de Mohr (fer 11}
N

2+ 3+

2Fe

+1, —> 2Fe

. Dosage d’'une eau de Javel :

+ 21— = 2Fe® + |,

Ye2l w2Fe 4

extraction par cyclohexane

—

———— présence de diiode

—

décoloration

+ 20

Pour cela se référer ataanipulation n°27.

Orthophénantroline

Complexe rouge:
présence de fer Il

Diiode et cyclohexane

Thiocyanate de potassium

complexe (FeSCN)2+ de
coloration rouge sang intense
présence de fer 11

62



MANIPULATION N°5
[Expériences portant sur les réactions d’addition etle substitution en chimie organique

. Introduction

Les réactions dddition se passent lorsque deux réactifs sont mis enmmégmur former un nouveau produit
sans perte d’atomes lors de la réaction. Elle @gatschématisée comme ce qui suit :
A+B->C

Les additions ont des mécanismes différents dalogactivité des réactifs : il existe :
_Les additions nucléophiles que I'on note AN
_Les réactions d’oxydation
_Les additions de polymérisation

_Les additions électrophiles (AE)
_Les additions radicalaires

Par exemple on notera les réactiorisydrohalogéenation(addition de HX sur alcénes en appliquant la relgle
Markovnikov),I’hydradation...

Les réactions deubstitution se passent lorsqu’un réactif réagit avec un gudue donner deux nouveaux
produits. Ce processus peut étre schématisé ainsi :
A—B + C—D > A—C + B—D
Les substitutions comme les additions ont des mswees différents selon la réactivité des réactifgxiste :
_ Les substitutions nucléophiles que I'on note SN dxiste de type 1 et 2

_ Les substitutions électrophiles (SE)
_ Les substitutions radicalaires

Les SN présentent un mécanisme différent seloodegosés utilisés le solvant dépendant de laiqgunet

Mécanisme de la S \1
La réaction se fait en deux étapes.
1°"® étape

Le groupe partant GP réagit sur lui-méme. La limiBeGP se rompt pour donner un carbocatid@tRin ion GP C'est
une réaction tres lente et déterminante pour lkaticjune de la réaction.

Exemple avec 3-chloro-3-ethylpentane: ici c'egiriupe Cl qui joue le réle de groupe partant. lobe$ en bleu
représentent l'orbitale p vacante.

| réaction lente  HiCHCmy,,, o
\'\\\-““ll ':’H 2{: H 3 -—* /
HaCH,C

CH,CH;

S
CH,CH; + CI

carbocation

. . on chlorure
4, = A=2hy g 2 ;
3-chloro-3-ethvipentane 3-ethylpentan-3-ylium
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2°™ étape

Le nucléophile Nuréagit immédiatement avec le carbocation justesapa formation. Le nucléophile peut attaquer |
carbocation, qui est de géomeétrie trigonale planajessous ou au dessus du plan.

OH
o
HsCH5C™ CH,CH;
CHuCH5
le 3-ethylpentan-3-ol

Avec lI'exemple précédent, le produit est le ménmedqye soit le coté attaqué. Le 3-chloro-3-ethylperatest une
molécule achirale.

Mécanisme de la S \2

La réaction se fait en une seule étape.

[~ 1+
R, fy Hy
Nu + . % — M- ==X = Nu , T E
\\\\ .'-'-* ’!':"/
R; = i
* R, R, Rj Ry *

Figure : les trois liaisons autour du carbone central soaplanaires dans I'ET

La substitution nucléophile bimoléculaire, oy2st une réaction se faisant en une seule éapejrgermédiaire
réactionnel. L'atome X est plus électronégatif lguearbone auquel il est lié. Il capte les électrda la liaison et dans
un méme temps, un groupe nucléophile — hté— se lie au carbone, de l'autre coté du carbonateOn peut
alors observer une inversion de la stéréochimativel du carbone central, mais une conservatida denfiguration
absolue. C'est cette particularité qui fait detkaction SN une réaction stéréospécifique. L'inversion citée
précédemment est nommeée « Inversion de Walden Boktilat de Hammond permet de définir un étatatesition

— ET.

. Additions

1.Addition électrophile sur des liaisons C—C insatiges

On peut faire I'expérience d’addition de dibronue sne liaison C—C insaturée soit un alcene so#lapne.
Pour ces deux composés le mécanisme est idenkitpig l'alcyne peut accueillir non pas 1 moléculedi@ome mais
deux :on passe de I'alcyne a I'alcene E puis amime|e mécanisme suivant :
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Il se forme un intermediaire ponté appelé bromonium.

H “n o Br n
.. L
H + ! Br=—Br. ——— HHI,-;@QIH + Br
Pk x
H H ALK
Br H

=T
H
¥
E
o
<

Il s'agit d'une trans addition

2.Addition radicalaire sur des liaisons C—C insatuées

Synthése du (poly)styréne

On souhaite polymériser le styrene pour obtenipnaluit courant utilisé dans le textile et dansdaservation.
On passe par un mécanisme radicalaire :

polymeérisation
Hx }‘I radicalaire I-|I I|-I
o= S ST
H H
styréne polystyréne

Dans un tube a essai mettre 1g de peroxyde deyeret 2mL de styréne (le monomere) que I'on eaifun

bouchon muni d’'un tube réfrigérant et mettre awmimaarie pendant 10 minutes. Le milieu s’épaissitisaosité
augmente : un produit sirupeux se forme le polgstgr

1) Formation du centre actif : AMORCAGE

Pour former les centres actifs, nous avons besomamorceur qui va faire apparaitre le radical.
H
—C—C.
formation d'un centre actif H2
qui doit étre un radical

X

Il existe plusieurs types d’amorceur.

Amorceur thermique.

C’est une molécule qui, quand on la chauffe, senipose en radicaux. Les radicaux sont alors capaeléransférer
leurs électrons au monomere.

Exemple avec la peroxyde de benzoyle :
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@%3 O st

Un autre amorceur couramment utilisé est I'azobimisyronitrile AIBN :

?N ?N CN
A
H.C N=N CH N, + 2 H,C—C»
| | 3 60T 2 3~
CH, CH, CH,

2) Polymeérisation du styrene: PROPAGATION

@(:HZéH@ " @\ — @CHZCHCHZC.ZH@
@CHZCHCHZéH@ + on3 @\ o CH—CH, 7 N @

La terminaison de cette réaction radicalaire msmé&que des produits parasites avec la reformdtiaadical
propageant, une recombinaison de radicaux quelesndans le milieu...

3.0Oxydation d’'un alcéne par KMnOy

Un alcéne est insaturé et par conséquence esif gaatout aux réactions d’additions, les oxydasaentrant
dans ce cas de figure in est possible d’oxyderlegna par le permanganate de potassium KIMnO

¥ On utilise le permanganate de potassium K*MnQ,~ dilué dans I'eau

» Exemple :
Me Me
Mg, —~ Me KNG Yo PH.O Me,, aMe
o=C R "\ ~ 2 C—C:
i T I i
H H X % HO OH
(Z)-But-2-éne _Mn_ O @ Diol méso
o~ 07K
Complexe instable

Addition syn
(E)}-But-2-éne  —  Diol racémique RR / SS

La réaction est stéréospécifique
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Si I'on utilise le permanganate concentré on gooel de la liaisom et de la liaisow . C’est la méme équation
bilan qu’avec 'ozone :

> 0O; oxydant fort — ozonolyse = coupure oxydative de la double liaison

Me Me
Z & 10 __2)H,0 Mg e
ICZC‘ — [complexe O3/ alcene] ———— =0 + o=C + H,O,
hydrol —
Me Me yarelyse Mel ‘Me Formée

a I'hydrolyse

Dans le cas ou 'on obtient un aldéhyde : H,O, 'oxyde rapidement en acide

Me H
Z._ & 10 Me, Ry
IC_C; ekl C=0 + 0=C 0,
Me Me 22 >
Me Me
\Ciatone aldéhyde ),
f/
IVIe,,' ’QH + H,O
C=0 + ozc" 2
Me Me

Pour isoler l'aldehyde et eviter I'obtention de I'acide :
On ajoute au moment de I'hydrolyse un réducteur d'H,0, : Zn

4 .Addition nucléophile des liaisons C=0

Addition de la DNPH sur un composé carbonylé

Pour observer la fonction carbonyle on utilis€ }a DNPH :

La 2,4-dinitrophénylhydrazine (ou2,4-DNPH) est utilisée comme test caractéristique des gttEshet des cétones.
Elle est synthétisée par substitution nucléophibenatique de I'hydrazine sur le 1-chloro (ou 1-bodid,4-
dinitrobenzene.

-0 +H:N—NH —Q—NOZ %/EN—NH—Q—NO,# H.0
NO, NO;

Hydrazine Hydrazone

La préparation d’une solution de réactif peut étsenue ainsi : on dilue doucement 3 g de DNPH dansl de
H.SO, & 98 %, 20 ml d’eau et 70 ml d’éthanol. Il fauéywir de refroidir pour éviter tout échauffement.

On mélange le composé organique a tester avec2jé-NPH. Si un précipité jaune-orangé-dé
apparait, le test est positif et le composé omanest soit un aldéhyde, soit une cétone.

Combinaison bisulfitique (addition de composés sords)
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Pour additionner des composés soufrés sur des composés carbonylés on utilise la combinaison
bisulfitique : le principe est d'utiliser une solution saturée fraichement préparer de métabisulfite de
sodium (Nazszos).

Na.S,05 + H,O = 2 NaHSOs3

On verse 5mL de cette solution dans 2 tubes asdisacontenant 1mL d’aldéhyde (RCOH) et danstia
I'acétone. Agiter vigoureusement apres les avairchés. Dans le tube contenant I'aldéhyde, le mélangnd en
masse : on obtient un solide blanc. Dans I'autbe ©n a des cristaux blancs en refroidissant.

L'ion hydrogénosulfite, possédant un doublet sur le carbone, s'additionne aux aldéhydes, plus réactifs
et moins encombrés, pour donner un ion a-hydroxysulfonate :

|D| DH
fm = o
— =0 + HD—?—DI R— t‘: 50:H — = R— C 503
| [
HKT jo

Cet a-hydroxysulfonate est soluble dans L'eau, ce qui n‘est généralement pas le cas de L'aldéhyde de
départ. On pourra donc se servir de cette méthode pour séparer L'aldéhyde d'autres composés
insolubles dans L'eau génants. La solution aqueuse purifiée est alors traitée en milieu acide, ce qui
régénere L'aldéhyde de départ, insoluble a nouveau dans L'eau.

Ces combinaisons bisulfitiques sont tres souvent utilisées pour purifier les composés carbonylés.
L'addition d'une solution acide ou basique régénére les composés carbonylés en détruisant la
combinaison bisulfitique.

Aldolisation ou cétolisation avec ou sans crotonifan

1. Catalyse basique

H _‘________JDH o énolate (sous la forme du
CHZ—EH 0 CH,—CH=0 carbéniate : pKa ~ 20)
— HZD
-
ILFI
=)
CHg—CH-(——ﬂD + CH—CH=0D CH;—CH—CH>—CH=0
-
10 mH%H OH

¢H;—CH—CH;—CH=0

(A température ordinaire)

Le premier équilibre a une constante de 10 °. Cependant L'équilibre global a une constante supérieure a
1, dans le cas des aldéhydes (6 a 10) ; par contre, dans le cas des cétones, cette constante est de

68



L'ordre de 10 L. Ceci est d d la plus faible réactivité du carbonyle des cétones (voir la synthése des

cyanhydrines).

Ainsi, la mise en présence de propanone et de soude, a
température ordinaire, donne a L'équilibre un mélange

CHs CH
CH3—C—CH—C

| \c)

OH

10% de diacétone-alcool (cétol)
de 90% de propanone.

Pour synthétiser avec un bon rendement le diacétone-alcool,

on peut utiliser un soxhlet : (ci-contre).

Généralement, d température ordinaire, la réaction s
‘arréte a ce stade en milieu basique. Cependant, le

chauffage peut favoriser la déshydratation (crotonisation).

didcetonealcool

de i
—_—

5 parcours de
la propanone
gazeuse

et
B | e
d propanone +

Celle-ci est difficile, méme a chaud, lorsque les struct
obtenues sont linéaires.

Par contre, lorsque les doubles liaisons obtenues sont
conjuguées avec un cycle aromatique par exemple, la
crotonisation a lieu a |'ébullition du solvant, suivant
immédiatement L'aldolisation. La réaction est appelée
" condensation de Claisen - Schmitt .

En effet, ces réactions étant toutes équilibrées, il suffit
que le produit final soit tres stable (ici par conjugaison)

pour que la réaction évolue jusqu 'au dérivé carbonylé
éthylénique, appelé aussi a-enone.

01 19
'<i:::>}——C: + CF43——£
H - -
benzaldéhyde acétophénene
1I0H 10

H

ures

ﬁ
Ba(OH),

propanone qui
seule distille

a,B-

benzalacétophénone ou—

1,3-diphén%@
=
(yewmane{ )

CH=CH—C + HO + HEH

Lorsque la réaction de crotonisation peut €tre suivie, sans changer de milieu réactionnel, par une
réaction conduisant a un produit plus stable, souvent cyclique (non aromatique), elle se fait bien
(déplacement d'équilibre). (Voir L'annellation de Robinson).

2. Catalyse acide

baryte hydratée
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La crotonisation a toujours lieu en milieu acide, aussi bien avec les aldéhydes et les cétones :

(H®)
CHa-E—CH& CH;—C=CH; l ?H (!)E'H
o OH oH CH;—C—CH,—C—CH
(j’alﬂuH - @II 3 || 2 3
CH;—C—CH- CH;—C o CH;
2
"oxyde de mésityle" @ -
y Csity £ o M O _ug OH; |r 10
I — —_ Y
CHs—C= CH—C—CH3 | <= CHg—CclifEH—C—CHg o CHy— E— CH—C—CH;
CH; CH- CH;

A partir de L'éthanal, on obtient le but-2-énal ou " crotonaldédyhe ", d'ou le nom de crotonisation : 2
CH; -CHO - CH3z-CH=CH - CHO

3. Régiosélectivité de la réaction d'aldolisation

En milieu basique, ¢ 'est le carbéniate le plus stable (voir 4.1.1.) qui se forme. L aldolisation se fera en
fonction de ce résultat :

CHy 65, Hie  SH CH;
CHy—C—CH == “CH—C—CH,—C—CH  (soxhlet)

En milieu acide, ¢ 'est la stabilité de L'énol qui régit L 'orientation de la réaction. Dans le cas précédent
(on va jusqu ‘d la crotonisation), on obtient :

CHy @ HC fliHa CH; O

- " 11
CHa—ﬁ—CH\ — HCH—Cll—C—C—CHg

0 CH; HyC OH Cl:Hg

Ici la crotonisation n ‘est pas possible, car il ne reste plus d'H en a du carbonyle.

4. Compétition aldéhyde - cétone.

La cétone et L'aldéhyde fourniront le " carbéniate - énolate ", et L'aldéhyde qui sera sujet de
L'attaque nucléophile sur le carbone du carbonyle (voir la synthése des cyanhydrines pour comprendre
la différence de réactivité des aldéhydes et cétones). On obtient donc deux composés majoritaires :

CHy—C—CHz—CH—CH—CH; et
I

“oH
CHg—C—CHg + CHg—CHz—CH:D —_— O OH
o H—€—CH—CH—CH—CH;
O CH; OH

5. Réaction des a-énones
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Les a-énones subiront L'attaque nucléophile des énolates en position 4 (ou B) par rapport au carbonyle :

- - @
@/_\ ;3 193 CHy 101
CHa—ﬁ—CHZ + CH; —C=xCH-C—CH; CHa—C—CHz—f—CH:C—CHa
I

N

Q GHs 0 CH-
H,0 || - OH®
?Hg ﬁl rototropie C|:H3 ?H
CHg—ﬁ—CHZ—Cll—CHZ—C—CHg CHg—ﬁ—CHZ—Cll—CHZ C—CH;4
Q CH3 Q) CHS

Lorsque, dans le méme milieu, le composé dicétonique peut subir une nouvelle aldolisation cyclique,
celle-ci se poursuit par une crotonisation, car L'alcene cyclique est stable : c'est |'annellation de

Robinson.
b~ .0
Q @ o 19 \, § CL ¢
OH =
AL prpon, & L L,
j A
| |
c’?GH — H.0 C’”GHz
| A
oH
On obtient ici une nouvelle a - énone.
Réaction d’'un organomagnésien sur la cétone de Milgr
- Réaction
MEQN - NMEQ
Ol O™ ames
La cétone de Michler (tétraméthyl-4,4 0

diaminobenzophénone) donne par MeoN . NMeg
condensation sur un organomagnésie
un dérivé doué d'une coloration intel \)

+

le vert malachite.

Bt
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L'organomagnésien aura ét€  g_x +\ig _Gther R-Mg-X

préparéau préalable selon la voie anhydre
classique CgH:Br+thg CsHs-Mg-Br

dapeatian (a)

Ajouter 0,5mL de la solution éthérée de I'organomésgen avec 1mL d’eau distillées et quelques geditesolution d’iode dans I'acide
acétique avec 0,5mL de cétone de Michler dissods# @ans le toluéne (tube a essais). Une coloratmmvert intense se développe
instantanément. Le carbocation obtenu est utitisdnoe colorant. Celui-ci est appelé vert malachiteagson de la ressemblance de sa coule
avec celle de la malachite CugfOH), : un minerai de cuivre (composé avec lequel ibiga entendu aucune parenté chimig®eyter des

gants pour manipuler ce composé.

Remarque : la cétone de Michler est préparée irdlisinent par réaction du phosgene sur la dimatfilyhe.

Un colorant voisin - le cristal-violet - est obtepar une réaction deriedel-Crafts

Réactifs Matériel
- organomagnésien - tubes a essais
- cétone de Michler

. Substitutions

1.Radicalaire

Ce qu'il faut retenir avant tout c’est que lesctémns radicalaires sont des réactions anarchiguades alcanes,

on substitue I'hydrogene par un halogéne.
Remarque sur le choix du solvant : on choisiraalvwasit apolaire pour réaliser les expériences thstitution sur les

alcanes : on a en effet moins de chance de faparafire des espéces chargées dans I'état deitransi

La réaction se fait selon un processus un chaine, un processus radicalaire.
R-H+ X-X - R-X+H-X

La réaction se fait en trois étapes : initiation, propagation et terminaison.
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Initiation

La premiére étape est une étape d'initiation. Cette étape permet de former les premiers radicaux
libres qui vont amorcer la réaction. Cette étape décisive est facilitée par la présence d'amorceur de
réaction :

un rayonnement lumineux (UV) d'énergie nécessaire a briser la molécule d'un dihalogene
un amorceur radicalaire comme le peroxyde de benzoyle

Amorceur

1.Xz - 2X°

Propagation

Une fois généré, le radical X° va réagir sur I'alcane (réaction 2), produisant ainsi une radical alkyl R®. Ce
radical réagit a nouveau sur le dihalogéne (réaction 3) pour former le dérivé halogéné et régénére le
radical halogene X°.

2.R-H+X° o H-X+R°
3.R%+ Xz — R-X+X°

Le radical brome X° est régénéré et peu alors réagir a nouveau sur R-H : c'est un mécanisme cyclique,
un mécanisme en chdine.

Terminaison

L'étape de terminaison correspond a la recombinaison des radicaux. Cette recombinaison se fait lors de
chocs sur les parois ou lors de chocs entre les molécules.

4.2 X° - Xz

Cette réaction n'est pas la seule possible. Toute recombinaison de radicaux est une étape de
terminaison.

2.Electrophile

Pour étudier la substitution électrophile on faire la réaction de Friedel & Craft. Elle peutts&tire une
acylation ou une alkylation :

Lesréactions de Friedel-Craftssont des réactions chimiques de type substitdiecirophile aromatique au cours
desquelles un cycle benzénique est alkylé (subistitd'un atome d'hydrogene par un groupemente&jlot acylé
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(substitution d'un atome d'hydrogéne par un grogperacyle). Celles-ci ont été developpées en 187 fechimiste
frangais Charles Friedel et de son partenaire aaiérdames Crafts.

Alkylation de Friedel-Crafts

La réaction catalysée par un acide de Lewis, ddogénure d'alkyle R-X, et d'un systeme aromategieppelée
Alkylation de Friedel-Crafts.

- Al “,
HC—Cl + +  HC

Cette réaction présente un certain nombre d'inguanés:

Y

« Le produit est plus nucléophile que le réactig'dinsuit qu'il est tres difficile de limiter cetaction a la
substitution d'un seul atome d'hydrogéne (H). Rdbenir une bonne séléctivité, il faut conduirdee¢action
pendant de longues heures a basse températuréor®passer d'abord par I'acylation suivie de dacéon du
produit en alkyle.

« Laréaction avec unalogénure d'arylAr-X (ex: chlorobenzéne) ne se prete pas a cé#etion et ne permet
pas d'utiliser cette méthode pour coupler deuxesyalomatiques.

+ Les solvants et le catalyseur doivent étre semghrésélange réactionel, pour étre détruits ou résycl

Les acides de Lewis les plus utilisés sont: AX = Br, Cl, 1), Sbk, ZnCh

Mécanisme

Utilisations

Cette réaction est utilisé tant au laboratoire dpues I'industrie comme par exemple dans la syntihe$éthylbenzéne

Acylation de Friedel-Crafts
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Représentation de Lewis des formes mésomeremdetylium

La réaction catalysée par un acide de Lewis, ddogénure d'acyle RCOX ou d'un anhydride d'acyld;um systeme
aromatique est appeléeylation de Friedel-Crafts.

0
=
+ — =, + HCl
o
A

Les conditions de la réaction sont similaires &eseale I'alkylation présentée ci-dessus. Contraregrau cas de
I'alkylation, il ne peut pas y avoir d'acylationsiliiples. En effet, le groupement carbonyle, ategacd'électrons,
désactive le noyau aromatique si bien que le ptatiula réaction est moins réactifs que le proiitial. De plus, il ne
peut pas y avoir de réarrangement du carbocationagylium) dans le cas de I'acylation. En revankeheatalyseur
forme un complexe avec le produit final et il entfane quantité Iégérement supérieure au nombneatkes de
groupements carbonyle présents dans l'agent acylant

3.Nucléophile

Substitution d’halogéne

Pour substituer un atome d’halogéne il faut queulestitué soit moins réactif que le substituaat.éxemple
I'iode est un gros atome donc est un bon groupefiEmable il est facilement substituable par wna de brome ou
de chlore :

I
+
o
i
0

R—I + CI@ — > [R®
-

-

Hydrolyse du chlorure de tert-butyle
INTRODUCTION

La réaction globale d’hydrolyse peut s'écrire ainsi:
H,C H,C
C——Cl + HO C——0OH + HCI

HSC\\V HEC\‘V

HsC HsC
ou, pour simplifier
RClI + H,0 _— R-OH + HCI

Dans les conditions de la présente expérience, la vitesse de la réaction
d'hydrolyse est délerminée en mesurant la vitesse d'apparition du HCI au
moyen d'un titrage acide-base avec une solultion aqueuse de NaOH.

Deux mécanismes sont plausibles:

Un premier mécanisme appelé Syl. pour Substitution Nucléophile du 1¢r
ordre, implique lors de I'étape lente, la formation d'un cation intermédiaire ot
la charge positive est portée par un atome de carbone. On appelle carbocation
un tel intermédiaire. On peut schématiser la réaction comme suit:
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CH,

HaC HaC
3 HQO 3
C— - . ] > ,C—OH
H3C““"' C Cl Q‘(;+\ + ClI Hac\\“y + HCI
HsC Lent HsC Rapide HaC

CH;
Un second mécanisme appelé Sy2, pour Substitution Nucléophile du 2¢ ordre,
implique lors de I'étape lente, un mécanisme concerté otr une liaison C-O se
forme au méme moment ot se brise la liaison C-Cl. On peul schémaltiser la

réaction comme suit:

H,C H\ CHs CH,

H.O + i, C——Cl — = 0----C----Cl — = HO—C_,, HClI
R4 sy | e,
HsC Lent H HsC CH Rapide CHs

3

Formation d’anhydride

Les anhydrides appelés aussi les anhydrides @sacidhAnhydride est un composé qui a perdu une ou
plusieurs molécules d'eau d’ou son nom.

Le type de composé organique anhydride d'acidersnsostructure :
I
C C
= / \\O / \\‘R
Anhydhride d'acide

Sa formule générale eslR—-CO-0O-CO-R

Les anhydrides d'acide sont issus de la réuniatede acides carboxyliques identiques ou non, stilgareaction de
déshydratation:

R-COOH+R —-COOH=R-CO-0-CO-R + H,0O

Cette réaction est réversible : les anhydrides ésrpeuvent subir une hydrolyse tres facilementélgissent par
exemple avec de la vapeur d'eau atmosphériqueyi ¢euy confére une odeur piguante.

lIs sont utilisés entre autres pour augmenteridement des réactions d'estérification (produatian ester). On
utilise par exemple un anhydride pour synthétise¥aspirine a partir de I'acide salicylique, og@e pour synthétiser
de I'néroine a partir de la morphine.

Remarque : un anhydride formé par deux acidesrdiit est dit mixte.

On peut aussi synthétiser les anhydrides parisutibst nucléophile :

RC@H R cH:—bNa —> R ﬁ—o—%—FH NaCl
fo5 o) o) o)
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Le nucléophile est I'ion carboxylate.

Synthése d’un polyamide : le nylon

L'appellationpolyamide regroupe tous les polymeres contenant des grougemeamide » N-H-C-O. Ce groupemen
amide résulte de la réaction d'un acide et d'uneerhe Nylon 6.6 fut découvert en 1938. A la m&peque en
Allemagne on découvrit le Nylon 6. Au départ le dlyls’appela NO RUN, ce qui signifie « ne file pasmanglais (en
rapport avec les bas en soie qui filaient), pussappela Nolen, Nolon et enfin Nylon. Le nom NYLQNndrait des
initiales de : Nancy Yvonne Louella Olivia Nina i&souses des chimistes de Du Pont de Nemourspligborerent &
la découverte. Pendant la deuxiéme guerre mondkasggnification du mot a été déformée pour faine boutade en :
Now You Lousy Old Nipon :« maintenant vous avempevieux japonais ». Le polyamide (PA) a été teggdement
utilisé dans l'industrie textile, en particulierypda fabrication des toiles de parachute. Il fwjburd'hui parler de
polyamides au pluriel tant la famille est importante.

On fabrique le nylon en faisant réagir du dichlerdihexanedioyle CIOC-(ChL-COCI avec de
I'hexane-1,6-diamine HN-(CH,)s-NH..

SN BN o,
HO/CfCHZZTC + NHﬁCHZ%NHZ —>HO/CfCH2>ZCNchH2%NH2 + H,0

A
(OH S
acide adipique hexane-1,6-diamine
n réactifs
%{CHZZ—C“:—NHfCHZ}GNH
O O
n
Nylon 6-6
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MANIPULATION N°6
[Expériences portant sur les réactions d’estérificaon, d’hydrolyse et sur la saponification des estdr

. Introduction
) Famille des esters :

a) 1) Molécule :
O
1

Le groupe caracteéristique ester est ™ C-0-

La formule d'un ester est : R-CO-O-R’ ou R esatome d'hydrogéne ou une chaine carbonée et yesthaine
carbonée.

Un ester est le produit de la réaction entre udeacarboxylique et un alcool .

On retrouve donc dans la formule d'un ester unggalatomes venant de l'acide carboxylique (graapeoxylate: R-
COO-) et un groupe alkyle R’- venant de I'alcoGIa/.

Un ester se présente donc comme un carboxylate/ld'’ala nomenclature s’en déduit.

Nomenclature :

Le nom de I'ester est issu des noms de l'acid®xgiue et de I'alcool formant I'ester.
Ester Acide Alcool Famille
propanoat@lemeéthyle acide propanoique méthanol Nom
CH;-CH,-CO-O-CHg CH;-CH,-CO-OH CHs-OH Formule

Le 1* terme est obtenu avec le nom de l'acide en chahgégue en oate.
Le Z™*terme est obtenu avec le nom de l'alcool en claarigmol en yle.

2) Propriétés des esters :

Les esters sont souvent liquides (a pression gideature usuelles), assez volatils, a odeur fra@tdees peu solubles
dans I'eau (contrairement aux acides et aux alctoisils dérivent).
A I'état naturel, on les trouve dans les essent®gthe végétale utilisées dans les parfums.

Il ) Estérification et hydrolyse de l'ester :

1) Equation de la réaction :

L'estérificationest la réaction entre un acide carboxylique R-CGDth alcool R’-OH conduisant a la formation d'ul
ester R-COO-R’ et d’eau.
Equation : R—COOH + R—0OH = R—COO—R' ©6I

L'hydrolyse de I'ester entre l'ester et I'eau cdralun alcool et a un acide carboxylique.
C'est la réaction inverse de I'estérification. Bkeproduit simultanément a I'estérification.
Equation : R—COO—R' + #0 = R—COOH + R—OH

2) Propriétés des réactions d'estérification et d'h  ydrolyse de l'ester :

Ces deux réactions sdentes limitéespar I'hydrolyse de I'ester forméaghermiquegelles ne nécessitent pas d'éner
et ne dégagent pas d'énergie ).

Elles conduisent a la méme composition finale turedtilise un mélange équimolaire d'acide et da@llestérification)
ou un meélange équimolaire d'eau et d'ester (hysiedly

3) Etude expérimentale :

a) Estérification :

On mélange l'acide carboxylique et I'alcool et bauffe a reflux en présence d'un catalyseur contedes ions H.
Attention, le mélange initial ne contient pas d'gaun'est pas ici un solvant.

On dose régulierement l'acide restant afin de déter I'avancement x .
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Equation chimique R—COOH + R—OH =R— COO—R'+ ,8

Etat du systeme Avancement Quantité de matiéere En mol

Etat initial 0 Nacide Nalcoo 0 0
En cours de transformation X Nacide - X Nalcoo - X X X
Etat final X Nacide = Xt Nalcoo — % i Xt

D'apres I'équation, le réactif limitant est celtetlla quantité initiale giest la plus faible.
Xmax = Np . Taux d'avancement = X / Xnax

Au bout d'un certain temps, x est constant, oreanat'état d'équilibre Teq= 67 % (par ex)
A I'équilibre, les 2 réactions se compensent, lgilesses sont les mémes.

Quotient de réaction : & [RCOOR'.[HO] / ([RCOOH].[R'OH] )

Qr = (nesterneau) / (rbcide naIcooD

Attention, ici I'eau n'est pas le solvant, on lagidere donc comme un produit quelconque et onlelddgire intervenir
dans le quotient de réaction.

La constante d'equilibre : K == [RCOOR'}q[H20] ¢q/ ([RCOOH]eq[R'OH] ¢q)
K= (nester éqneau éq) / (rbcide éqnalcool éa

b) Hydrolyse d'un ester :
Qr = [RCOOH].[RIOH] / ([RCOOR'].[HO] ) = (rhcidenak;oob / (nesterneau)

lll. Influence de facteurs sur les réactions d'esté  rification et d’hydrolyse des
esters :

1) Influence de la température :

Une modification de la température du milieu réautiel est sans influence sur le taux d'avancenraldt Cela est du
au fait que ces réactions sont athermiques.

La constante d'équilibre est indépendante de ladeature, contrairement a beaucoup d'autres tnanafions.

Pour l'estérification et I'hydrolyse d'un estere @hévation de la température du milieu réactioangimente la vitesse
de réaction. L'équilibre est atteint plus rapidetnsans que la composition du mélange a I'équibremodifiée.

La température est un facteur cinétique.

On peut aussi abaisser la température pour ralmstopper la réaction.

2) Influence d'un catalyseur :

Un catalyseur est une espéce chimique, ajouté keuméactionnel, qui augmente la vitesse de réacans la
modifier.

Les ions oxonium kD" (ou H') catalysent aussi bien I'estérification que I'ojyle de l'ester.

Un catalyseur permet d'atteindre plus rapidemétatld'équilibre sans changer la composition diemiéactionnel a
I'équilibre puisque qu'il catalyse les 2 réactions.

3) Influence du mélange réactionnel initial :

Le taux d'avancement final et la composition duésye a I'équilibre dépendent de la compositioriaileitdu systeme.
Par rapport au réactif limitant, plus la quantiéendatiére de l'autre réactif (en exces) est imptetalus le taux
d'avancement final est grand, donc plus il y atefdermé.

Ceci est aussi valable pour I'hydrolyse de l'ester

Le rendement de I'estérification est le rapponteeiat quantité de matiére d'ester obtenug. et celle paxque I'on
obtiendrait si la réaction était totalg = Nester/ Nmax

Rappel : taux d'avancement = X / Xmax

Pour améliorer le rendement par rapport au rélmtifant d'une estérification on utilisera un lamyeces de l'autre
réactif.

Pour améliorer le rendement de I'hydrolyse d'uerast utilisera un large excés d'eau.

Pour améliorer le rendement d'un réaction limitéepeut aussi éliminer au fur et a mesure un dasuits formés,
ainsi Q n'atteint jamais la constante d'équilibre K ejuiébre est déplacé dans le sens direct.
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5) Influence de la nature des réactifs

Le rendement de I'estérification dépend peu duxctieil'acide carboxylique utilisé. Par contre kassk de I'alcool est
déterminante .

Dans le cas d'un mélange équimolaire d'acide kebdlale rendement est de 67 % pour un alcool gite 60% pour
un alcool secondaire et 5% pour un alcool tertiaire

V. Saponification des esters :

La saponification est, dans le cadre général, une réaction chintrgneformant un ester en un ion carboxylate et ur
alcool. Il s'agit en fait de I'nydrolyse en mileasique d'un ester.

Histoire

Cette réaction est a la base connue pour transfdenmeclange d'un ester (acide gras) et d'unefoageen savon et
glycérol, d'ou son nom. Elle a été expliquée er8l&# le chimiste francais Eugéne Chevreul quiraaiéré que les
corps gras sont formés d’'une combinaison entréyt@pl et des acides gras.

Réaction
O O
R—C// + HO ——» R—C/ + HO—R
\_ |
ester ion hydroxyde ion carboxylate Alcool

Propriétés

La saponification est une réaction lente mais ¢ot@lest une réaction exothermique.

Il existe plusieurs procédés de saponification :
« le procédé discontinu ou marseillais est anciers twaijours utilisé (article détaillé : savon de blie).
+ les procédés continus

Pour accélérer la réaction, on peut jouer sur @lusifacteurs :
+ maintenir une température élevée

« agiter le mélange soude - ester pour permettraéactifs de se rencontrer plus facilement et maint;me
émulsion.

Mécanisme

Il se décompose en 3 étapes (plus une acidificatiomilieu si on veut ré-obtenir un acide carboyyé, et non plus un
ion carboxylate.)

« Premiere étape: addition de H&br I'ester.
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ol Ol
y o |
R—C + 10—H — R—C—0—H
Na o |
O—R 0l
.,
« Seconde étape: élimination du groupe alcoolate.
[
Ol 5
| / CH
R—ﬁ—Q—H T R—C\ + I0—R
[e] O—H

|
R

A ce stade, la réaction pourrait étre terminéeg(deserait trés pratique, pour hydrolyser un egtsuffirait de rajouter
de la soude ou de la potasse...). Il n'en est hiélagsar on forme dans cette étape, certes ue aaikboxylique, acide
faible (pKa compris en général entre 3 et 4, maleivement le plus fort dans le milieu, l'autrarétl'eau) mais aussi
une base tres forte, I'ion alcoolate (pKa compriseel8 et 20). Il y a donc forcément réaction edidse entre I'acide
le plus fort et la base la plus faible, donc transifation de I'acide carboxylique en ion carboxylate

« Troisieme étape: réaction acide-base entre I'ax@daoxylique et I'ion alcoolate.

/6! . /6!
R—C/\ y@—R’ — R—C/\ _+H-0—K
0O=H Ol
acidg ion ion alcool
carboxylique alcoolate carboxylate

Comme on peut le remarquer, cette réaction estule slu mécanisme qui soit irréversible, et (quasiitotale (18 <

K< 10'"). Ainsi elle déplace les équilibres des réactjprésédentes (en consommant entierement leursipspdes
rendant elles aussi totales (ou presque).

Dans le cadre de la synthése d'un savon, on etétsr a cette derniére étape. Par contre, svdahobtenir un acide
carboxylique, il faut réacidifier le milieu:

Ol Ol
@
R—C< E_+J[|H e R—C<
0 O—H
ion acide
carboxylate carboxylique

. Estérification, hydrolyse

1.Estérification a partir d’'un acide et hydrolyse retour
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.Préparation du méthanoate de méthyle :

On étudie la réaction entre I'acide méthanoique etethanol. Dans plusieurs récipients on mélamgentasse m=2,3
g d'acide et une masse m1,6 gd'alcools. Les récipients sont scellédagtgs dans une étuve a 50°C. Au bout de 24
heures on constate que la masse restante m =0attdgdest constante.

1. Ecrire I'équation bilan de la réaction en écrivastformules semi-développées.

O O
H.CH,-OH + H-C7 2 H-cf +HL,0
'\‘ —
méthan ol OH O-CHs

actde methanoique
méthanoate de méthvle
2. Quelles sont les caractéristiques de cette réattion
estérification lente, athermique limitée par I'hydrolyse detées
3. Définir et calculer le rendementen ester.
rendement = masse réelle de I'ester*100 / massedé (réaction supposée totale)
quantité de matiére initiale
alcool (masse molaire 32 g/mol): 1,6 / 32 = 0,09 mo
acide (masse molaire 46 g/mol) : 2,3 /46 = 0,05 mol
mélange équimolaire, la quantité théorique d'exted,05 mol
guantité de matiére finale
acide : 0,76 / 46 = 0,0165 mol
acide ayant réagi : 0,05-0,0165 =0,0335 mol
quantité d'ester formeé : 0,0335 mol
rendement 0,0335 *100 / 0,05 = 67%
I'équilibre est atteint (mélange équimolaire ebalgrimaire)
4. Comment & partir des mémes réactifs augmententEreent

En ajoutant I'un des réactifs de départ en execedgplace I'équilibre vers la formation de I'ester.

5. On réalise la synthése du méme ester en remplBaeide méthanoique par un dérivé d'acide (chlooure
anhydride). On utilise la méme masse de méthanol.

« Donner le nom et la formule chimique semi-dével@ppés nouveaux réactifs utilisés

« Ecrire I'équation bilan de la réaction entre I'aloet I'anhydride méthanoique.

« Quelles sont les caractéristiques de cette réaetion

« Calculer la masse maximale d'ester que I'on peotdpet la masse d'anhydride qu'il faut utiliser.
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4 i g 0
B-C, H.CH,-OH + H-C-O-C-H =3wH.C'" +HCOH
chl Omglde méthanol  anhydride \b'C!H3
méthanoyle methanoioue o éthanoate de méthyle

rapide, totale, exothermique.
a partir de 0,5 mol d'alcool on obtient 0,05 mektér soit 60*0,05 = 3g.
0,05 mol d'anhydride méthanoique est nécessaitr®,88*74 =3,7 g.

Remargue :

La distillation pour augmenter le rendement nf#as valable pour des espéces qui ont plus del®oas (C3)
car ceux-ci forment des azéotropes avec le solvant.

.Préparation de I'éthanoate d’isoamyle:

On cherche a synthétiser un ester au godlt caistzi@e de banane : I'éthanoate d'isoamylkscétate
d'isoamyle est encore appelé acétate d'isopentyle ou ackta8eméthylbutyle.

o

H3|:;—|:;/ CH,

O—CH,—CH,—CH

CH,

On peut en former par estérification de l'isopeotan alcool isoamylique par I'acide éthanoique :

H.C
3
\ 3 3\
CH—CH,—CH,—OH + C—=CH, H,C C—=CH, +H,0
H,C HO CH—CH,—CH,—0
H,C
On notera que la réaction est équilibrée, lentghetrmique.
Il peut etre aussi synthétisé avec le chlorurédndtéyle :
H,C 0 o
\ A\
CH—CH E_CH Z—DH -+ /G CH 3 = H3C C—LCH 3 HCI
H,C ci

CH—CH ,—CH ,—0
H,C

Par contre, ici, la réaction est totale, rapidexethermique.

.Synthese de I'éthanoate de 3-méthylbutyle:
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On a le montage suivant :

condenseur & eau _., ~

eau froide

. 20 mL 3-méthylhutan-1-ol

« 25 mL acide éthanoigue en exces
- acide sulfurigue (catalyseur)

. pierre ponce (regularise '@bullition)

chauffe ballon

Reéaction :
0 0
. »
CHy-C + HO-CHy - CHy - CH-CHy —* CHa—C\ +
\ |
0-H CH, O - CHy — CHy — CH — CHy
|
CH4
acide éthanoigue I-meéthylbutan-1-ol gthanoate de 3-méthylhutyle
. o tempeérature Ay |
Données densité d'ébullition solubilité dans l'eau
acide éthanoique trés soluble
. 1,05 118 °C
3-methylbutan-1-ol 081 129 °C peu soluble
éthanoate de 3- 0,87 142°C trés peu
méthylbutyle soluble

La réaction d’estérification est une réaction lente limitée et athermique

- lente : car il faut chauffer et ajouter un catalyseur
- limitée : car on a un rendement différent de 100%
* alcool | : 66%
* alcool Il ; 60%
* alcool IlI: 6%

Hz0

Eau

- athermique : car I'énergie nécessaire a la rupture des liaisons = 'énergie libérée lors de la formation des

produits
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* énergie necessaire a la rupture des liaisons : Qi = Eio+jaicon + E(c-0) acige

* énergie libérée lors de la formation des produits : Q2 = Ejo.ryeau + Eic-o) ester

Etona: Qi =Q

— Globalement, le systéme chimique n'échange pas de chaleur avec le milieu extérieur pendant que la réaction a

lieue.

Mécanisme de la réaction :

Premiére étape : protonation de 'atome d'oxygéne appartenant & la double liaison

1 . 1 r!
N U HE— R>Q "D o
O. —— 0 T .
o 3 2
H—O}? H=0O7r H H—0-¢ H
LY L]

Deuxiéme étape : attaque nucléophile de I'alcool sur le carbocation forme

1 .
R .*(.B| () B R1 .O -_H
hy . - - .
/ P p\ + RZ_‘Q\ A "--— @ﬁo’ —H
H=O A H H —0¢
H \Rz
Troisieme étape : deprotonation
1 + 1 ot
R Q—H Ry &2 H @
——— - +* H
Ot )';'o—H
hl'#‘@o‘.(‘l... Qo" 4
H U\RJ \'RB
Quatriéme étape : protonation .
H
14 "/_\ 1 ‘3‘3\
Ry "a07H @ R S0 H
Fy qﬁ . + H _— .
COO_H L] ._H
20¢ 0s
\R:’ \R?’
Cinguiéme étape : élimination intramoléculaire d'eau
H\ R’ R
R, C Q_FH 2 ) 2
")&o'—H"'_—h R 3/"' - R\.H/L%, ~H 1+ HO
ok . e e o e &
Ne2
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Sixieme etape : déprotonation

1 1 r!
* 04 fe et *u + @
"0 -I-l'-z@ A | 0l H
RP=0¢ H R—0J- H RZ—0
‘e h LR

Le mélange est chauffé a reflux pendant une demi-heure environ

Aprés refroidissement, on verse le contenu du ballon (en retenant les grains de pierre ponce) dans un bécher
contenant de |'eau froide salée. Le chlorure de sodium facilite la séparation de la phase contenant I'ester (les esters
sont des composés peu polaires qui présente deux chaines carbonées hydrophobes : ils sont donc peu polaires et
quasiment insoluble dans les solutions aqueuses ioniques) et de la phase aqueuse. Cette opération s'appelle le
relargage.

On transvase le contenu dans une ampoule a décanter. Lorsque les deux phases sont bien séparées, on évacue
toute la phase aqueuse inférieure (contenant 'acide sulfurique et la majeure partie de |'acide éthanoique restant). La
phase organigue supérieure contient I'ester, une partie de I'alcool qui n'a pas réagi et un peu d'acide éthanoique.

Cette phase organique est recueillie dans un bécher. Pour éliminer le peu d'acide acétique présent, on ajoute par
petites quantités une solution aqueuse d'hydrogénocarbonate de sodium saturée. Une vive effervescence se produit,
du dioxyde de carbone se dégage :

CH; - COOH + HCO; — CH; - COO + H,O + CO; (gaz carbonigue qui se dégage)

Les ions éthanoates formés sont plus solubles dans I'eau que dans la phase organique; ils se retrouvent
dans la phase aqueuse. La phase organique est donc débarrassée des traces d'acide acétique (éthanoique)
qu'elle contenait encore.

On décante a nouveau dans I'ampoule pour ne conserver que la phase organique. Les traces d'eau sont ensuite
éliminer par du sulfate de magnésium anhydre (déshydratant). On recueille le liquide surnageant dans un autre
erlenmayer. On pourrait purifier I'ester obtenu par distillation. On pourrait peser |'ester formé et calculer en mole la
quantité obtenue. Connaissant la quantité de réactif limitant (alcool) ou pourrait alors déterminer le rendement de la
synthése.

Remarque : la réaction étant inversable, pour déplacer I'équilibre, on peut donc soit éliminer I'eau ou I'ester au fur et
a mesure

Pour éliminer on peut utiliser I'appareil de Dean Stark :

— | ==
Appareil de Dean Stark

Pour éliminer I'ester on peut utiliser la distillation fractionnée par exemple (mais il faut dans ce cas que la
température d’ébullition de I'ester soit la plus petite).

Il existe d’autres méthodes pour synthétiser un ester, par exemple a partir de chlorure d'acyle ou d’anhydride
d’acide. L’emploi chlorure d'acyle ou d’anhydride d'acide, plus réactifs, permet d’effectuer cette réaction a froid et
sans catalyseur, et, de plus, les réactions sont totales et rapides.
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2.Estérification a partir d’'un anhydride d’acide

.Synthése de la résine glyptal :

Pour ceci se référer amaanipulation n°3

.Synthése de I'aspiriffe

Objectif: Préparer, séparer et purifier I'aspirine obteauréaction d'estérification entre l'acide saligyd et
I'anhydre acétique en présence d'une tres failaatgé d'acide sulfurique.

L'homme a depuis des siécles remarqué que desratiépa a base de racines, d'écorces, de feuddeieurs de
certaines espéeces végétales pouvaient soulagdosiesirs et ses maux.Ainsi, les tisanes de fleenr®ithe-des-prés et
les décoctions d'écorces de saule étaient bieruesnpour leur capacité a calmer la douleur.

Hippocrate (460-377 av JC), fondateur de la médegirescrivait des tisanes de feuilles de saule galmer les
douleurs de I'enfantement. De méme, Dioscoride,m@dgec du lier siécle aprés JC suite a de nomiweyages et a
des études de botanique appliquées a la médecopnga des décoctions de feuilles et d'écorceude banc Salix
alba) pour lutter contre la podagre , c'est a diredatt.

A la fin du XVIII iéme siecle, l'alchimie, avec l&émvaux d'Antoine Laurent de Lavoisier et de HeGayendish, fait
place a une science, la chimie. De méme des nistesaldes botanistes comme Antoine-Laurent JusSeelivon
Linné proposent une systématique, un classemespgates végétales et notent leurs propriétés matisirDes
meédecins, des pharmaciens s'intéressent sciemtifignt aux remedes.

Ainsi, la premiére communication scientifique coarsur les propriétés particulieres de I'écorceadéesest due a un
médecin anglais Edmund Stone en 1793, il s'agRajyport sur le succes de, I'écorce de saule datraitement des
fievres Son travail de suivi de I'action de I'écorce al@les séchée sur une cinquantaine de malades peandqrins
confirma I'existence d'un « principe actif » présgans cette écorce et son action antipyrétique.

En 1825, un pharmacien italien, Francesco Fontaaoke le principe actif du saule blanc qu'il appé# "salicine".
Trois ans plus tard, a l'institut de pharmacolatgeMunich, J. Blchner isole quelques cristaux jawgreaiguilles de
golt amer : il s'agit de la salicine ou salicyld¢eglucose En 1829, un chimiste napolitain , RefPagh prépare I'acide
salicylique a partir de la salicine . La méme ar@&aris, un pharmacien, Henri Leroux montre qualigine est un
glucoside de I'acide salycilique.

D'autres plantes, de la méme famille 8aicaceoe en particulier la reine-des-prés ou ulmairespnéent les mémes
propriétés antalgiques. En 1835, un chimiste suiésel.owig prépare a partir de la reine-des présamposé identifié
comme l'acide salicylique.
Avec la naissance de la chimie organique, il appagressant aux chimistes de réaliser la synttuéake de I'acide
salicylique. En 1859, un chimiste allemand, Hermkntbe, réussit la synthése de cet acide en faegindu dioxyde
de carbone sur du phénol en présence de sodium.

Réaction:

CH3-CO-0O-CO-CH + HO-GH4-COH > CH3CO,-CgHy-COH + CH;-COH
Données * Solubilité de I'aspirine dans I'eau a 25°C 33;.L*
* Solubilité de I'aspirine dans I'éthanol & 25°2Q0 g.L*
* Solubilité de I'acide salicylique dans 'eau :
-420°C:2g.l
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-4100°C: 70 g.t

* Masses molaires : acide salicylique : M = 138 @:in
anhydride éthanoique : M = 102 g.fol

aspirine : M = 180 g.mdl

* Masse volumique de I'anhydride éthanoique= 1.08 g.cril

On se propose, au cours d'une séance de travatiguas, de réaliser la synthese de I'aspirine @aitktylsalicylique)
a partir d’acide salicylique et d’'anhydride éthapm. C’est par ce procédé que la synthese derlias été réalisée
pour la premiere fois en 1897 par le chimiste aflechHoffmann.

1. Généralités

On représente ci-dessous les formules semi-dévédspges réactifs et des produits intervenant dettes gynthese.

COOH |CDDH
| O _C—CH
OH CH3—C—O—C_CH3 e T T
v - e
| O O O
N N
. . anbrrcdei de acide
acide salicylique éﬂﬁ;que acétid ealicidiqae

CH3 — ZiO0H

acide éthancique

L’aspirine est un médicament plus que centena@tte longévité exceptionnelle est due a ses nambsepropriétés.
C’est un antipyrétique (ou fébrifuge) et un anaigés (ou antalgique).

2. Protocole expérimental

On introduit dans un erlenmeyer de 250 mL bien:sec
* 5,0 g d’acide salicylique

* 7 mL d’anhydride éthanoique

* 3 a 4 gouttes d’acide sulfurique concentré.

On réalise le montage ci-dessous :
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réfrigérant 4 eann

at] et erer

battean aimanté

cristallisoy

eau chaude

agitateur magnéticque
chauffant

support élévateur

Le mélange chauffé au bain-marie est maintenu ditiret 60°C pendant 15 a 20 min tout en agitantliégement.
On retire le bain-marie et on introduit de mani¢gm@gressive par le haut du réfrigérant environ 10 d'eau froide.
Quand I'ébullition est arrétée,on ajoute 50 mL dideoide et on agite a température ambiante jusd@pgparition de
cristaux.

On enleve le réfrigérant aprés avoir arrété la citation d’eau. On rajoute alors 50 mL d’eau glacten place
I'erlenmeyer dans un bain eau-glace jusqu’a crissation complete.

Le mélange obtenu est filtré sur Bichner.
Les cristaux sont rincés a I'eau froide, puis egésaet récupérés dans un bécher.

3. Recristallisation

L’aspirine obtenue impure doit étre purifiee. @’lesbut de la recristallisation.

On dissout I'aspirine dans 5 mL d’éthanol chaudspmn ajoute environ 40 mL d’eau chaude.

On laisse refroidir lentement le liquide. De beléguilles apparaissent. L’aspirine purifiée crifiise lentement.
Apres filtration et lavage du précipité a I'eau gée, on I'essore.

Apres séchage dans une étuve a 80°C, on obtiegt & Aspirine.

4. Chromatographie.

On prépare avec le méme solvant (I'éthanol), teaikitions concentrées:
* |la solution 1 avec l'acide salicylique
* la solution 2 avec de 'aspirine du Rhéne

* |la solution 3 avec l'aspirine synthétisée préo@aeent.
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On verse dans un bécher environ 1 mL d’éluant apéo On ferme le bécher pour obtenir la saturatemvapeur de
solvant.

On realise la chromatographie sur une plague adgesilice sensible aux U.V.

Le chromatogramme obtenu est représenté ci-dessous

riveau atteint

par 17 duant

position imitiale .

desd taches (1 (2 3

3.Estérification a partir d’'un chlorure d’acide

On peut estérifier un alcool a partir d’un
halogénure ou d’un anhydride d’acide.
Dans ces conditions il ne se forme pas d’eau .

o) 0
< A é
Et—OH + CHyC™) —— CH;C + HCI
éthanol CVCI OEt
chlorure d’acétyle eﬁl,‘ll:l?j]t ¢

La réaction est rendue irréversible en neutralisant
HCI par une base ou en distillant I’ester obtenu.

4 Limite des réactions d’estérification et d’hydrol/se

Comme on vient de le voir, la synthese des estpesta d'acides carboxyliques présente de nombireonvenients :
un rendement maximal de 'ordre de 2/3 dans letesgdus favorables (alcools primaires) et plus quédiocre dans
les cas les plus défavorables (5% pour les aldedigires), une cinétique lente, méme catalyséa (gaction est
arrétée trop rapidement, le rendement baisse epbask

Une solution consiste donc a utiliser plutét desvéé d'acides, comme les chlorures d'acyles oarlbgdrides
d'acides.
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. Saponification d’'un ester : obtention d’'un savon

Au cours de cette réaction, des corps gras (gsaiesBuiled sont hydrolysés en milieu alcalin par une base,
généralement de la potag@H) ou de la soudéNaOH)), a une température comprise entre 80 et 1004C

température élevée sert a accélérer la réactisagenification. Laaponification des corps gras produit du glycéetl
un mélange de carboxylatéte sodium ou de potassium) qui constitue le savon

(|3HQ—OOC—R CH,—OH

|
c|:H—ooc—R + 3HO ——» R—COO + (‘IH—OH
CH—~00C—R ‘ CH,—OH
10N

triglycéride Carbo}(y]ate gIYCéIOI

Mécanisme

Il se décompose en 3 étapes (plus une acidificatiomilieu si on veut réobtenir un acide carboxydcet non plus un
ion carboxylate.)

« Premiere étape: addition de H&dr I'ester.

« Seconde étape: élimination du groupe alcoolate

[
4 o
_ @_ '
R—C—0—H — R—C< + 10—R
|d | 0O—H

A ce stade, la réaction pourrait étre terminéeg(deserait trés pratique, pour hydrolyser un esiteuffirait de rajouter
de la soude ou de la potasse...). Il n'en est hiélasar on forme dans cette étape, certes ue aaikboxylique, acide
faible (pKa compris en général entre 3 et 4, malivement le plus fort dans le milieu, l'autrarét'eau) mais aussi
une base tres forte, I'ion alcoolate (pKa compriseel8 et 20). Il y a donc forcément réaction edidse entre I'acide
le plus fort et la base la plus faible, donc transiation de I'acide carboxylique en ion carboxylate

« Troisieme étape: réaction acide-base entre |'az@daoxylique et I'ion alcoolate.

/6! o /6!
R—C/\ y@—R’ — R—C< ot H—0—R
O=H Ol
acidq ion ion alcool
carboxylique alcoolate carboxylate

Produits utilisés :
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_ Huile alimentaire (15 mL)

__Soude (30% 20 mL)

_ Ethanol (20 mL)

_ Solution saturée de NaCl (100 mL)

Relargage.
» Verser le mélange obtenu dans un bécher contenaimbe 100 mL de solution de chlorure de sodiut
on obtient un précipité qui est du savAgiter et laisser reposer.
» Filtration et lavage.
» Séchage.
» Recueillir le savon a la spatule et le sécher apigy filtre.
Tl e
i.. o,
h 5 =
LRI | 3 AL !|:||1'
T e A Hiichner
il i
i - i : H!J papier-filire
; f = : ':
r'l .—__ .
. I _."II '\I.. Lid iy
-I'F—-—H—.'. ."r. L .
= = i \
i II [ = { |
Montage a reflux pendant 20 minutes
Caractérisation du savon :
A B C
huile commerciale huile commerciale
[+—+— copeaux de savon [ 5— copeaux de savon = huile t_:ul_m,nerciale
| eau distllée \_—eau de Cortréxeville {_ eau distillée
forte agitation forte agitation forte agitation
v N
précipitation le savon faible précipitation le rien ne se passe
mousse IJBRI.ICUUP Savon mousse peu

Le tube a essai Anontre la réaction qu’il se passe dans une machiaeer une micelle se forme enveloppant I'huile

qui disparait au lavage
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Le tube a essai Bnontre la réaction dans une eau dure (contenanicbep de Calcium et de Magnésium), le savon
n'est plus aussi efficace : Un savon agit peu densau calcaire, salée ou acide car les ions cgdies sont
transformées en (RCO&a , RCOOH ou (RCOO)Na .

Le tube a essai (st le témoin I'huile et 'eau ne sont pas misesbl

LRI
HHEHERHSSHIE A

On remarque que dans une eau trop dure un saveum @gffet et amene le calcaire dans la machiseer!

. Conclusion

Tableau de certains esters et leurs odeurs

Ester Odeur
de méthyle Ethérée
l\){ljéégﬁa?ste d'étyle Fruitée
de butyle Fruitée
de méthyle Fruitée
d'éthyle Dissolvant ou fruitée
de propyle Poire
E}%Qgﬁe de butyle Banane ou pomme
de pentyle Poire
d'hexyle Poire
d'heptyle Florale
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Propanoate
ou Propionate

Butanoate
ou Butyrate

d'octyle

de linalyle

Orange

Lavande, bergamote ou banane

de 2-phényléthylcRose

de benzyle

de vinyle

d'isoamyle

d'isobutyle
ou B-méthylpropyl

Jasmin

Fruitée, agréable a faible concentration
devient vite cre et irritante a plus forte concatitin

Banane

Fruitée et florale

de 3-méthylbutyliBanane

d'éthyle

de butyle

de propyle

d'isoamyle

d'isobutyle

d'isopropyle

de méthyle

d'éthyle

d'isoamyle

Ananas

Pomme

Fruitée

Abricot, ananas

Ethérée

Fruitée

Pomme

Ananas

Pomme
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Isopentanoat

3 de méthyle Fruitée
ou Isovalérate

de méthyle Thé des bois, Winter-green
Salicylate de phényle Aromatique

d'hexyle Azalée

de méthyle Orientale (trés raffinée : "essence de Niobé")
Benzoate  d'éthyle Cerise

de benzyle Aromatique



MANIPULATION N°7
[Expériences utilisant des techniques de séparatiode purification et de caractérisation, courantes e chimid

. Introduction

La synthése en chimie (organique le plus souxaeptur but de fabriquer ou de dupliquer des prsdyie la
nature soit qui n’existe pas soit qui le produidentrop faibles quantités. Pendant ces synthésse tetrouve avec de
impuretés, des réactions parasites ou encore I@foaiuit mais enfouie sous le solvant et les imgsreC’est pour cela
gue les chimistes ont chercher des techniques rificptions, de séparation et de caractérisatian gatraire et

reconnaitre un produit pur.

. Mélange de solides : Naphtaléne/Acide benzoique/NbC

Le but de cette manipulation est d’étudier un mgdade trois produits :

0

H NacCl

Naphtalene Acide benzoique Chlorure de sodium

On mélange un gramme de chaque dans un bécheraenleameyer avec 25 mL d’éther,

On remarque gqu’un des produits se dissous pas dans le solvaje fais I'hnypothese que c’estd@lorure de
sodium, car c’est un sel et un sel se dissout dans Beaon dans I'éther qui est un solvant organique.

Pour vérifier cette hypothése on peut faireekd de caractérisation des ions C(chlorure).

On filtre ce qui ne s’est pas dissous sur Bucpnés on le séche.

Pour cela on utilise le nitrate d’argent Aghiqui réagit avec les ions chlorures pour donngprégipité blanc
de chlorure d’argent blanc qui noircit a la lumiépeci se produit selon la réaction suivante :
AgNO; + CI - AgCI(s) + NG
Enfaisant cela en manipulation on obtient bien ceipr& donc notre hypothese est vérifiée.

Maintenant on lave la phase organique par undignlde soude dans une ampoule a décanter :

phase organique :

ether + Naphtalene

phase aqueuse :
eau + benzoate de sodium
l + hydroxyde de sodium
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On obtient deux phases : une phase organique gthase aqueuse. Peut-on déterminer quels conssitsatrouve
dans ces phases ? Et bien oui car :
En ajoutant la soude dans le milieu, il y a ewtiéa avec I'acide benzoique :

O H O

a

</
On remarquéa formation d’'un sel, soluble en phase agueusee benzoate de sodiugron en conclut donc
que dans la phase organique reste le naphtalétigen’et quelques impuretés.

On seche la phase organique avec du sulfate deasiagnVigSO,, un desséchantOn filtre cette solution
obtenue et on met la solution naphtaléne-ethehaporateur rotatif : apres quelques minutésjer s’évapore et ne
reste que le Naphtaléne

On reprend la phase aqueuse avec I'eau et le &ende sodium principalement, on la neutralise aegéacide
sulfurique (HSQy), on récupére ainsi des cristaux d’acide benzoiged’on filtre sur Buchner, qu’on séche et qu’on

pése la réaction est I'inverse de celle-ci-dessus :
O ® o
® _
a O—H

Pour purifier notre acide benzoique on le rectiswh I'eau froide.

Test de caractérisation
On prend le point de fusion des produits obtesumsin banc Koefler et on les compare aux théosique
Trus (Naphtaléne)= 78°C (TH : 78-80°C)
Trus (Ac. Benzoique)=122.5°C (TH : 122-123°C)
Nos produits ont donc un bon degré de pureté.

Méthode de purification

On recristallise a I'eau froide I'acide benzoique

On peut faire un montage de sublimation pour Ipht&éne, trés peu de produits solide peuventiserser
pour ce la on utilise le montage suivant :

iy

Il y a une partie qui chauffe pour provoquer la sublimation (possiblement sous vide), une autre qui condense avec un systéme de
refroidissement a eau.

. Mélange de liguides : Acétone/Toluene

On veut donc réaliser umetraction liquide-liquide entre une solution contenant de I'acétone et hi¢ite.
Pour commencer on peut fairetéest a I'lodoforme sur le mélange (ce test est caractéristique deslal cétones et
aldéhydes).
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Test a l'iodoforme : (tri-halogénation en milieu basique)

Ce test est caractéristique des cétones , aldéley@désools possédant un groupement méthyle em aeheur
groupement fonctionnel.

CH3-CHO , R-CO-CH3 , CH3-CH,OH, CH3-CHOH-R exemple I'acétone :

HC

/ -
H,C

Il s'agit d’'une réaction catalysée par une bage f@ans ces conditions les trois atomes d’hyd®gengroupe methyle
sont successivement substitués par des atomesgkhel. Le composé tri-halogéné perd facilementdfirme CH}
pour donner un ion carboxylate. L'iodoforme formégipite ce qui permet de caractériser tres fa@lgres composeés
cités. Dans le cas des alcools la premiére étapgexgation par le diiode en aldéhyde ou en céton

La réaction peut étre schématisée par :

CH3-CO-R + 3 X; 2 CX3-CO-R + 3 HX
CX3-CO-R + OH = RCOO" + CHX3

Dans un tube a essais introduire 1 ml de solutediidde dans l'iodure de potassium. Ajouter 2ga®tes du
compose a tester et agiter quelques instants. &jgautte a goutte une solution de soude a 10%péation d'un
trouble blanc-jaune d'iodoforme CiHst caractéristique des composeés cités plus haut.

A) But
On veut séparer les deux constituants du melange binaire toluene-acetone.

Les deux constituants de ce meélange ne sont pas séparables directement par rectification car.,
bien que leurs températures d’ébullition soient tres différentes (acétone : 56,2°C et toluéne 110,2°C),
ils forment un azeéotrope, ce qui rend impossible leur séparation par distillation.

On séparera donc dans un premier temps le toluene de 1’acétone par extraction liquide-liquide,
le solvant utilis¢ ¢tant de I’eau.

On obtiendra ainsi une phase aqueuse contenant la presque totalité de ['acétone et I’on séparera
I’eau de I’acétone par rectification, I’eau et I'acétone ne donnant pas d’azéotrope.

B) Extraction liquide-liquide.

1) Appareillage utilisé

On utilise le poste mélangeur - décanteur en discontinu.

On peut aussi faire une distillation égalementsna&st moins rigoureux a cause de I'azéotroperépate cette
expérience au moins 3 fois. On récupere deux fmastet on pratique le test a I'iodoforme sur chaates fractions :
une seule se retrouve positive c’est celle oumever I'acétone les 2 liquides ont donc bien ét@asEp

. Conclusion
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GENERALITES

L'extraction liquide-liquide est un procédé physigermettant la récupération ou la purificatiomaamposé en
utilisant les différences de solubilités mutuetlescertains liquides.

Soit un composé, appedéluté dissout dans un liquideéluant, I'ensemble formant un brut, et un tiers produuit |
solvant

Le solvant dissout le soluté mais non I'éluantcasedernier il forme deux phases liquides non iliss (comme
I'huile et I'eau).

En mélangeant au brut du solvant, on obtient utésys instable qui se sépare en deux phases, dan®les le soluté
se répartit en fonction de son affinité propre gaure ou pour l'autre.(PhénomeneRRARTAGE).

Apres équilibration de I'ensemble, on peut, pardégeantation, séparer les deux phases:|'extrait (riche en s le
raffinat (riche en éluant).

Si le solvant a judicieusement été choisi, on peegéparer facilement du soluté, et obtenir ceidepur.

Généralement il reste dans le raffinat une quanttéable de soluté, c'est pourquoi on recommengcsgeaulrs fois
l'opération

PRATIQUE

L'opération s'effectue dans usm@poule a décanterle volume de celle-ci doit étre égal a 2 ou 3 teivolume a
extraire.
Elle se compose, d'une boule de verre dotée d'uchiom rodé a un pole et a l'autre,d'une tige eltarge terminée pat
un robinet avec une tubulure relativement longws. olumes disponibles vont de quelques litresedgges
millilitres.La partie sphérique assure un bon mgéades composeés liquides, la partie droite perapeés décantation,
une séparation relativement fine des différenteses.

De facon simplifiée, I'extraction se déroule consui.

1° ajouter le solvant pur au brut dans I'ampouldigar un entonnoir).
2° Agiter ét équilibrer les pressions interne deme.

3° Laisser décanter.

4° Séparer les deux phases dans des erlens differen
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17 ajouter le solvant pur au 2% Apgiter et dquilibrer les 3% Laisser décanter.
{(aver le bouchon ouwett)

brut. pressions interne et externe.

Lo
A AA

4° Verser séparément chaque phase dans un erlesr-diffgrent

PRATIQUE DETAILLEE

La solution a extraire doit étrefroidie et neutraliséeavant I'opération; utiliser si nécessaire un lo@au glacee,

car |'éther a un point d'ébullition de 35°

Vérifier préalablement le robinet et le bouchles,graisser avec de la graisse au silicone sssage.(inutile avec le
robinets en Téflon et le bouchon en plastique.)

Placer I'ampoule sur son support, introduireolatgon aqueuse a I'aide d'un entonnoir, puis ajokéther, jamais plus
du 1/3 en volume de la solution agueuse.

Fermer I'ampoule, la retirer de son support éeaant fermement le bouchon de la main gaucherebinet de la
main droite, agiter soigneusement sans brutalité.
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Dés le premier mélange, équilibrer la pressioerire. Ampoule avec le robinet en l'air pour negrasainer de
liquide,ouvrir le robinet pour permettre aux vapdiéther de s'échappéirobinet en haut),recommencer plusieurs
fois apres quelques agitations.

Remettre I'ampoule sur son support, enlever lelhon et laisser décanter. En général la couctanayge est plus
légere , en cas de doutes repérer la séparatiamaEgix par un trait de marqueur et ajouter dilf@giter et laisser
décanter de nouveau). Si la séparation se déptasdeshaut, la couche aqueuse est en bas, gideati®n ne bouge
pas, la couche agueuse est en haut.

Recueillir la couche aqueuse dans un erlen&iuahe organique dans un autre.

Ne pas oublier qu'un liquide ne peut pas codleredlampoule fermée par son bouchon.

Généralement il reste dans le raffinat une quanttéble de soluté, c'est pourquoi on recommenggaulrs fois
l'opération

Il est préférable d'extraire plusieurs fois papdétes quantités de solvant qu'une fois avec vaedg.

Un schéma permettra de comprendre comment conalugrextraction en plusieurs étapes.

solvant

pur Bt

Phage Sobeart 51
EXTRACTI %
Fhase Ehant E1
‘ > Pha_;e: Sobeant 52
. FXTRACT] ’
7 Phase Ehant E2
L ( - Pha/se Sokeart 53
EXTRAC - Phase Emant E3
Eattinat Extheatt

a1 £ § 1+52+453

Apres la premiére extraction I'éluant généralem@etsolution aqueuse est réextrait avec du sojuangt propre, ce
qui permet de récupérer, une partie du soluténmesA@res la décantation I'éluant est remis damkeh résevé a la
phase éluant, "les eaux" et le solvant est ajautob/ant récupéré apres la premiéere extraction.

On réitére l'opération le nombre nécéssaire aclap@ration de la principale partie du soluté.

Il convient de repérer avec soins les différentisnarutilisés et de ne pas se fier a des impressiompeuses comme
l'odeur, dans une extraction a I'éther les dewofia ne sentent que I'odeur de I'éther. C'est assearehensible si on
pense a la volatilité relative de I'eau et de €éth

La question se pose du nombre nécessaire d'opéraliamentaires pour obtenir un taux de récupérati
du soluté fixé a l'avance.

Pour calculer, a priori, cette grandeur, il ncaust fun modele. Deux sont assez simples pour &h@séx
iCl.

Le modéle prurement arithmétique utilisant un caefficde partage constant, et un modele graphigquse
empirique, un peu plus complexe, mais offrant uedleure repésentation.

Un rappel sur la notion de fraction pondérale olame est utile.

| Fractions pondérales
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Soient trois corps purs, les propriétés chimiques de leur mélange sont liées a la compositioroata la quantité de
celui-ci. Le repérage de cette composition pet it a I'aide déractions molaires ou pondérales de chaque
constituant.

Dans un mélange donné la fraction pondérale d'mposé est égale au rapport entre la masse de céraplasmasse
totale du mélange.

Pour trois composés A, B, C mélangés, de masseRPBAC, la fraction pondérale de A est: FA= PAAHPR+PC
C'est umombre sans dimension, positif ou nul, compris en&r 0 et 1.

De plus on a FA+FB+FC = 1.

Enfin on note qu'un ternaire est défini par 2 defcactions ( la 3 éme est le complément a 1 dagr2s), et par une
grandeur de quantité extensive ( masse, volumebrode moles ).

Remarqgue: On aurait de méme avec des fractions molaires, ifaist se rappeler que les nombres représergant |
composition d'un constituant sont alors différebts.tel repérage n’est utilisable qu'en précisamgrandeur utilisée.

MODELE du CEFFICIENT de PARTAGE

Dans le cas de solutions diluées on peut fairdgus approximations.

Soit un mélange ternaire composé de deux liquidasmiscibles en grande quantité et d'un compaseé,
soluté soluble dans chacun des deux liquides,ible fauantité par rapport aux deux autres.

a-Quand un mélange se sépare en deux phases $iquidaniscibles, le rapport des concentrations de
soluté entre deux phases en équilibre thermodynsmagt une constante thermodynamique.Le cceffic
de partage K indépendant du volume de chaque phase.

b- Si le solvant et I'éluant sont tres peu solybéeperte d' éluant pendant une extraction edigeaple et
puisque la quantité de soluté est faible, la mdsda phase éluant peut étre considérée commeactast
Ce qui revient a admettre que la solubilité muaustilvant/éluant est nulle.

Soit I'extraction d'un soluté quelconque a unetiftagoondérale xdans un éluant de masse L

Soit y la fraction pondérale du soluté dans leauiet K le caefficient de partage: K= y/x
K est une constante thermodynamique qui ne dépaadi€ la température et de la pression.

Si lI'extraction est faite avec des quantités constade solvant neuf V, pour chaque opération la
conservation de la matiére du soluté se traduit par

Quantité initiale =Lx

Répatrtition apres le premier équilibre:, Idans le phase éluant et \dyans la phase solvant.
Puique c'est la méme quantité avant et apres Boon a:

LX,= Lxi+Vy1(1)

K=vy/x d'ou Kx =y

ici Kxi=y: en remplacant y dans I'équation (1)

soit Lxo=Lx1+VKX1

ou Lxo=x1(L+VK) (2)

guand apres décantation, reprenant I'éluant ajdute une masse V de solvant on fait une nouvelle
extraction qui aprés équilibre donne:

Lx1= x(L+VK) (3)
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LXn-1= Xn(L+VK) (n+1) en multipliant membre a membre les éores de 2 a n+1 on obtient :

L" Xo.X1.Xz......%-1 = (L+VK)" X1.Xz......%-1Xn

en simplifiant par les fractions présentes dansdéesx membresixe....x., il reste
L" Xo. = (L+VK)" Xn

soit: (L/(L+VK))" = x/X,

ou bien ¥/x, = ((L+KV)/L)" = (1 + KV/L)"

On pourra tirer n en prenant les logarithmes danines.

n Log(1+ KV/L)= Log ( %/X.)

n= Log( %/X,) /Log(1+KV/L )

Cette relation permet le calcul de n, nombre datp@r a prévoir, de nV volume de solvant pur total
nécessaire a une extraction. Inversement on peat prévoir quel sera le taux d'extraction prés n
opérations ou optimiser en faisant varier V/L cextpour un volume déterminé de solvant.

Les calculs sont plus simples en log base 10.

Soit a extraire 99% d’un soluté dans un kilo deisoh a 5% par un solvant tel que K=2 en employant
2509 de solvant par opération.

Xo/X,= 100
KV/L=2*0.25/1 =0,5 d'ou 1+ KV/IL=1,5
n = log(100)/log(1,5) = 2/0.176 =11.35 soit 12vateur entiere d'ou nv= 12*0, 25= 3 kilo

Il est intéressant d'optimiser nv quantité totaesdlvant a utiliser.

Quand N— oo

on a:nlog(1+ KV/L)=log (#x,) ou log(1+ KV/L)=log ( ¥/x,)/n = 2/n dans notre exemple
Or 2/n — 0 donc log(1+ KV/L) — 0 comme 2/n

Quand log x tend vers 0, x tend vers 1 comme 1+

Donc 1+KV/L tend vers 1, donc KV/L tend vers 0 comsoit 2/n

Sinestgrand ona KV/A&2/n

Ceci se vérifie facilement par calcul numériquepsan

On calcule log (¥x.)/n = log(1+ KV/L) pour différentes valeurs croissas de n
puis de log(1+ KV/L) on tire successivement 1+KVKY/L, V et nV

Données K=2 Xo/X,=100
L=1
n log(1+KV/L) | 1+KV/L KV/L \% nVv
1 2 100 99 49,5 49,5
2 1 10 9 4.5 9
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3 0,66667 | 4,64159 3,64159 1,82079 5,4624
5 0,4 2,51189 1,51189 | 0,75594| 3,7797
10 0,2 1,58489 0,58489 | 0,29245 2,9245
100 0,02 1,04713 0,04713 0,02356 2,3564
1000 0,002 1,00462 0,00462 0,00231 2,3079
10000 0,0002 1,00046. 0,00046 @0,00023 2,3031

ConclusionOn voit immédiatement l'intérét de faire un grandhbre d'opérations, plutdt que
d'augmenter la quantité de solvant. Néanmoins dregee rapidement au réalisme des hypotheses
initiales.

En poussant ainsi aux limites un probléme physigne&omprendra aisément qu'on atteint une situatio
absurde. Comment faire dix mille extractions, comnagcanter 0,23 mL de solvant en présence de 1
d'éluant. Mais il faut aussi se poser la questionéalisme des hypotheses. Le solvant existe-t+iplotot
le solvant parfait existe-t-il. La réponse est Non.

Aucun solvant n'est rigoureusement insoluble dahsaint considéré.

L'ether se dissout dans I'eau a température amp@ardéeson de 2% en masse , soit 20g/K.

Le soluté en créant un systeme dit ternaire augnhestiubilité du solvant dans I'eau. Si le temps
manque pour faire 10 000 extractions, il faut asasoir que les deux cents ou plus premieres ne
permettrons pas d'obtenir deux phases, car tow®itBposes présent seront miscibles.

Avant de rejeter cette méthode de calcul assesigresil faut penser en terme économique si easil
doit étre économisé la main d'oeuvre aussi et @rgue faire 90 extractions pour gagner 0,6L deautiv
n'est pas toujours interessant. A ce niveau degiwécce calcul est utile afin de déterminer leeaiv de
rentabilité de I'opération.

Néanmoins si la conclusion générale est convendkat mieux faire 5 extractions plutdt qu'unelse
pour un probleme plus complexe une autre métha@aalyse et de représentation s'impose.

Extraction sous réaction.
C'est un procédeé de purification chimique, itisles différences de solubilité d'une espéece é@mouvant se
présenter sous plusieurs formes dont la solulgitaifférente.
Ex: R-COOH est un acide organique- Il est peuldeldans I'eau si R contient plus de 2 carbones lragion
correspondant R-COQ(ou le sel R-COONa) lui est treés soluble darail'e
Ceci est vrai pour toutes les molécules orgamsiguoeivant étre ionisées en milieu aqueux: acidemes, phénols.
Imaginons un mélange de deux produits organiquesnon ionisable (hydrocarbure) l'autre ionisafalcide) et de
dérivés minéraux.
RH + R-COOH + minéraux
- Une premiere extraction a I'éther permet I'élation des minéraux, restant en phase aqueuse.
-Le lavage de la solution éthérée par une sol@treuse basique (NaOH JI®; ou NaHCQ) fait passer I'acide sous
forme d'anion R-COQdans la nouvelle phase aqueuse tandis que RHdassd'éther.
- La neutralisation de la phase aqueuse par ume &itdiminéral HCI, HSO, fait passer R-COG la forme R-COOH
peu soluble dans I'eau et pouvant étre facilemdraiee a I'éther.
- La solution éthérée est évaporée, on récupeérs kdaide R-COOH pur. On distille si nécessaire.
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MANIPULATION N°8
[Expériences portant sur la caractérisation d’'ions e solution aqueuse et sur leur dosape

. Introduction

Union (du greddn, « qui va ») est un atome ou un groupe d'atometé@ule) qui a gagné (charges positives
ou perdu un ou des électrons (charges négativesjolau d'un ion monoatomique a le méme nombreaters (Z) et
le méme nombre de neutrons que I'atome correspbnd&st pourquoi on le note avec le méme syminalis
complété par la charge. Ce nom a été donné ve p88 Michael Faraday, aux espéces chimiques meaptes de la
conductivité électrique des liquides. Il fallu aitiee 1885 pour que le suédois Svante August Ardsgpiopose une
explication du mécanisme de conduction, qui luicapmgra son prix Nobel en 1903.

Un anion est un atome (ou groupement) ayant gagné un siephs électron(s) ; il possede une charge
électrigue négative car il contient alors plusat@bns (-) que de protons (+). Par exemple, tldorure, noté CJ est
I'atome de chlore (CI) ayant gagné un électroncétion est un atome (ou groupement) ayant perdu un iepits
électron(s) : il posséde une charge électriquetipesiar il contient alors moins d'électrons (-paie protons (+). Par
exemple, l'ion sodium, noté Naest I'atome de sodium (Na) ayant perdu un élecifout composé chimique étant
électriquement neutre, s'il contient des ionspiiteEent alors nécessairement a la fois des caébdes anions. La
matiere étant globalement neutre, la charge demnsagst compensée par celles des anions

Les ions sont des espéeces chimiques chargésulgept avoir plusieurs charges de méme signe @t &l
nature de celles-ci ils ont classés differemméeganions (chargés négativement) et legtions(chargés
positivement). Les charges dépendent bien évidemdietableau périodique de Mendeleiev. En solutiotrouve
ainsi beaucoup d’ions il est donc important degigantifiés et de les extraire. Ainsi on peut lescteriser, leurs
donner des propriétésido-basiquesoxydoréduction, précipitation ou encore&eomplexation ce qui est le but de
cette manipulation.

. Tests préliminaires

| /| Séparation des cations

Basé sur leurs propriétés chimiques,dasons sont, en général, divisés en cinq groupes. Chgouee a un réactif
commun qui est utilisé pour le séparer de la smiutia séparation doit étre faite dans I'ordre glesipes parce que
certains composants d'un groupe peuvent ausspps¥cvec les réactifs du groupe suivant et agrsire difficile
I'identification des éléments. Aprés séparatiorgaawpe, la présence de chaque élément est véeifi@xécutant des
réactions spécifiques

Il existe divers schémas d'analyse; nous utilisetondes plus fréquemment utilisés.

1) Premier groupe analytique de cations

Le premier groupe comprend les cations dontlésruressont insolubles. Pour cela, le réactif du groupéasde
chlorhydrique, en général, a la concentration de 1 a 2 M. Leacldorhydrique plus concentré ne peut-étre utilisé

parce qu'il se formerait I'ion complexe PECI

Les plus importants cations du premier groupe 8oitHg,”", Pk, Les chlorures de ces éléments, tous de couleur
blanche, ne peuvent pas étre distingués 'un dergoar la couleur.

Cependant, le chlorure d'argent, AgCl est réduprésence de lumiére et sa couleur devient noeesdd cote, Pbgl
est plus soluble que les chlorures des deux aiatngs spécialement dans I'eau chaude.

HCI concentré peut précipiter complétemens¥igt Ag’, mais la précipitation dchlorure de plomn'est pas toujours
compléte. Pour cela , Ph en général, est aussi inclus dans le deuxiémepgr
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2) Deuxiéme groupe analytique de cations

Le deuxieme groupe comprend les cations dorgu#sres sont insolubles en soluti@tide Le réactif peut étre
n'importe quelle substance qui produit des iofi®8 solutions.

Habituellement, on utilisél,S (& 0.2-0.3 M) ou lahioacétamidga 0.3-0.6 M).
La concentration de’Sest trés importante. A concentration élev&#’, P** et Sré*, qui ont des sulfures relativemer
solubles peuvent ne pas précipiter tandis qu'aebamscentration 77, qui fait partie du troisiéme groupe peut

précipiter également.

La réaction doit étre faite a un pH d’environ Gbnécessaire, la solution doit étre acidifieelpdiNOs. Les cations du
deuxiéme groupe sontCd’*, Bi**, CU**, A, As”*, SB”, Sb*, Srf* et SH™.

Hg?" et PB* peuvent aussi étre présents tout comme dansHgergroupe.

3) Troisieme groupe analytique de cations

Le troisieme groupe comprend les ions dont lesusesfsont insolubles en solution basique. Lesiféatint
semblables a ceux du deuxieme groupe mais la $iEpaest faite a pH 8-9. Si nécessaire, on pelisertiuntampon
Les cations du troisiéme groupe sont, entre aufres, Ni>*, Cd*, Mn**, Fe**, Fe**, Al** et CF".

4) Le quatrieme groupe analytique de cations

Les ions du quatriéme groupe forment des carboiragetibles dans I'eau. Normalement, on utiliséNEel;),CO;
(environ 0.2 M), le pH doit étre neutre ou Iégératmsique. Il faut bien séparer les autres groapabytiques parce
gue beaucoup de métaux donnent aussi des carbamsiksles.

Les ions les plus importants dans le quatriémemgaontBa®*, C&", et Sr*.

Apres séparation, le meilleur moyen de les diséngst d”exécuter lest de flammele baryum donne une flamme
jaune-verte, le calcium orange-rouge et le stromtiauge foncé.

5) Cinguiéme groupe analytique des cations

Les cations restants apres séparation soigneusaittes groupes, font partie du cinquieme groups.flus importants
sontMg?, Li*, Na, K* et NH,".

Il / Détection des anions

Dans la détection des anions, contrairement aussgton ne pratique pas de séparation. Des réadiés divisent en
trois groupes

1) Premier groupe des anions

Apres traitement de la solution par BaCl, en solution neutre, on obtient un précipité de delbaryum . Les anions
précipités constituent le premier groupe des angisent:

sulfate:(SQ)?, sulfite:(SQ;)%, thiosulfate (hyposulfite): (80s)%, carbonate: (C@?, phosphate: (P@Q*, arséniate :
(AsQy)?, arsenite : (As@)*, borate : (BO;)?, chromate : (CrQ)?, silicate : (SiQ)?, et oxalate : (GO,)?.

2) Deuxiéme groupe des anions
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Apres traitement de la solution par witrate d'argent on obtient un précipité des sels d'argent forrfesecond
groupe d'anions. Ce somhlorure: CI, bromure: Br, iodure: I', sulfure: S’, thiocyanate: CNS ferrocyanure:
(FesCN)e) ™ et ferricyanure: (Fe(CNg) ™

3) Troisieme groupe des anions

Pour ce groupe, qui regroupe tous les anions gqatnent pas dans les deux autres groupes, ilpag ae réactif
spécifique; ils sont:

nitrate: NOg',nitrite: NO3', acétate: CHCOQO, permanganate: Mn@.

1.Couleurs des solutions aqueuses

Certains ions hydratés ont une couleur caradguistet peuvent étre ainsi identifiés :
En effet la coloration est due a des transiticdsngetalliques qui conferent des longueurs d’ondgbles :

CU¥" + 4H0 > [Cu(H,0),]*" - couleurbleue
Fe* + 6 HO > > couleur
Ni* + 6 HO > [Ni(H.0)g]** - couleurverte

2.Coloration de la flamme

Certains éléments chimiques colorent la flammdegibrile; on peut ainsi obtenir des indicationdau
composition chimique d'un minéral en le soumettantest de la coloration de la flamme. Les bralaurs
gaz sont préférables car on peut les régler denfagbtenir un flamme incolore.

.lll.
Ir:
)
[y
Bl

vert : baryum - rouge brique : calcium- violet : potassium- - rouge pourpre : strontium ou
lithium

Exemple de mécanismes pour deux cations :

2¢ A . -hv -2¢
Ba®* (g) —=° - Ba(g) Ba* (g) T” Ba (g) —=°—~ Ba®* (g)

absarption (thermique) emission (photolyligue)

Sr2*(g) —2%~ Sr(g) —— Sr(g) —— Sr(g) —2%~ Sr** (g)

rouge

On peut résumer la carctérisation des ions patiEggammes suivants :
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3.Conductivité des solutions

Un liquide contenant des ions parmi le solvanaegielé solution ionique. Dans la solution, lesise
déplacent facilement sous I'effet d'un champ étpetr d'ou la forte conductibilité électrique detusions ioniques. La
mesure de la conductivité électrique d'une solufmductimétrie) permet donc d'estimer sa tenkalrade en ions.

La valeur de l@onductance Gd'une solution ionique dépend de la nature dellgien, ainsi que de la
géométrie de la cellule de mesure. Elle peut &terthinée par la relation :

avecG en siemens (S§ en métre carré (fy | en métre (m) et en siemens par métre (S)n

Par ailleurs la conductance est l'inverse de iategge :

R aveG en siemens (S) & en ohms Q).

On peut donc a l'aide d'une simple cellule, d'uméggteur de tensidd et d'un ampéremetre branché en série, dédui
la conductance a I'aide de la loi d'Ohm :

v-pr-’

G avedJ en volts (V),R en ohmsQ), | en amperes (A) € en siemens (S)

On appelles la conductivité de la solution. Cette grandeur est caractéristitgula solution : elle dépend de la
concentration et de la nature des ions qui la ca@pp ainsi que de la température.

Un conductimetre, préalablement étalonné, permaéfidier directement la valeur de la conductivitée la solution.
La conductivité vérifie I'égalité suivante= kG ouc = GI/S

o en S.m-1, k constance de cellule, G en S, | espatte les deux cellules du conductimétre immedgés la solution
en m, S surface de ces cellules en m2.

Conductivité molaire ionique A

La valeur de la conductivite peut étre calculée a partir des conductivités iredaoniques,; des ions qui
composent cette solution (voir tableau ci-dessaumé a titre indicatif), ainsi que de leur concation [X] :

a = Z )’ll[}':l]

aveco en S.nt, A en S.M.mol™ et [X]] en mol.n?’.
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Conductivités molaires ioniques a 25 °C d'ions nobiaogés en solution aqueuse tres diluée

ion A (mS.nf.mol™)
H30" 34,98
HO 119,86
Br 7,81
Rb" 7,78
Cs' 7,73
0 7,68
CI 7,63
K* 7,35
INH,* 7,34
INO3 7,14
Ag* 6,19
'MnOy 6,10
F 5,54
INa+ 5,01
\CH,COO 4,09
Li* 3,87
CeHsCOO 3,23

On remarque que les iong® et HO ont une conductivité molaire ionique plus impottgue celle des autres ions.
Cependant, en solution aqueuse, leur concentrasibimés faible (16 mol.L™?) et leur contribution est donc
négligeable.

Exemple : si on pose la conductivité d'une solutlerchlorure de sodium de concentration ¢ 3 f€[Na'] = 2,00
mol.m* est égale & :

o =M .[CIT + XNaJr.[NaJr]
6=7,63.10 x 2,00 + 5,01.18x 2,00 = 2,53.18 S.mi™.

Les mesures de conductimétrie permettent de déterri@ concentration des ions contenus dans catiea.

. lons donnant un dégagement gazeux sous l'action ditacide fort

Pour mettre en avant ce type d'ion on parle souges ions carbonates §Oet sulfites S&" qui par réaction
avec un acide donne 2 gaz du dioxyde de carboneeCde soufre S{X@ manipuler sous la hotte bien évidemment).

COs> + H:O" & HCO3 + H,O
HCOs3 + H30+ > COz(g)+ 2 H,O

SOZ + HO" 2 HSO; + H,0O
HSOs + H3OJr > SOz(g) + 2 H,O
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1. Nature des électrodes
Electrode de verre et électrode au calomel.

2. Schéma de l'électrode au calomel

3. Potentiel contant de I'électrode de référence

/ Fil de cuivre
Solution de On travaille en milieu KCI saturé.
|~ chlorure de .. ..
potassium 4. Réactions de dosage et constantes de réaction
furg . B
sree CO3% + H30" = HCO3™ + H20
Kr = 1/ Kar= 103 : Réaction totale sens 1.
Mercure
/ HCOs + H30" = COz, H20 + H,0
Précipité de
/ calomel Kz = 1/ Kaz = 10°* : Réaction fotale sens 1.
Coton
— 5. Sauts de pH
Werre fitte . .. ) 39 . .
Les constantes de réactions sont distinctes d'un facteur 10°7 :ily a
donc deux sauts de pH.

6. Calculs des concentrations
C(Na2C0O3)=CVg1 /E=01.75/10
C(NazCOs) = 75 mmol.L™.
7. Calculs de pH

pH (V= 7,5 mL) : premiére équivalence : on a en solution que l'ion hydrogénocarbonate : pH d'une solution
d'ampholyte :

pH = 3 (pKa1 + pKa2)
pH =3 (6,4 + 10,3)
pH= 8,35
pH (V = 14,1 mL) : nous sommes a V = 3 (Ve + Vez2), donc :
pH = pKaz
pH=6,4

pH (V = 20,7 mL) : nous sommes a la deuxiéme équivalence. Le pH de la solution est fixé par [CO2, H20],
un acide faible :
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pC = -log C = -log [CO>, H>O]
pH = -log ( (0,075 +0,132).10 / (10 + 40 + 20,7) ) = 1,53
pH = 2 (pKa1 + pC)
pH =% (6,4 +153)

pH = 3,97
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. lons donnant des précipités

1.Avec l'ion sulfate

L’ion sulfate SQ* réagit avec beaucoup de cations doublement chpmygstablir la relation
d’électroneutralité : les ions calcium g Baryum (B&") et Plomb (PB) sont concernés, ils donnent tous trois un
précipité blanc insoluble en milieu acide. On noigefois qu’avec le calcium la réaction est lentgs peut étre
catalysée avec I'acide sulfurique concentré. Lastiéns sont les suivantes :

Ca’ + SO > CaS04(s)

Ba®" + SO > BaSO04(s)
Pb* + SO > PbSO4(s)

En application on peut faire:

Dosage conductimétrique d'une solution d'ions baryu m par des ions
sulfates

Aspect théorique

On utilise considére une solution de chlorure de baryum (BaCl) de concentration € = 0,1 mol.L™" par une
solution de sulfate de sodium Na,SO4 de concentration 0,1mol.L™". L'équation de dosage est :
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Ba**(aq) + SO4*(aq) = BaSO4 (s) : pKs = 10

Si la prise d'essai est de 10 mL, |'équivalence est a 10 mL. On cherche ici a prévoir I'allure de la courbe
de dosage. On donne pour ceci :

A°(Ba®) = 127 QL.em@mol™?; A°(504%) = 160 QL.cm®.mol?
A°(C1) =76 Q1emZmol™ ; A°(Na’) = 50 QL.em@mol .

Ba®*|S0.* ‘E Na’|BaSO4 (s)‘
V< vE AV € ‘9 2 2 ‘
Vsvel e | 2 [>]2 >

Or:
y~Zi.Ci\%
Donc avant |'équivalence :
y=2%i.Ci\°
y = [Ba®].A°(Ba®") + [CI']. A°(CI") + [Na'] . A°(Na")
y = [Ba®"].127 + [CI']. 76 + [Na'] . 50

L'ajout d'un ion sulfate s'accompagne de |'apparition de deux ions sodium (+ 2 . 50) est remplacé par la
disparition d'un ion baryum (- 127) : 2 . 50 -127 = -27 : la pente de la courbe est négative.

Apres |'équivalence :
y=2i .Ci\°
y = [S04%]. A°(S04%) + [CIT]. A°(CI) + [Na'] . A°(Na")
y=[S04%].160 + [CI']. 76 + [Na']. 50

L'ajout d'un ion sulfate (+ 160) s'accompagne de |'apparition de deux ions sodium (+ 2 .50): 2 . 50 +
160 = + 260 : la pente de la courbe est positive et 10 fois plus importante qu'avant |'équivalence.

2.Avec I'ion hydroxyde

Les ions hydroxydes (HPsont des anions tres faciles a se procurer etdot des précipités stables assez
facilement avec des cations comme les ions fdtel'), fer 11l (F€**) ou encore cuivre 1l (Gil) par les réactions
suivantes :

Fe* + 2HO > Fe(OH)(s) coloration verte
Fe** + 3HO > Fe(OH)(s) coloration rouille
Cu?* + 2HO = Cu(OH),(s) coloration bleue
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On fera toutefois attention a I’hnydroxyde mixteréix-ferrique noir.
On peut donc prendre en application le dosage pttigné des ions cuivre par les ions hydroxydes :
On dose 100mL une solution de sulfate de cuivré&S@par de la soude 0.1M. La réaction de dosageestivante :

4CU" + 6HO + SQF > (Cus(OH)e)SOu(s)
Lorsque tous les ions cuivre ont précipités sousnés complexées, les ions hydroxydes ajoutésators en

exces, le pH augmente donc brusquement. Le saqaHl dedique la consommation de tous les ions cuivpeésents au
départ :

Vsoude
(mL) 0 1 2 3 4 5 6| 6,5 71 75 8 9 10
pH 51| 541| 5,62| 584| 6,06| 6,28| 6,51| 6,69| 6,95| 9,12|11,04|11,21|11,29
pH="soude
12
11
10+
9.11
B_
7 L
T G- — pH="soude
5.1
-"-1‘
2_
I:I 1 1 1 1 1
a 2 F b 7.6 10 12
Vsoude (mL})

On observe/s= 7,6 mL.

A I'équivalence on an(Cu®") = 2/3 n(HO)

n(CU") = 2/3 C(NaOH)xVéq

n(Cu*) = 2/3 0.1x7,6.18
n(Cu#") = 5,1.10" mol.

[Cu®] = n(CUH™) / Vsol

5,1.10%/ 100.10°
[Cu?]=5,1.10° mol.L™

On trouve une concentration assez proche de éavaldiquée sur la bouteille (5,0:1fnol.LY).

3.Avec I'ion phosphate

L’ion phosphate (P§)) est un ion qui permet de caractériser I'ion Bamet inversement. En mélangeant ces
deux ions on produit la réaction suivante :

2 PO + 3Bd&" > Bag(POu)(s)

4.Avec les ions halogénures
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Les halogénures sont une classe d’anions contsitns chlorures (] bromure (BY), iodure (1) ou encore
fluorure (F). Ce dernier étant trop réactif donc trés dangeéemanipuler on ne l'utilisera pas pour des tdsts
caractérisation. Ici les cations ciblés sont AgPB": il forme un précipité blanc :

Ag® + CI = AgCI(s)
Ag® + Br = AgBr(s)
Ag" + I 2 Agl(s)
Pb* + CI > PbCl(s)
Pb>* + Br > PbBry(s)
Pb* + I” 2 Pbly(s)

En application on peut réaliser le dosage conohéttique des ions chlorures d’'une eau minéralégsacations
Ag" (cf manipulation 2.

5.Tests spécifigues

Pour cette partie il faut se référer aux diagramoneessus...

. lons donnant des complexes

Beaucoup d’ions donnent des complexes notammeimhs métalliques : le fer, le cuivre et le coloait une
tres grande réactivité avec les ligands :

L'orthophénantroline forme avec l'ion fer Il umgplexe rouge, stable en milieu acidee(Phen); *".

L'orthophénantroline forme avec l'ion fer Il uoraplexe bleu, stable en milieu acideée(Phen)s*".

Une solution de fer(ll) et y ajouter KSCN. Une galiion rouge apparait habituellement méme avec une
solution fraichement préparée. La petite quantitdqder (IIl) formée par oxydation a I'air suffipur que la coloration
rouge apparaissé-eSCN)*" .

Le cobalt donne avec des ions chlorte£|,.
En application on peut étudier la dureté de I'eaul’EDTA (Cf manipulation n°2).
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MANIPULATION N°9
[Expériences illustrant la notion d’équilibre en solition aqueus¢

. Introduction

En solution aqueuse notamment on parégydilibre lorsqu’un systéme n’évolue plus macroscopiquernerdg
microscopiquement la réaction se déroule toujoepeidant : la réaction se déroule dans le sens ¢ime appelé
sens « 1 ») et dans le sens inverse (ou sens)akee la méme vitesse ainsi la vitesse globala deaction est nulle.
Donc a I'équilibre la composition du systeme redentique :

1
A+B C+D

-1

L’enthalpie libre de la réaction est nullarG=0
A+B
C+D
A+B+C+D
Cinétiqguement :
V1:V-1

K1 [A] ¢q[B] éq =K1 [C] 6q[D] ¢q
ki/ k1=[CledD] ¢q/ [A] ¢q[B] 6=Qr,eq =K

K est appelée constante de réaction, elle n'esbheatpu’a I'équilibre, elle n'est pas liée a la carsftion initiale (
contrairement au quotient de réaction Qr) du systetme dépend que d’'un parameteetempérature. Ceci est
démonter par l&i de Van't Hoff:

d(In(K°) A,H®
dT ~ RI®

Avec RT?> 0. Doncd(10( A7) st signe dA-H".dT

o . =0 -
Ainsi, si dT est positif, pour une réaction endothermicAr 1~ > 0 d(In(/")) > 0 gone K, la constante
d'équilibre, est croissante avec la température

Pour une réaction exothermique, c'est l'inverée est décroissante, ce qui est cohérent avaésestats
expérimentaux.

Un équilibre peut étre déplacé dans un sens codame I'autre : leorincipe de Le Chatelier, ouloi générale

de modération déduite d'observations expérimentales, a étéoénpar Henry Le Chatelier en 1884. Ce principe es
applicable dans le cadre d'un déplacement d'éqgiilds non pas d'umapture d'équilibre .
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Enonceé :

"Lorsque les modifications extérieures apportéen aysteme physico-chimique en équilibre provoqueatévolution
vers un nouvel état d'équilibre, I'évolution s'opp@ux perturbations qui I'ont engendrée et en mebieffet”

Ainsi par exemple dans une réaction ou I'on fodad’eau, si I'on chauffe le milieu, 'eau s’évapdiéquilibre
est donc déplacé dans le sens de formation de feaupalier & sa disparition.

En autre exemple on peut parler delale dilution d’Ostwald :
[ AX £ A+X
<=0 C

t c(l-a) cu  cd

Donc quand on fait réagir X avec un autre probdegfuilibre a tendance a se déplacer dans le seast @t donc
de favoriser la dissociation de I'espéce AX.

Quand on parle d’équilibre on peut parler :
__d’équilibre de dissociation
_ d’equilibre acido-basique
_d'équilibre redox : pile
_ d'equilibre de précipitation
Dans les manipulations suivantes, on cherchera darouver un K expérimentale et on le compardea a
théorie.

. Equilibres acido-basiques.

1.Mise en évidence de tels équilibres

A 20mL de solution d’acide acétique™@@, on ajoute 20mL de chlorure de sodium de mémeeaination. On
homogénéise et on mesure le pH de cette solutieo @v pH-metre étalonné.

/!

pH=3.4

pH=7,0

I

™~
/

pH=3,5

/

L hielange 51

A 20mL d’une solution d'acétate de sodium fraickahpréparée de concentration”M) on ajoute 20mL
d’acide chlorhydrique de méme concentration. Ondgénéise et on mesure le pH de cette solution @vedti-metre
étalonné.

/— 20mL d'ac. acétigque L 20mL de Mal

N/

H=35
pH=8 pH=2 P

/ s
LEEImL d'acétate de Na L 20mL de (H+ et Cl-)

!
L hWlalange 52

Exploitation des résultats :
Pour les deux mélanges le pH est identique, oma doe concentration en oxonium identique :
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pH=3,5>  [H0"=10""=10°°=3,2.10°mol.L*
[HO]=10PHPRe= (35143 2 10Mmol.L™?

Par la réaction d’électroneutralité de la soluti@1 et S2 contiennent les mémes especes chimigueselle
vérifie la méme équation d’électroneutralité :
[Na'] + [H30"] = [CH3COO] + [CI] + [OH]
Par un bilan de matiére : les ions chlorure eilsndont spectateurs : ils ne réagissent pas, teursentrations
restent constantes :
[Na'] = [CI'] = 20. 10?/(20+20)=5.1CGmol.L*
On peut aussi dire que :
[CH3COOH] + [CHCOQ] =C’
C’= 20. 10%/(20+20)=5.1Gmol.L*
En combinant touts ces relations, on obtient:
[CH3COO] = [H30"] + [OH]
Comme on a calculé ces deux dernieres concemtsatio remarque que pour simplifier les calculs eut plire
que [OH]<<[H30"].
[CH3COO] = [H50'] = 3,2.10°mol.L™
[CH3COOH] = C’ - [CHCOQ]
[CH3COOH] = 5.10° - 3,2.10" = 4,7.10’mol.L*
Chacune des especes a la méme concentratiorliarisne des solution, elles sont donc identiques.
Cet état final unique réalisé de 2 facons diffeaen
_ Dans S1: la dilution a favorisée l'ionisationl@eide acétique :

CH;COOH + H0 ——>  CHyCO0” + Hyd
_Dans S2 : les ions acétatessCBO ont réagit avec les ions hydronium® pour donner de I'acide acétique et de
I'eau :
X o’
CH3COO™ + H;O© ——> CH3COOH + H,0

Ces réactions sont inverses I'une de l'autre, daagiue solution S1 et S2 elles existent simultamém
puisqu’on a le méme état final. Elles se limitémté I'autre conduisant a uriat d’équilibre chimique :

CH3COOH + H,O CH;CO0" + H,&

On note donc un équilibre avec une double fleche montrer que la réaction est en équilibre etligr’
continue a se réaliser microscopiquement.

2. Indicateurs colorés acido-basigues

Beaucoup d’indicateurs colorés fonctionnent avecréactions acido-basiques. Par exemple parlolzsRET
ou Bleu de BromoThymol. C’est un composé organmuieexiste sous deux formes : La forme acide estga
(pH<6,0) et la forme basique est bleue (pH>7,6)r&eces deux pH, une solution contenant ce comgsisge couleur
verte (mélange des deux couleurs).

Hin + H,O = KO +In”

Le couple HIn/ In est caractérisé par sa constante d’équilitgreﬂ%%

BBT : formule brute G;H.gBr,0sS, masse molaire 624,41 g.mol
OH

CH,
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3. Influence de la température

Pour étudier I'effet de la température sur la tam d'équilibre d’acidité Ka entre les ions carates (CG)
et hydrogénocarbonates (HED

solution de HCO3MA avec de -
la phénolphtaléine (incolore)

solution diluée de CO3MNaZ2 avec
de la phénolphtaléine (rose)

Dans le ballon est placée une solution d’hydrogarmnate de sodium (HGRa) avec un peu de
phénolphtaléine, le milieu estcolore doncacide ou neutre voire faiblement basique.

Dans le verre a pied est placée une solution ddg&hocarbonate de sodium (H{NA) avec un peu de
phénolphtaléine, le milieu esise, doncbasique

Apres quelques minutes de chauffage du ballotohéenu du ballon devienbse :

©
2HCO; — > CO2+ CO, + H,0
et celui du verre a pied sécolore:

P o
COs2 + CO, + HyO — > 2HCO;

HCOy [CO5 - pKa; =10.3

CO,,H,0/HCO; pKa; = 6.4

Par cette expérience on a montré que par un ey a pu deplacer I'équilibre acidobasique.

Pour étudier I'effet de la température sur la tame d’équilibre d’acidité Ka on peut aussi obselta réaction

entre les ions ammonium (NH) et lammoniac (NH).
NH; + HsO" = NH, + H,0O
On rappellera que le pKa du couple ammonium/amnedxitdd+ / NH3 vaut 9.25 a 25°C.

Pour cela on réalise I'expérience du jet d’ean adapte sur un ballon rempli d'ammoniac @NHin bouchon
comportant un tube effilé muni d’'un robinet. Orraaduit ensuite 1mL d’eau. Un peu de gaz se disdans I'eau et
cela provoque une petite dépression. Retourngmstérme sur une cuve a eau contenant quelques goette
phénolphtaléine et ouvrir le robinet. Un jet d’essuproduit amorcé par la dépression. Cette expérigrontre
également la rapide dissolution de I'ammoniac daas (1100L de gaz par litre d’eau).

MH3 (o)

H20 (ag)

hllig

gau+ phénolphtaléine
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4. Détermination d’'une constante d’acidité Ka

Un équilibre chimique est caractérisé par sa emstK. Pour une réaction acido-basique on parteodstante
d’acidité Ka. Celle-ci peut étre déterminée de plusieurs méthode
__Par spectrophotomeétrigpar exemple pKa du BBT voir Montage n°2)
__Par mesure de pH d’une solution equimola&eOH-AcONa...

Nous allons étudier la deuxiéme manipulation : @i BmL de chaque solution 3@ dans un bécher et on
releve le pH :

CH,COOH+H,O0 4 CH;COO + H;O"
CH;COO + H;0Y ——» CH;COOH + H;O

On dit alors que le systéme est en équilibre et est noté :
CH3;COOH + H,0O = CH;COO™ + H30+
On note a I'équilibre : pH = 4,75
Ql',éq =Ka= [H30+]é({CH3COO]éq/ [CH3COOH]éq
Or on a introduit des quantités eéquimolaires dejobha constituants, on est déja a I'équilibre, mafaique que
[CH3COQO]¢q/ [CH;COOHE~1

Ainsi Ka = [H;0"]¢qet pKa = pH
Donc pKa = 4,75 pour I'acide acétique

. Equilibres redox.

1.Equilibre rédox du diiode

On cherche a observer le comportement rédox ddelgolide lorsqu’on le met en solution :
Mettre un peu de diiode solide dans un tube a esséenant 5mL de soude 0,1M. Le diioged dissout et la couleur
brune du solide brun disparait.

I, + 20H 2> 10° + I + H,O

La solution d’hypoiodite est trés oxydante (&2 = 0,6V a pH=13). Mais elle doit étre préparer aammant de

I'emploi car 10 se dismute en iodate et iodure assez rapidenigdt(80 minutes) :
2100 2> 103 + I

L’iodate formé est moins oxydant (&s5,. = 0,2V a pH=13).

2.Détermination de la constante d’équilibre K de laile Daniell

On associe une demi-pile de coupléQCu et une demi-pile Z1i/Zn reliées par un pont salin .
Dans un bécher contenant une solution de sulfaceigtee(Il) & 0,10mol.[* , trempe une lame de cuivre et dans un
autre bécher contenant une solution de sulfaténteaz0.1M également, trempe une lame de zinc :

120



f - Cne' . : ; : . L
- # o Si on relie les électrodes de la pile par un diomprenant en série, une

résistance R et un amperemetre , celui-ci indigyebsage d'un courant, la
«K Ty pile débite. C'est un générateur .
T - On peut ainsi connaitre le sens du courant etméter la polarité de la pile,
| Zng;, polel] et pdle - pour chaque électrode.
H Rappel : le courant sort du pdledu générateur et rentre au pble - du
générateur.
Dans le cas de la pile Daniell , le courant soittéectrode de cuivre , pble
CU " 1, SO Zn2+.:&q;.,SD42'.: , etrentre a l'électrode de zinc, pole-.
Attention, I'amperemetre se branche en sériesaita d'un composant. Le
courant doit entrer par la borne A et sortir pandane COM, sinon I'ampéremétre indique un sigmela signifie que
le courant circule en sens inverse.

expérience : pile Daniell avec paroi poreuse : F0f)
Uo=1,07Vetl=25mA

Mouvement des porteurs de charges :

Les porteurs de charges sont des entités qui démacant, assurent le passage du courant.

Lorsque la pile débite, les porteurs de chargesd®deux sortes :

1) > Dans le circuit extérieur a la pile, ce sont destébns qui circulent dans les fils et les condurstele la borne -
vers la bornél.

2) » Dans le pont salin et dans les solutions, ce sesia@hs qui se déplacent. Le mouvement des iorsldgont
salin permet aux solutions de rester électriquemeutres.
Dans la demi-pile ou se forment des cations (@detnégative) le pont salin apporte de anionsret ademi-pile
ou les cations sont consommeés (électrode posigvednt salin apporte des cations.

La pile est bien un circuit fermé, condition indésgable pour le passage du courant.

Les réactions de chaque demi-pile et de la pile :

Pile Daniell :

a) > L'électrode de zinc est le pole — c’est 'ANODHealonne des électrons?&®": Zn=zn* q+2€

Il y a oxydation de Zn en Zh

b) > L'électrode de cuivre est le pdlec’est la CATHODE, elle capte les électrons céd@e’’aq) + 2€ = Cug
Il'y a réduction de Cii en Cu.

C) > Bilan: Zl'ts) + CL|2+(aq): Zr|2+(aq) + CL[S)

On passe par sa force électromotrice (ou f.e.m.).

C'est la tension mesurée entre les bornes dedapand elle ne débite pas. On la note E ; elipsi®me en volt (V).

La f.e.m. d'une pile peut étre calculée a partirvideurs des potentiels d'oxydoréduction des deuples constituant
les demi-piles.

E = B&(1/2 pile de la borne +) -¢gEL/2 pile de la borne -)

ICI : La f.e.m. de la pile Daniell a pour valeur :

E=EKH)-E(-)=0,34-(-0,76) =1,10 V ce que confirfexpérience.

Eocupsicu= 0,332V Euswica= Ecupsica+ 0.06/2 log [CAT.
E°zn2+/z0 = 0,769V En24izn= E%n24iza + 0.06/2 log [ZA].
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AE = E%uz+icu— E%znpwiznt 0.06/2 log [CET] / [Zn*].
AE = 0.332 - (-0.769) + 0.03 log (1/Qr)
AE =1.101 - 0.03 log Qr
Log Qr = (1.101AE)/0.03
Qr = 107(1.101AE )/0.03

Or a I'équilibre Q> Qr,eq= K et a I'équilibre la pile ne débite plusndaE =0V.

K =107(1.101/0.03)
K=10%7
K= 5.10°
Dans la théorie on trouve K=10La théorie est vérifiée.
On peut remarquer qu’on trouve un résultat plustpeceencore si au lieu de prendre RT/F=0.06 on pdebisDb.

. Equilibres précipitation/dissolution

1.Mise en évidence

Ks(Cu(OH) )= 2 10%°
CU(OH)Z sol = Cu2+aq+ 2 Han
On observe le début de la précipitation pour urepkiron égal & 4,7 pour 20 mL de solution dont{Gu0,1 mol.L-1.

2.Influence de la température

La température est comme nous lI'avons précisez latroduction le seul facteur influencent la stemte
d’équilibre. Pour cela on peut faire I'expérieneelapluie d’or :
Dans un tube a essai contenant quelques mL dtaeadtgolomb on ajoute de I'iodure de potassiumptéeipité

jaune d’iodure de plomb apparait :
Pb> + 21 > Pbly(s)

On chauffe maintenant le tube. On constate latliien du précipité : on déplace I'équilibre ddasens
inverse. En refroidissant le milieu on retrouveragirécipité.

A I'opposé on a (CkECO,),Na qui précipite a chaud et se solubilise a froid.

3.Détermination d’'un Ks

La détermination d’'une constante de précipitatippelées peut étre calculée a partir d'une simple mesure

pH d’une solution d’hydroxyde de magnésium saturée
Mg* + 2HO = Mg(OH)(s)
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Or le pH d’'une solution d’hydroxyde de magnésiurtusse donne pH = 12.24

Le produit de solubilité vaut :
Ks = [OH]2X[Mg?']=(2s)? x s=43
Or 2s=[OH]2=(Ke/[H30"])2=Ke2/(10P")2
s= 1/2 Ke?/(10)2
Ks= 4 x (1/2 Ke2/(15™2)3
AN: Ks = 1.57.10-11
pKs=10.8

Le pKs est trés proche de la théorie (10.81 a p5°C

. Equilibres de complexations

1.Mise en évidence

Les réactions de complexation occupent un largeaiite de la chimie générale. En effet celui-ciaéttidié
pour comprendre le réle des métaux dans le conpmimuainsi que leur transport. Il a été remarquetlgs métaux son!
transformeés en cations et sont transportés dasemnig sous forme de complexes tres stables.

Ici pour mettre en évidences une telle réactiopeut s’appuyer sur I'action de la soude sur I'ahiom 1.

Al**(aq) en présence d’ion hydroxyde donne un précipitgdroxyde d’aluminium (l1l) par la réaction sainte :
Al** + 30H > AI(OH)4(s)
Cependant avec un exces d’ion hydroxyde le précgatdissout par formation d’un complexe d’alunrmilil) :
Al(OH) 3(s) + OH = [AI(OH) 4]
On peut mettre en avant le caractére réversibla dEaction en ajoutant désormais de I'acide aitieunle précipité
réapparait par la réaction qui suit par ajout dlaculfurique:
[AI(OH) 4] + H30" = AI(OH)3(s) + 2 HO

2.Echange de ligands

Les réactions de complexation mettent en jeu étahet des ligands qui n’ont pas la méme réaétiig-a-vis
du métal ; c’est pour cela que certains complegasus stables que d’autres et ainsi il est gmusible de faire des
échanges de ligands si les nouveaux ligands formenbmplexe plus stable que le précédent. On phote de
competition et d’'une faible énergie de stabilisation du chamgtallin (ESCC).

1. Prenons I'exemple du fer(lll) en présence dectanate (SCN et de fluorure (¥ :

On fait le complexe rouge du fer (lll) ades ions SCN, on ajoute des ions fluorure la couleur rouge
disparait le nouveau complexe fluoré est plus stdbh rajoute ensuite un acide fort exemple HSCiNgulissocie
totalement les ions Be recombinent avec I'ion*Hbour redonner un acide fort HF (attention danyet &insi un
nouveau complexe se forme qui est rouge et qut n@s d’autre que le complexe de départ ; voisirEactions qui
schématisent ce commentaire :

Fe** + SCN > [Fe(SCN)f* complexe rouge
[Fe(SCN)F* + F > SCN + [FeFF"
[FeF]*" + SCN + H" > HF + [Fe(SCN)f* complexe rouge

2. Prenons un autre exemple avec le NET en prés#nn tampon de magnésium (Mget d’EDTA :
Le NET ou Noir d’Eriochrome T not&H est un diacide (pka6,2 et pKa=11,6) de formule :

OH HO
S) Q
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Or en met dans un tube a essai quelques gouttes tBlle solution avec un milieu tampon ammonidegbH=
9,3 : le NET est sous sa forr@ > qui est bleue
En présence d’ion magnésium (fMgun complexe rouge apparait caractérisé par ddioel suivante :

HTZ + Mg?*

[MgT]™ + H" complexe rouge
On notera que la réaction passe par un intermédiaircouleurose: MgHT

On rajoute désormais de 'EDTA’acide éthyléne diamine tétra-acétique (tétra-acld pK1=2, pK2=2,7,
pK3=6,2 et pK4=12,4. Il existe donc sous plusidarmes selon le pH : ¥; YH* ; YH,*: YH3 et YH,. Son pouvoir
complexant est donc fortement fonction du pH dueuilAinsi on est amené a utiliser des solutiongptans pour fixer
le pH a une valeur telle que le complexe formé legiius stable possible. Généralement on utilistampon basique
(pH=10) afin que I'E.D.T.A soit majoritairement soses formes les plus compléxantes {Y.HDe plus les indicateurs
colorés utilisés pour la mise en évidence du pé&guiivalent sont généralement sensibles eux mémeld au
(changements de coloration) et nécessitent doncymuutilisation correcte d’étre a un pH contnod I'utilisation
d’une solution tampon.)

L' acide éthylene diamine tétraacétique, symbgade sigle EDTA, donne, avec pratiguement toaséions
métalliques de valence deux, trois ou quatre, Héltes (du gregeAe, c' est a dire "pince"), grace notamment aux
deux doublets non liants présents sur chacun deseatd’ azote de la molécule d' EDTA.

On utilise souvent le sel dissodique de I' EDTAQ@C-CH,),-N-CH,-CH,-N-(CHx-CO.H), notéNaYH, qui donne
avec le magnésium :

HY® + [MgT]" > HT? + [MgY]* solution bleue
Il'y a donc compétition entre 'EDTA et le NET ¢est la base pour la mesure de dureté de I'eaaagnprend
notamment des ions magnésium.

On notera qu'il faut faire attention au pH en eff@H>11 on &1g*" + 2 HO > Mg(OH)(s)ainsi le
magnésium n’est plus accessible d’ou l'utilisatibun tampon.

3.Détermination d’'une constante de dissociation agbée Kd

On appelle constante de dissociatiahla constante d’équilibre qui relie la dissociatdan précipité ou d’'un
complexe avec les ions qui le compose. Avant cagsaphe on a parlé de constante de forméation1/Kd . On étudie
ici I'équilibre de complexation de l'ion argent g@ammoniaque :

Dans un bécher, on introduit 50mL d’une solutiemitrate d’argent (AgN§) de concentration 7M. On
ajoute 50mL de solution d’'ammoniaque 1M. A l'aider® électrode indicatrice d’argent combiné a umeeaélectrode
de référence de sulfate mercureux (appelée électte¢alomel saturée ECS). On releve le poterdi¢d dolution
obtenue.

Dans le bécher il y a complexation des ion$ par NH; (ou plutdt NH,OH) :

Ag" + 2NH; > [Ag(NH3)]"
Kd= [Ag'ledNH3J2e/[Ag(NH3)2]eq

Ag+ + 2 NH; -2 | [Ag(NH 3)2]+
t=0 5x10-3 0,5 - 0
t 5x10-3 - X 0,5 -X - X
tinf € ~0,5 - ~5x10-3

Le large excés d’ammoniaque initialement introdaihs le bécher permet de supposer constante sa
concentration aprés réaction et que tous les igi®it étés complexés ou presque. Donc :
[Ag(NH3)2 ¢ = [Ag']o = 5.10°M
[NH3leq= [NH3]o= 0.5M
Kd = [Ag ledNH32s/[Ag(NH3)2 T¢q
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AN : Kd = [Ag'eqx (0.59)/5.1C°
Kd = 50[Ag']eq
La concentration en argent libre restant dassllation aprés complexation, donc a I'’équilibre,csenue a
partir de la d.d.p. de la solution :

AE = Ec’Ag+/Ag+ 0.059 IOg [Ag]éq' (=
0.059 log [Agj]éq= AE - Eag+/iag + Erer
[AgTsq= 107(AE - EAgriag + Ee)/0.059]

Or on a relevéAE = -0.4975V, E&g+ag=0.799V et k= 0.77V
Ainsi [Ag™]eq= 10MN(AE - E%g+/ag+ Erer)/0.059]
[Ag*]eq= 1,19.10° mol.L™
Kd = 50[Ag']¢q
AN: Kd =50 x 1,19.10
Kd = 5.95.10°

Dans les livres on nous donkid = 5,88.1F. On est donc trés proche de la théorie : les Ingsets de
négligences de concentrations ont été bonnes.

4 Influence de la température

Pour observer comment peut-on écrire avec derkeingisible et révéler plus tard ce qu’on a éitgta
plusieurs méthodes, par exemple la premiere estiddé@avec une plume qui a trempée dans une soldgaiiode
brune, on fait disparaitre I'encre par I'actionjdg de citron. Aprés séchage on peut faire réafipata message en le
couvrant de solution d’eau oxygénée contenantededbis d’amidon. En présence de diiode 'amidomgnene
couleur bleue. On notera dans le jus de citronl'qo&le ascorbique appelé également vitamine C jeuéle majeur
pour effacer I'encre grace a une réaction d’'oxydooéon...

Ici on peut étudier une deuxieme maniere d’avoé ancre invisible que I'on appelle ausstcre sympathique
avec du chlorure cobalt :

On écrit un mot sur une feuille de papier avecploee qui a trempée dans une solution de chlatereobalt
(CoChaq) la couleur de I'encre est rose tres pale voivesihle.

Par action d'un séche cheveu et donc d’'un chagffagcre se révéle par une coloration bleue cériaée par
la réaction suivante :

2 CoCh(aqg) > [Co(Cl)4* + C&*

Cette réaction est réversible, la preuve paroidissement du milieu I'encre redevient tres pale...
. Conclusions

Ces expériences montrent que la chimie minérala kesbase de beaucoup de réactions équilibrées qu
dépendent de la température. Ces équilibres squrtants puisqu’ils permettent de calculer des tzomes
d’équilibres a des températures données et ainsidas calculs de concentrations a I'équilibreqes méthodes de
titrages, de conductimétries voire méme de piknebre bien des montages...

On a parler de la notion d’équilibre en solutiguause, il faut savoir que ceci n’existe pas qs@ation mais
aussi pour les gaz notamment et aussi pour lesgedegaz-liquide par exemple comment expliqueapévation de
I'eau sur notre peau en sortant de la douche? &udurbtre température corporelle n’est pas de 1001 plus sans
équilibre dans l'air on n’aurait pas de vie surder..
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MANIPULATION N°10
[Expériences illustrant la notion de vitesse de ré#ion et permettant la mesure de sa valeyr.
IL’aspect énergétique pourra étre abordé.

. Introduction

Activation thermique : barriere énergétique et température

Pour que la réaction ait lieu au sein d'un gaauit que les molécules se « déstructurent » poressructurer.
Considérons le cas simple ou la déstructuratioesste un choc important (activation uniqguementntiigue, sans
catalyse, sans intervention d'autre source comrherlgre) ; I'énergie cinétique requise étant appdbarriere
énergétique » ou « énergie d'activation »

L'énergie cinétique moyenne des molécules vaukB/Buk est la constante de Boltzmann (voir aussi |'&fitiéorie
cinétique des gazmais toutes les molécules n'ont pas la mémeagéneinétique, on peut modéliser la dispersiorade
valeur de I'énergie cinétique par une statisticri&ldxwell-Boltzmann.

Si I'on appelleée, cette énergie d'activation, la probabilité pouugichoc mette en jeu des énergies cinétiques
suffisantes pour franchir la barriere d'activatesh donnée par le facteur

E,
p(T) =exp (_E)

On a donc globalement une loi d'Arrhenius. On reteodes lois similaires au sein des liquides ajosidans certaines
réaction hétérogenes (liquide/solide, gaz/solidéquide/solide), puisque I'on a un phénomene thgn similaire.

A linverse, si une cinétique suit une loi d'Arriés) on peut en déduire que est phénoméne esé abgvmiquement.
Cinétique d'une réaction élémentaire
Une réaction est dit@lémentairesi les especes réagissent simultanément en un p@inteLa vitesse de réaction
dépend donc de la probabilité de rencontre (dorrésence) des réactants, et donc de leur contientrglus il faut
de molécules d'une espéce pour la réaction, pleerieentration de cette espece joue. Par aillplus,la température
est élevée, plus les rencontres sont probablesm{jagi thermique) et plus I'énergie cinétique dadigules permet de
franchir la barriére d'activation, donc la températa également un réle important.
Supposons une réaction élémentaire

aA+b-B—cC

a etb étant bien entendu des entiers naturels. Alovgeéase de réaction suit ulm de van't Hoff :

—1dny
v=——>=Fk(T)-[A]"[B]
—— 2 —k(T)-[A]-[B
et I'on appell®rdre de réactionla sommes des exposants
o =a+b. Le coefficientk dépend de la température.

Par exemple, pour la réaction 2NO 3-H N,O + H,0 la vitesse est

- —1d[NO] d[H0] T2
v= o = = k(T)[NO]"[H,]

126



Cinétique d'une réaction complexe

Une réaction complexe peut se décomposer en plggiéactions élémentaires. Il peut arriver qu'drotee une loi
cinétique de méme forme

v=k-[A]"-[B°

maisa etp ne sont pas nécessairement les coefficients steeéhiques, il ne sont méme pas nécessairemestenti
positifs. Le coefficientt est I'ordre partiel de la réaction par rappotesplece Ap est lI'ordre partiel de la réaction par
rapport a I'espece B, et=a + 3 est |'ordre total de la réaction.

En général, plus de deux réactants interviennamg daréaction. La loi devient alors:

1d[C] A
Uy = Ty dt = k(T} 1;[[44:]

ou [C] est la concentration d'un des composésseh coefficient stoechiométrique, pris avec l@sig si c'est un
produit et - si c'est un réactk(T) est la constante de vitesse dépendante uniqueladatempérature. [Asont les
concentrations des différents réactifs. Les expsgarsont appelésrdre partielde la réaction par rapport au réactif
La somme des ordres partiels estdte globalde la réaction.

Les ordres partiels dépendent du mécanisme phypayuequel la réaction a lieu. La cinétique peuvis a étudier un
tel mécanisme. Par exemple pour une réaction aveseule étape nous avons, pour une réaction dé A&yp mB —
C + D:

d[C] —E./RT| sl p1m
L — ke B AT (B)

Ici E; est I'énergie d'activation, c'est-a-dire I'énepgiemole qui est nécessaire pour que les propuissent réagir.
Comme a une températufdes molécules possedent une énergie correspoadamtistribution de Boltzmann, on peL
s'attendre a ce que la proportion de collisions ave énergie supérieure & Ea varie suigafift’. OUK représente des
facteurs tel que la probabilité que les molécuiestda bonne orientation lors du choc, de leunsetisions etc.

Pour une réaction possédant plusieurs étapedekseiest déterminée par I'étape la plus lentgéBérale la
concentration de réactifs n'est pas fixée seuleanin seul mécanisme, mais durant la réactiagaetion inverse
peut se produire. La réaction peut donc atteindrétat d'équilibre chimique ou la réaction primaieeproduit a la
méme vitesse que sa réaction inverse.

. Vitesse de réaction : notions qualitatives.

1.Réactions « rapides »

Une réaction est dite rapide si celle si se dérenlquelques secondes maximum voici quelques desmu@
telles réactions:

. Réaction de précipitation

On mélange une solution de Baryum Il avec unetieolw’ions sulfates toutes deux assez concenpees
observer une réaction a I'ceil nu donc des solatd®@timolaires ou molaires sont conseillés. Latigaest la
suivante :

Ba®* + SQ% > Ba(SQ)(s)
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On observe un précipité brun instantanément
On mélange une solution de chlorures avec uneignldtions argent toutes deux assez concentréas pou
observer une réaction a I'eeil nu donc des solsata#timolaires ou molaires sont conseillés. Latigaest la
suivante :
Ag® + CI = AgCI(s)
On observe un précipité blanc instantanément qui riccit a la lumiére.

. Réaction de complexation

On mélange une solution de Cuivre Il avec une smiud’ammoniac toutes deux assez concentrées pour
observer une réaction a I'eeil nu donc des solsta#timolaires ou molaires sont conseillés. Latigaest la
suivante :

Cu®" + NH3; > [Cu(NH3)4**

On observe un complexe bleu céleste instantanément

. Réaction d’oxydoréduction

On mélange une solution de Fer Il avec une sold@®permanganate de potassium toutes deux assez
concentrées pour observer une réaction a I'cedlame des solutions décimolaires ou molaires soms@itiés. La
réaction est la suivante :

5F€" + 8H + MnO4 > Mn** + 5F€"+ 4 H,0

On observe une décoloration de la solution violettimitialement instantanément

2.Réactions « lentes »

Une réaction est dite lente si celle si se dérenlen temps supérieur a quelques secondes vailups
exemples de telles réactions:

. Réaction de dismutation du peroxodisulfate

On mélange une solution d’acide chlorhydrique 3Mcaune solution de peroxodisulfates de sodiumN.Qh
réaction est la suivante :
2 H;O0" + S0 > SO, + S + 3HO

On observe apres une minute un trouble blanchatreyis jaunatre aprés quelques minutes : c’est
I'apparition du soufre colloidal.

. Réaction de dismutation de I'eau oxygénée

On mélange une solution d’eau oxygénée a 20 valavec une solution de iodure de potassium 0.0HMV. L
réaction est la suivante :
H.O, + 21 = O, + 103 + HO

On observe aprés quelques minutes un dégagementdlexygene mis en évidence par le test de I'allumett
incandescente.

. Réaction d’oxydoréduction

On mélange une solution de peroxodisulfates deiso@.01M avec une solution de iodure de potassium
0.01M. La réaction est la suivante :
21 + SO > 1, + 2SQ%
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On observe apres quelques minutes une colorationyae de la solution jusque la incolore qui brunit
finalement apres 10 minutes.

On peut également mettre quelques gouttes de pgemate de potassium dilué sur du papier a cellu@se
observe apres dix minutes la décoloration du papieétait rose au départ : on a assisté a lactiohudu
permanganate en ions Mn Il.

La cellulose est un polymeére osidique formé d’une chaine linéaire de glucose b(1-> 4) (liaison), par conséquent la
fonction alcool du carbone 1 est en position b :

H.OH H.OH

H H

Enchainement de glucose dans la cellulose

Elle provient de la paroi des cellules végétales. Le coeur de ce complexe glycoprotéique est une trame rigide
formée par un ensemble de microfibrille de cellulose de 10 um de diamétre. Cette trame sert depuis des siécles
dans la fabrication du papier car elle est maniable sans étre pour autant dissoute et trés abondante dans la
biosphére.

. Influence des facteurs cinétigues sur la vitesse tieréaction 21 + SOgZ > 1, + 2 SOZ

1.Concentration des réactifs

. Variation de la concentration en iodures :

On met dans un bécher 10 mL de solution de peisuligte a 0.025M avec 50mL de iodures a conceatrsit
variables et on regarde le temps de coloratiomdelution :

[I] mol.L-1 0,01 0,05 0,1
t (s) 887 177 87

On remarque que plus la concentration augmerkigtia vitesse de réaction augmente.

. Variation de la concentration en peroxodisulfates

On met dans un bécher 25 mL de solution de iodengotassium a 0.1M avec 5mL de peroxodisulfate a
concentrations variables et on regarde le temg®ldeation de la solution :

[S2082-] mol.L-1 0,005 0,025 0,01
t(s) 45 89 225

On remarque que plus la concentration augmergkigia vitesse de réaction augmente.

2.Effet d’'un catalyseur

On regarde I'effet d’ajout d’ions fer Il aux rédston met dans un bécher 25 mL de solution derde
potassium a 0.1M avec 5mL de peroxodisulfate aeanations variables et on regarde le temps deatio de la
solution et on ajoutes quelques gouttes de solfgizeuse :
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[S2082-] mol.L-1 0,005 0,025 0,01
t (s) 45 89 225
t (s) avec Fe2+ 27 46 117

On remarque que I'ajout d’ions fer Il augmenteitasse de réaction. Les réactions se déroulantiessn
suivantes :

2FE€" + SO° > 2FE" + 2SQ%
2Fe" + 21> 2FE™ + |,

Bilan: 21 + SOg” > I, + 2SQ*
On remarque donc que le fer apparait bien comneatatyseur.

3.Température

On regarde I'effet de la température sur cettetidéa : On place trois béchers avec 60mL de Kilavet 5mL
de peroxodisulfate a 0.05M dans des conditioneagératures différentes : dans un bain Marie a /&t€mpérature

ambiante et dans un bain de glace. On en tireéRstats suivants :

T (T) 3 22 72
t (s) 1917 1026 90

On remarque donc que lorsque la température antgrieevitesse de réaction suit le méme chemin.

. Mesure de la vitesse d’'une réaction chimique

1.Suivi de concentrations

On regarde la réaction suivante :

(MnO, + 5e- +8H = Mn #* +4 H,0) x 2
(CzO4H2 =2CQO+ 2H" +26-) X5
2MnOy + 6H" +5G,04H;---->2Mn #* +8 H,0 +10 CQ

Quantités de matiere introduites dans le mélange
MnO, :C,V;1=4.10"* mol
C,O4H, : GVo
H* : on introduit 2x1G mol d'acide sulfurique, libérantom. =4.10° mol d'ions H aq dans le milieu

MnQy C,04H, H* Mn #* CO,
t=0 0|C1V1 CVs Mo (n+) =4.10° o O
mol
t X [GV1-2x GV 2-5x No (H+) -6X 2X 10x

Méthode 1 en utilisant le tableau d'avancement : si les grmanganate et l'acide oxalique sont introdiaits les
proportions stoechiomeétriques, pour ¥zxil ne restera plus ni de I'un ni de l'autre. Gfoac deux eéquationsﬂll-
11

2Xmax=0 et GV 2-5Xmax=0 pour deux inconnues,x et V.. En résolvant ce systeme on trotmex =TT gt
rr o e 2C1¥
2T T IO

Méthode2, sans le tableau d'avancement : les proportioesisiométriques sont celles de I'équation chimi@uredoit
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b T
donc avoir 5 moles d'acide oxalique pour 2 molepatenanganate, c'estad > 2  ce qui conduit & la méme
expression de ¥
AN : V,=10°L=10mL.
La deuxieme méthode est plus rapide mais il fautis&aire les deux : la premiere pour le bac,daxiéme pour apres

Méthodel, avec le tableau d'avancement : Si I'acide dglierest en exces, il doit en rester lorsquenszxonc il faut
N 0 (H+) > 6Xmax

D'apres |'expression de.x trouvée précédemment £x=3C;V1=1,2.10° mol.

On a bien my (+) > 6Xnax

Méthode2, sans le tableau d'avancement : d'aprés I'équettimique la réaction consomme ‘gydur 2MnQ’, donc
trois fois plus de Hque de Mn@ .

H" est en excés si la quantité de matiére Hantroduite est supérieure au triple de celle duraganate introduit,

c'est a dire 0 =301V ce qui est bien le cas ici.

g
EH—-*__‘
T 2
- ™,
6 *\
55 "
: ant ¥
Ed
at
5 K
1 =S
0 \.\I I |

=

B0 120 180 240 300 360 420 480
t (=)

dliny]
Le coefficient directeur de la tangente a la cowmb@oint d'abscisdeest €gal a la valeur a l'instdarde
dérivée de la grandeur portée en ordonnée, [Mm@r-rapport a la grandeur portée en abscisse,
D'apres le tableau d'avancement et si V est leweltotal du mélange réactionnel, on a pour un arapotx :
dinlly] g Cl-2x 2 dr
& & v - va =2V
(ne pas perdre de vue que l'avancemeardt undonction du temps.)

2.Mesures par spectrophotométrie

02n regarde I'oxydation des ions iodurepdr les ions peroxodisulfates(s en solution aqueuse. 28,0s” =I, +
2507
La réaction admet l'ordre partiel p par rapport ams iodures et un ordre partiel n par rappor@S. A la date t=0
on mélange 25 mL d'une solution d'iodure de patassi 0,25 mol/L et 15 mL d'une solution de perogoliate
d'ammonium & 6,25 1mollL.

1. Ces conditions initiales permettent de détermiloedie n de la réaction. On cherchera a le justfiele donner
I'expression de la constante de vitesse apparente.
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2. On mesure I'absorbance du mélange au cours du t&apkle diiode formé est coloré donc responsagle
I'absorbance. On rappelle la loi de Beer Lambenhdat I'absorbance A d'une solution de concentratio
placée dans une cuve de longueur L e avecea le coefficient d'extinction molaire de la subst&nc
absorbante a la longueur d'onde454 nm. = 1250 L mof cm™.

On expliquer comment la mesure de I'absorbancegiatendéterminer la concentration des ions
peroxodisulfate au cours du temps.
- On obtient les résultats suivants :

t(mimo[ 4 | 8 12]16]
| A [000,350,670,94[1,18

3. On cherche a montrer que ces résultats sont emcaaeec une cinétique d'ordre n=1.
et on calculer la constante de vitesse apparente.

A l'instant initial, on a introduit : 25 190,25 = 6,25 16 mol d'ion I et 15 106,25 10° = 9,37 10 mol d'ion
peroxodisulfate. Les ions iodures sont en gran@£gt la concentration des ions iodures peut étrsidérée comme
constante.

La vitesse de la réaction s'écrit : v = Kf[S,0s°]" avec k la constante de vitesse.

v = k' [S;0¢7]"avec k' = k [1]°, constante de vitesse apparente.

La réaction admet I'ordre partiel n par rapport euns peroxodisulfate.

D'aprés la loi de Beer, la concentration en diipgleest proportionnelle a I'absorbance ;] = A/(eal) = A/1250

| | 2I | +S087 | =l |+2SQ”
|inital | 6,2510°mol 9,37 10mol] 0 | O
encours 6,2510°-2x | 93710-x| x | x
| fin 6,25 10°-2*9,37 10°| 0 9,37 10°/9,37 10°

qté de matiére :q20g>.= 9,37 10 -x = 9,37 10 -ny;
volume du mélange 0,04 L d'0§iS,05° ]=9,37 10° /0,04 - [b]= 2,34 10° -A/1250

si la cinétique est d'ordre 1, on trace k@& ] en fonction du temps :on doit alors obtenir dngite dont la pente
donne l'opposé de la constante de vitesse app&’ente

Ct(min) o] 4 | 8 | 12] 16|
| A [0/0,349] 0,67 0,941,178
In[S;0¢ ][ -0,605-6,185-6,44/-6,56

] In[5,00 ] t (rain)

i =
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K'=3,2 10 min™.

3.Suivi d’'une réaction par Synchronie et un spectnohotomeétre

On cherche a utiliser Synchronie pour étudiern@agetion lente et en déduire des vitesses et desaides de
vitesse, pour cela on regarde la réaction suivante

HyOp + 2H + 21 D 1, + 2 H0
v = k.[I'T2[H202] .[H ]2

On prend 5mL d’eau oxygénée 0.01M avec 0.5mL d’axonlM et 5mL de Kl a 0.2M
On étalonne d’abord le spectrophotomeétre a 450ren des solutions de diiode de concentrations ceson

obtient la courbe d’étalonnage suivante :

Fenétren®1
s
+3.60 Absor(Concent)

+3.00

+2.50

+2.00

+1.50

+1.00

+0.50

[12] en mol/L

o

Or d’'apres la loi de Beer-Lambekt=¢.l.c = K.cavec K =¢.l.
Ici K =666.7 L/moal

En suivant 'absorbance en fonction du temps orenbta courbe suivante pour cette réaction :
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Fenét]‘e n*1
‘|'Dosage H202(Do)

+1,60
+1.40 W

+1.20 v
/

+1.00

+0.80

+0.60

+0.40

+0.20

+100 +200 +300 +400 +500

Comme attendu la courbe est de la forme exporientie
Comme on connait la relation entre I'absorbanda ebncentration on en déduit que la courbe deatnation a la
méme allure et que v = - d[I12]/dt. On modélisedarbe ci-dessus et on la dérive on peut donc eunideld vitesse
initiale et la vitesse moyenne de la réaction.€0r'ai pas eu le temps de faire I'exploitation éh T

. Conclusions.

Vitesse = nombre de moles de réactifs/unité de temps

Si 0,49 g de Mg réagit avec HCI durant 300 secondes,
24,3 g = 1 mole
0,49 g = 0,02 mole

V = 0,02 mole/300 sec = 6,6 x 10 mol/sec

= La vitesse de réaction dépend du nombre de collisions efficaces  entre
les molécules.

= Etle nombre de collisions efficaces dépend du nombre de molécules de
réactifs, c'est-a-dire la concentration des réactifs.
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V..cion € COllisions efficaces ©¢ concentration des réactifs ‘

N2 (g *+ 3 Hz (g =--> 2 NHs q)
V= k[Nz][Hz]

Loi de Guldberg et Waage (action des masses)

A une température donnée, la vitesse de réaction est égale aune
constante de proportionnalité multipliée parle  produit des
concentrations des réactifs, dont les coefficients deviennent
exposants .

Cing facteurs ont de l'influence surla  vitesse d'une réaction chimique:

La nature des réactifs.

La surface de contact

La concentration _ des réactifs.
La température de la réaction.
Effet d'un catalyseur .

aogrwnNPRE

1- La nature des réactifs

- En général, une réaction dont les réactifs sont des ions se fait rapidement ,
comme une réaction de neutralisation

H'@g) + Cl ~ (ag) + Na" (aq) + OH" (aq) =-> Na@" (ag) + Cl ~ (ag) + H20 ()
Na' et CI étant des ions "spectateurs", la réaction se fait trés vite.
- llen est de méme pour les réactions de  précipitation
Ag” (aq) + NO3 (aq) + Na" (ag) + Cl" (ag) > Na" (aq) + NO3 (aq) + AGCl 5)
Na" et NO; étant des ions "spectateurs”, la réaction se fait trés vite.
. Certaines réactions sont cependant trés  lentes, comme les réactions
d'oxydoréduction ou la charge des ions changent:
2 Fe® (ag) + SN*" (ag) > 2 Fe?" (ag) + SN™ (o)

. Drautres réactions se feront aussi  lentement , a cause de leurs types de
liaisons, leurs réarrangements moléculaires, leur état phys ique

2- La surface de contact

- Pour faire un feu de bois, il faut fendre le bois en petits morc eaux. Cela
augmente le contact entre les molécules qui forment le bois et I'oxygene de
I'air, favorise un plus grand nombre de collisions efficaces e t accélere ainsi la
vitesse de combustion
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- Lorsqu'on met du sucre dans le café, on agite en vue de "bien mélange
fait, l'agitation des particules de sucre  augmente la surface de contact

favorise ainsi la vitesse de dissolution

r'. En

et

Il en est de méme pour I'expérience d'une pastille d'alka-selt zer ou de polident

gu'on dissout dans I'eau.

| Pastille complete | 80 sec

Pastille fractionnée | 50 sec

- La pastille fractionnée étant plus en  contact avec les molécules d'eau, elle

prend moins de temps pour se dissoudre. La  vitesse de dissolution a donc
augmente.
3- La concentration des réactifs
- Plus les molécules sont nombreuses, plus le nombre de collisions augmente

et plus la réaction se fait rapidement.
On peut vérifier si I'augmentation de la concentration d'un des réactifs peut
faire varier la vitesse d'une réaction a partir de I'expérience suivante:
Hypotheése :

La vitesse d'une réaction chimique est plus grande si la concen tration des ré actifs

augmente. La vitesse d'une réaction chimique est proportionnelle a la concent ration

des réactifs .

Liste du matériel fourni

2 cylindres gradués de 50 mL.

2 éprouvettes de 18 x 150 mm.

1 bécher de 100 mL.

Solutions A de concentrations différentes.
Solution B de concentration constante.

1 montre.
Expérience 0,020 mol/L

Expérience §0,016 mol/L

O O O 0 O o

Expérience {0,012 mol/L

Expérience {0,008 mol/L
Expérience {0,004 mol/L
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Protocole :

1. Mesurer 10 mL de la solution A avec un cylindre gra  dué.
2. La verser dans une éprouvette propre.
3. Mesurer 10 mL de la solution B et la verser dans un e autre éprouvette.
4. Noter le moment ou lI'on verse la solution A dans la solution B.
5. Transvaser le mélange d'une éprouvette a l'autre de  ux ou trois fois pour obtenir
un mélange uniforme.
6. Surveiller avec soin le mélange et noter a quel mom  ent se produit le premier signe

d'une réaction (apparition d'une coloration bleue).

Compilation des résultats

0,010 mol/L|9 sec 110 x 10° mol/sec
0,008 mol/L| 10 sec |8 x 10°mol/sec
0,006 mol/L|12 sec |5 x 10°mol/sec
0,004 mol/L[20 sec |2 x 10°mol/sec
0,002 mol/L|54 sec  |0,3 x 10°mol/sec

Graphiques :
temps (sec) vitesse (molisec)
50 8{x10-6
a0
40 5
30
20
2
10
0 o3 [
0,002 0,004 0,006 0,008 0,010 0,002 0,004 0,006 0,008 0,010
Temps= en fonction de la concentration Vitesse en fonction de la concentration

- Le temps d'une réaction chimique est inversement proportionnel ala
concentration des réactifs.

- La vitesse d'une réaction chimique est proportionnelle a la concentration des
réactifs.

4- Effet de la température

- Dans une réaction endothermigue __, sila température est élevee, le temps de la
réaction est petit et la vitesse est grande.
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la vitesse est grande si la température est élevée car la réaction a besoin de chaleur

Dans une réaction endothermique, la vitesse d'une réaction est

proportionnelle a la température.

Dans une réaction exothermique , sila température est élevee, le temps de la

réaction est grand et la vitesse est petite .

la vitesse est petite si la température est élevée  car la réaction est favorisée vers les réactifs

Dans une réaction exothermique, la vitesse d'une réaction es t inversement

proportionnelle a la température.

Expérience sur l'effet de la température:

Liste du matériel fourni

2 cylindres gradués de 50 mL
2 éprouvettes de 18 x 150 mm
1 bécher de 100 mL

1 bécher de 250 mL

2 solutions Aet B

2 thermometres

montre

glace

O O OO o o oo

Protocole :

9. Verser 10 mL de la solution A dans une éprouvette p
B dans une autre éprouvette.

10.S'assurer que les deux solutions soient a la méme t

11.En suivant l'aiguille des secondes, noter le moment
dans la solution B.

12.Transvaser rapidement trois fois le contenu d'une é
obtenir un mélange uniforme.

13.Noter le moment ou apparait le premier signe de réa

Compilation des résultats

température temps (sec
25 'C 18 sec
20'C 21 sec
10'C 25 sec
5'C 30 sec

ropre et 10 mL de la solution

empérature (bain-marie).
ou l'on verse la solution A

prouvette a l'autre pour

ction (coloration).
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temps (sec) vitesse [mol/sec)

- g w108
25 5
20 3
15 ¥
10 2
s 1
0 5 0 15 20 25 0 5 10 15 20 25
température 'C température 'C
Temps en fonction 'C Vitesse en fonction "C

Le temps de réaction est inversement proportionnel  a la température et la
vitesse de réaction est proportionnelle a la température.

Ce qui signifie que la réaction effectuée était end  othermique.

5- Effet d'un catalyseur

- Un catalyseur est une substance chimique qui agit sur les réactifs d'une
réaction sans affecter les produits résultant.

A + B ---> AB réaction non catalysée

A + CAT ---> ACAT
ACAT + B ---> ABCAT réaction avec un catalyseur CAT
ABCAT ---> AB + CAT

- Un catalyseur qui accélere la vitesse d'une réaction est appe lé catalyseur
positif et celui qui ralentit la vitesse, catalyseur négatif

- Un catalyseur positif n'a pas d'effet sur la vitesse des molécules.

- Un catalyseur positif permeta  un plus grand nombre de molécules  d'avoir des
collisions efficaces.

- Un catalyseur positif abaisse le seuil d'énergie nécessair e pour la formation
d'un complexe activé.
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kJ/mol, formation du complexe activé

55
55 kJ
réaction non-catalysée
40 i
e \
25 _, produits
AH=+25 kl
-
réactifs

Sec
Progression de la réaction

Diagramme de I'énergie potentielle d'une réaction catalysée

L'énergie d'activation de la  réaction directe catalysée =40 kJ.
L'énergie d'activation de la  réaction inverse catalysée =15 kJ.
L'énergie d'activation de la  réaction directe non-catalysée =55 kJ.
L'énergie d'activation de la  réaction inverse non-catalysée = 30 kJ.
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MANIPULATION N°11 |[Expériences illustrant la notion de catalyseur

. Introduction

En chimie, urcatalyseurest une substance qui augmente la vitesse déorgatparticipe a la réaction mais il ne fait
ni partie des produits, ni des réactifs. |l sea@e inchangé dans a la fin de la réaction chimeju€apparait donc pas
dans I'équation-bilan de cette réaction.

Les catalyseurs sont largement utilisés dans Ktmgtuet au laboratoire. Dans la nature, certgmmeines protéines
possedent une activité catalytique. lls s'agiteteymes.

Le catalyseur augmente la vitesse de réactiontesdunsant de nouveaux chemins de réaction (méoa)jet en
abaissant son énergie d'activation, ou énergie tierGibbs d'activation. Ce faisant il permet dagigter la vitesse, ou
d'abaisser la température de la réaction. Il egbitant de noter que le catalyseur ne modifie ‘gagigie libre de
Gibbs totale de la réaction qui est une fonctiétad'du systéme et n'a donc aucun effet sur laaatesd'équilibre.

En plus d'augmenter la vitesse de réaction, lexatian catalyseur peut reposer sur d'autres choix :

- la sélectivité: Un catalyseur sélectif va favoriser la productitu produit désiré par rapport aux produits
secondaires. Par exemple, quand on utilise I'amgétallique pour catalyser la réaction de formatert'oxyde
d'éthyléene, a partir d'oxygéne et d'éthylene, gétietion est accompagnée par la formation plusrédle
thermodynamiquement de Gét H,O. C'est pour cette raison qu'il est importantrdever un catalyseur
favorisant le produit désiré.

« Ladurée de vie une faible quantité de catalyseur doit pouvoiviste a plusieurs cycles de réaction

Exemple simple d'un catalyseur :

La cendre sur le sucre est un bon catalyseur yEssBallumer un sucre avec un briquet. Cela faingeux du
caramel. Maintenant, mettez un peu de cendre swcde, et essayez d'allumer a I'endroit ol voeg avis la cendre.
le sucre brdle alors avec une flamme bleue, jusgutgu'il n'y ait plus que de la cendre.

Différents types de catalyseurs :

« Catalyseur homogéne

Un catalyseur est ditomogeneorsqu'il ne forme qu'une seule phase avec lagif@alouant son role de catalyse, il €
consomme lors de la premiere étape de la réagqtios,il est restitué sous sa forme initiale. lpparait donc pas dans
la réaction globale.

On distingue deux catégories de catalyseurs honesgéelon qu'il s'agit de :

« acides ou bases. On la qualifiea#g#alyse homogene acido-basique
« oxydants ou réducteurs. On la qualifiecd¢alyse homogene oxydo-réductrice

« Catalyseur hétérogéne

Un catalyseur hétérogéneest généralement un catalyseur a I'état solids gloe la phase réactive est soit une solut
soit un gaz. Ce type de catalyse est extrémemaeadriant pour l'industrie.

Les réactifs se fixent sur la surface du catalygsoauvent par des liaisons non covalentes ou parpation) ; les

nouveaux liens ainsi créés affaiblissent certdiaésons internes aux molécules de réactifs, cdeguiend plus
réactives.
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. Réaction autocatalytique

Uneréaction autocatalytiqueest une réaction chimique dont le catalyseur &qarmi les produits de la réaction. Or
dit que cette transformation est "autocatalysée"c®fait, I'évolution de la vitesse volumique éaation au cours du
temps est peu habituelle, particulierement poutrlessformations chimiques lentes ou trés lentaseRemple la
réaction des ions permanganates avec l'acide oxdlégréaction est autocatalysée par les ions mn2+

. Mise en évidence de la catalyse

Pour mettre en évidence le phénomene de catatypeut étudier I'oxydation des ions tartrates prant du sel
de Seignette (tartrate de sodium et de potassiam)gau oxygénée catalysée par les ions cobaftjCo

(C4H406)2- + 5 H202=4 CO2 + 8 H20

Matériel : o

1 grand bécher , 3 petits Reactifs :

1 éprouvette graduée Eau oxygenee a 110 vol ) )

1 cristallisoir Sel de seignette (tartrate de sodium et de potassium)
1 plaque chauffante Solution d’ions cobalt (Co2+) 0,1 mol.L-1

1 thermomeétre (100°C) (chlorure de cobalt ou sulfate de cobalt)

Bibliographie : Hachette Term. S

Principe des manipulations :
Mode opératoire :

On dissout 60 g de sel de seignette dans environ 100 mL d’eau puis on ajoute environ 5 mL d’eau oxygénée.
Rien de ne passe (vitesse quasi nulle @ 20°C). On verse 30 mL de cette solution dans chacun des 2 petits
béchers puis on les chauffe jusq’a environ 70°C. On observe un léger dégagement gazeux. On retire les 2
béchers de la plaque et on verse dans l'un des deux (I'autre étant le témoin) quelques millilitres de solution
d’ions cobalt. On observe un changement de teinte (rose des ions cobalt au vert, dés lors un fort dégagement
gazeux puis arrét de ce dégagement gazeux et retour a la coloration rose. La réaction a été accélérée par les
ions cobalt, on a mis en évidence un intermédiaire réactionnel, la régénération des ions cobalt. Tandis que
dans le bécher témoin, on observe toujours un dégagement gazeux (la réaction n'a pas atteint I'equilibre).

Précautions, consignes de sécurité :

Lorsque I'on ajoute le chlorure de cobalt dans le mélange chauffé (a env. 70°C) de sel de seignette et d’eau
oxygénée, attention a faire cette opération aprés avoir enlevé le bécher contenant le mélange de la plaque
chauffante et aprés I'avoir placé dans un cristallisoir (en cas de débordement).

Lorsque I'on manipule I'eau oxygénée a 110 volumes, utiliser gants et lunettes car produit corrosif.

. Catalyse homogene

1.Catalyse acido-basique

. Inversion du saccharose :

ETUDE EXPERIMENTALE DE L'HYDROLYSE DU SACCHAROSE
THEORIE

Laréaction: Saccharose + Eau -> Glucose + Fructose , estbien connue.
Ci2H22011 + H20 & CgH1206 + CgHi206
La vitesse de cette réaction est tres faible a température ordinaire. On accélére cette réaction par addition
d’acide qui catalyse I'hydrolyse.
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Le saccharose est dextrogyre ; le glucose aussi ; mais le fructose est Iévogyre. Au cours de la réaction le
mélange a un pouvoir rotatoire qui décroit, et ceci est une fonction des concentrations. Les rotations sont
respectivement proportionnelles aux concentrations des corps optiquement actifs ( saccharose, glucose,
fructose ), et elles sont algébriguement additives.

La réaction d’hydrolyse du saccharose peut donc étre suivie au cours du temps si on mesure I'évolution du
pouvoir rotatoire du milieu réactionnel. A linstant initial ce milieu réactionnel a un pouvoir rotatoire qui est
celui du saccharose, [alpha]=t661/kg/dm.Au fur et a mesure que I'hydrolyse avance, le mélange
réactionnel s’appauvrit en composant dextrogyre et s’enrichit en mélange équimolaire : fructose et glucose
qui lui est Iévogyre.

Pour le glucose [a] = +521/kg/dm et pour le fructose [a]= -929/kg/dm, le mélange des deux a donc un
pouvoir rotatoire égal a la somme : (+52) + (-92) = -401/kg/dm.

L’angle de déviation de la lumiére polarisée passe d’une valeur initialement positive a une valeur finale
négative. C’est cette particularité de cette hydrolyse qui donne son nom a la réaction : INVERSION DU
SACCHAROSE , et au produit obtenu : LE SUCRE INVERTI.

PROTOCOLE EXPERIMENTAL
e Dissoudre dans I'eau chaude (6~ 80C) 1509 de sucre.

* La masse d'un morceau de sucre est d'environ 6 g
» Cette solution doit avoir un volume final égal & 300 mL.

1. Mettre cette solution rapidement dans le polarimetre. Mesurer son pouvoir rotatoire en recherchant la
quasi extinction du faisceau laser.

2. Noter cette valeur de départ sur le rapporteur gradué.
3. Préparer dans une éprouvette a pied 25 mL d’acide chlorhydrique concentré.

4. Verser cette quantité dans l'eau sucrée, Déclencher le chronométre. agiter rapidement et fermer le
polarimétre pour que la température reste élevee.

5. Attendre 20 secondes et rechercher en tournant I'analyseur la nouvelle extinction du faisceau laser, noter
a chaque fois la nouvelle valeur de I'angle et I'instant correspondant.

6. Espacer les mesures et détecter le passage Iévogyre - dextrogyre.

REMARQUE : la réaction est de plus en plus lente. On ne peut pas dans la séance atteindre la limite.
Mesurer alors le pouvoir rotatoire d’'un mélange obtenu apres deux jours de réaction.

LOI DE BIOT
a=[a]n.C.D

a: angle de rotation mesuré.(exprimé en : degré )

[a]20] : angle de rotation spécifique du soluté (exprimé en : degré x Litre /kg/dm )
[a]20 signifie que la température de référence est de 20C

C : concentration du soluté (exprimée en : kg/L )

D : longueur de solution traversée (exprimée en : dm)

. Estérification en milieu acide :

Pour cela se référer aaanipulation n°3
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. Déshydratation de I'alcool amylique :

Pour cela se référer aaanipulation n°1

2.Catalyse rédox

. Oxydation de’Ipar SOg* catalysé par F& :

Dans 2 béchers, on mélange en quantité égalesderpkroxodisulfate §8s*) avec une solution de
iodure de potassium (KI) de méme concentrationsDarf’ bécher on ajoute quelques gouttes de frevenant d’une

solution de sel de Mohr.
Dans le § bécher la solution brunit instantanément alorsapres le second, le milieu commence a jaunir pu

apres quelques minutes devient brune comme la@ollt On peut donc conclure que la réaction estédene mais que
dans le ¥ bécher la réaction a été catalysée par les iofis Fe
Montrons maintenant par des schémas de réactianbigu fer 1l est bien un catalyseur :

2FE™+ S0° > 2S0Q% + 2Fe"
2FE "+ 21> I, + 2Fe"

Réaction bilan: S0+ 21> |, + 2SQ%

. Autocatalyse de la réduction du permanganaterésgnce de (COOHK)

Dans un bécher qui contient de I'acide oxaliquexxaes (COOH) on rajoute du permanganate (M@t
I'acide sulfurique molaire ; la solution est vidaetOn place le bécher dans un bain-Marie a 501€ goe la réaction
démarre : la solution devient incolore au bout delgues minutes. Il s’est formé des ions?Miriors du bain, on
rajoute a nouveau du permanganate, la décoloresibimmeédiate. La vitesse de réaction a augmentéison de la
forte présence des ions manganese Il. Comme cesam produits dans la réaction on les appeltecatalyseurs

Réaction bilan: 2MnO4 + 6 H + (COOH); > 2Mn*" + 5CO, + 8 H,O

. Catalyse hétérogéne

1.Lampe sans flamme

Pour cela se référer aaanipulation n°1

2.Réduction de I'eau oxygénée par Mn®

Dans un tube a essai on met 10mL d’eau oxygénga,JI20 volumes puis on ajoute quelques grains de
dioxyde de manganése Mp@@n observe un dégagement gazeux de dioxygenkoguyaeut caractériser par le test de
I'allumette incandescente (provoque une flamme).

Réaction bilan: H,Oo + MNO,+ 2H "> Mn?" + O, + 2 H,O
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3.Déshydratation de I'éthanol catalysée par AD;

Pour cela se référer aaanipulation n°1

. Catalyse Enzymatique

1.Fermentation alcooligue

La fermentation est une réaction biochimigue consistant a libdedténergie a partir de sucre (du glucose la
plupart du temps). La science de la fermentatibtaesymologie. La fermentation ne nécessite padialeygene
(Pasteur : "la fermentation c'est la vie sans'),a@lle peut donc avoir lieu en milieu anaéroliite se distingue, par
son faible rendement énergétique, de la respiragtiolaire, qui nécessite, elle, de I'oxygene ignilaérobie). Lors de
la respiration, I'accepteur final des électronsypnant des cofacteurs réduits NADH, H+ sont tranésfé I'oxygéne,
alors que dans le cas de la fermentation, lesrélecsont transférés a des composés des voiesahigtas, tels que le
pyruvate entrainant la formation d'acide lactiquede I'éthanol suivant les organismes et les ciomditde cultures.

Plus exactement, pour le vin, ce sont les levuuése)trouvent sur la pruine qui, aprés pressufageblancs et roses)
ou pendant la cuvaison (vins rouges) vont transéofdmsucre présent dans les baies de raisin ealalc

On distingue deux grands types de réactions decfatation par la nature des produits (déchets) déaletion. Dans le
cas de la fermentation éthylique (ou alcooliquee)éaction dégage de I'éthanol :

CsH1206 + 2 ADP + 2 Pi=> 2 GHsOH + 2 CO, + 2 ATP

glucose éthanol
La fermentation lactique, quant a elle, dégageadede lactique, on la nomme aussi (fermentatiandiactique)

CeH1206 + 2 ADP + 2 Pi=» 2 GHgO3 + 2 ATP

glucose acide lactique

La fermentation éthylique

La fermentation alcoolique est réalisée par de memborganismes (bactéries, levures) vivant de enamermanente
ou occasionnelle dans des milieux dépourvus d'oxggea propriété de certaines levures a transfolengucre en
éthanol est utilisée par 'homme dans la produa®boissons alcoolisées et pour la fabricatiopain. Le meilleur
milieu de température est a 35°C~40°C, la températurcorps humain.

On peut aussi écrire la réaction bilan comme 0§H;,05 => 2GHs0OH + 2CQ + 22 calories.

2.Hydrolyse de I'amidon

[JDans un tube a essai mettre 5 mL d'empois d'amidon a 1g. L-1.Ce tube servira de témoin.

* Dans un tube a essai mettre 5 mL d'empois d'amidon a 1g. L-1 et 2 mL d'une solution
d'enzymes digestives ( amylase de la salive )

Mélanger. Mettre le tube au bain-marie a 37°C

OAu bout de 5 minutes, retirer le tube.
Verser la moitié du tube dans un autre tube puis faire le test a la liqueur de Fehling sur 1'un
et le test a I'eau iodée sur 'autre.
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On peut également réaliser la réaction avec catalgshimique par HCI c’est le méme résultat :

* Protocole expérimental :
12 tubes contenant chacun 10 ml d'empois d'amidon a 1 % sont mis au bain marie bouillant.

* Au début de I'expérience, 3 ml d'acide chlorhydrique normal sont versés le plus simultanément possible dans chacun des
tubes, sauf dans les deux derniers ou I'on mettra 3 ml d'eau distillée. Ces tubes serviront de témoin. Il faut préparer 10
tubes séparés avec 3 ml d'HCI auparavant afin de pouvoir réaliser cette étape de la manipulation en quelques secondes.

e Toutes les deux minutes, deux tubes sont retirés du bain marie. Dans I'un on ajoute de la liqueur de Fehling, la coloration
se fait immédiatement car le tube est chaud.

e L'autre tube est refroidi sous un filet d'eau du robinet puis le test a I'eau iodée est réalisé en versant quelques gouttes de
ce réactif dans le tube. Il est parfois nécessaire de diluer le contenu du tube pour bien voir la nuance de couleur apparue.

Voici deux photos des résultats obtenus :

témoin
temps 0 10 20 30 40 40minutes

Résultats avec le test a la liqueur de Fehling. Ici les colorations intermédiaires sont dues a la synthése additive
des couleurs bleue de la liqueur de Fehling initiale et orange du précipité rouge brique avec le glucose final.

Résultats avec le test a I'eau iodée. Le changement de coloration met ici bien évidence les composés
intermédiaires notamment les dextrines colorées en rouge bordeaux par ce réactif.

146



MANIPULATION N°12
[Expériences portant sur la détermination de valeursle grandeurs thermodynamiquels
| caractéristiques de réactions chimiquées

. Introduction

Tout d’abord la thermodynamique est I'étude dehaleur (calorimétrie développée sur Marseille) et des
systemes a I'équilibre Les scientifiques ont donc été amenés a intredigs grandeurs thermodynamiques.

Lavoisier est un des pionniers en la matiere il a essayk&fileir la notion de chaleur, ce n’était pas une
définition correcte mais l'idée était la. \

La thermodynamique a connue son explosioXIX “™siécle lors du développement de l'industrie et des
machines (cycles de Carnot). Cette fois-ci il &ufétablir des lois entre les grandeurs thermodygaes, ce qui
conduisit aux principes connus actuellement :

Le 1°" principe : I' énergiese conserve dans l'univeld) . « Rien ne se perd, rien ne se gagne, tout se
transforme » (Lavoisier).

Le 2" principe : I'entropie ne peut augmenter spontanémé@tentropie vient du grec « thalpien » qui signif
chauffer.

Or pour compléter ces grandeurs dans les loighescheurs en ont introduit d’autres dob¢nthalpie H,
I'enthalpie libre de Gibbs G, les grandeurs de réamns Ka, Ks...

. Détermination d’un potentiel standard apparent

Pour cela, il suffit de monter une pile avec uleetéode de référence (Calomel saturée consedlée) :
__Une lame de cuivre pour étudier le couplé*@u. (Electrode de®ltype)
__Une électrode de platine pour étudier le coupf&/IFe**. (Electrode de 3" type)

Pour cela se référer a la manipulationI.

. Détermination de grandeurs de réaction ; enthalpieenthalpie libre et entropie de réaction.

1.Determination d’'une enthalpie de réaction par calrimétrie

La calorimétrie est science qui s'occupe des mesleg quantités de chaleur. Elle repose sur leipdarde
I'égalité des échanges de chaleur : lorsque deps cvéchange que de la chaleur, la quantité dewhgagnée par |'un
est égale a celle perdue par l'autre (en valeuwlads

Un calorimétre encore appelése DEWARIU nom de son inventeur écossais est constit@épadeois argentés
intérieurement et entre lesquels on a fait le vide.

Pour faire des mesures de constantes on doinétde calorimetre en déterminant la capacitérigajoe du
calorimetre :

. Détermination de la capacité calorifigue du calétre :

Protocole: dans le calorimétre on place une masse ml= 1%@g @ la température ambiante que I'on noter:
T1. On ajoute alors 50g d’eau a une haute tempérgtigd’'on notera 7. On mélange le tout dans le calorimétre, on
agite et on reléeve la température finale T

C:cal = [Ceau mz-(Tz'Te,) - Qeau ml-(TS'Tl)] / (T3'T1)
Onrelével; =23.5°C  F=68.5°C = 33,2°C
AN : Ceau=4.18 J.g.K™.

Ceal = [4.18*50%(68.5 - 33.2) — 4.18*150%(33.2 - 23.5){33.2 — 23.5)
Cea = 134 J.K!
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Du point de vue théoriquen peut considérer le systeme {eau + caloriméatoshme fermé et adiabatique ; il n
se passe pas d’échange de chaleur avec |'extéioear:
AQ=0 = (T3-T1).Cear + (T3-T1).M.Ceau+ (T3-T2)M,.Ceay €t On en tire la formule ci-dessus.
On peut aussi ajouter que Q =ArH"°

. Etude d’une réaction acido-basique :

Protocole: on a établit la capacité calorifique du calorimmgiour 200mL de liquide, il faut donc garder cemaé
volume. Ainsi on va étudier la réaction entre ldecchlorhydrique 1M et la soude 1M pour avoir deamgités
stoechiométriques et a ne pas calculer le réatifant. On p~rendra la précaution de diluer lesxdetactifs dans de
I'eau.

Ainsi on met dans le calorimétre : 50mL de soddenL d’acide et 100mL d’eau a température ambiddie.
mélange le tout en agitant ; et on reléve la teatpée finale. Ainsi on a obtenu un écart de tentpéeagque I'on note
AT.

Donc la réaction étudiée est I'autoprotolyse dau'’:

H30" (@) + HO'ag) = 2 H2O

Expérimentalement on a mesweé = 3°C

Or d’apres la théorie ci-dessus :
Q - (rn;olutiorrceau-*' Ccal)-AT

AN : Q = (200%4.18 + 134)*3
Q=2910J

Q étant positif, la réaction est exothermique.

ArH® = - Q / Nréactif limitant)
AN : ArH°® = - 2910/0.05
ArH° = -58.2 kJ.mol™,

Les tables donnent une enthalpie-6ié kJ.mof. On en est trés proche mais ce résultat poutraiténélioré en
prenant un calorimetre bien isolé et en prenantéeisables masses de produits et non assimilealldg pour tout
liquide.

On peut donc s’investir dans un calcul d’incertéud

A(ArH®) = ArHP.(2AT/(TE-Ti) + A[HJ[H™] + AV(H)/V(H*) + Am/m)

AN : A(ArH®) = -58.2*(2*0.1/3 + 2/100 + 2/100 + 0.1/200)

A(ArH®) = -6.2 kJ.mol ™.

Notre valeur est donc bien dans le domaine d’irtaees.

. Etude d'une réaction d’oxydo-reduction :

On étudie la réaction entre le zinc solide et wiet®n de cuivre II. L’équilibre est lent a attdie... La
réaction étudiée est :
Cu®* + Zn(s) > Cu(s) + zrt

Protocole: on met dans le calorimetre 100mL d’eau a tempégaimbiante puis 100mL de solution 0.1M de
sulfate de cuivre a la méme température. On aglots 5g de zinc solide et on agite dans la caktrienusqu’a
disparition de la couleur bleue de la solution iffi@utes environ) et on reléve un écart de tempegaf.

Expérimentalement on a meswé = 1.9°C

Or il ne faut pas oublier la chaleur massiqueatesstituants :
_du zinc : 0.38 J.mdIK™?

_du sulfate de cuivre : 0.4 J.ifdk?
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Or d’apres la théorie ci-dessus :
Q = [rnsolutiorrceau+ Ccal + ( CZn-mZn/MZn) + ( CCuSO4[CUSQl]-VCuSOA)]-AT

AN : Q = (200*4.18 + 134 + (0.38*5/65.39) + (0.4160.1))*1.9
Q=1844]

Q étant positif, la réaction est exothermique.
ArH® = - Q / Nréaciif limitant) ICI 1€ réactif limitant est le cuivre a 0.01 mol.
AN : ArH° = - 1844/0.01
ArH® = -184.4 kJ.mol™.
Les tables donnent une enthalpie-@@4 kJ.mdf. On en est trés proche. La valeur trouvée esoshe de la

théorie que I'on peut en déduire que la maniputagist bonne mais la chance y est aussi pour beaucou

. Etude d'une réaction de dissolution :

On étudie la réaction de dissolution du chlorua@honium dans I'eau. La réaction étudiée est :
NH4CI(s) > NH;" + CI
Protocole: on met dans le calorimetre 200mL d’eau a tempégaimbiante. On ajoute alors 10g de chlorure
d’ammonium solide et on agite dans la calorimatsg|ji'a dissolution compléte (10 minutes envirorjreteléve un
écart de températurerl.
Expérimentalement on a meswe = - 2.7°C

Or il ne faut pas oublier la chaleur massiqueagstituants mais ici ils sont négligeables
D’apreés la théorie ci-dessus :

Q = [Myotion Ceaut Gear + ( Gunac Mpac/Mnac) . AT

AN : Q = (200*4.18 + 134 + 0)*-2.7
Q=-2619 ]

Q étant négatif, la réaction est endothermique.
ArH® = - Q / Nreaciif limitant) ICI 1€ réactif limitant est le solide a 10g.
AN : ArH® = - *(-)2619/(10/52.45))
ArH°® = 13.7 kJ.mol™.

Les tables donnent une enthalpieldekJ. mof. On en est assez proche.

2.Determination d’'une enthalpie libre de réaction r potentiométrie

Pour cela on utilise une pile Daniell :

voltmétre
ou ampéremétre

0o Cu/Cu™ E=0,345V

0 Zn/Zn"" E*=-0,763V ~—pont élebtrolytique
F e aelifie
E! ‘ ==
}m ETTTR
|8 _
Cu™*™ S04 Zn**" S04
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A I'anode il se passe I'oxydation du zinc Zn(s) ¥¥Z+ 2 é
A la cathode il se passe la réduction du cuivré Gu 2 € = Cu(s)

La réaction globale est :
Cu?* + Zn(s) > Cu(s) + zrt*
Donc la constante d’équilibre s’écrit dans les agpnations des activités:

ArG° = -RT In K= -2FAE° = ArH° - T. ArS°

Expérimentalement on trouwd=° = 1.071V
Ainsi ArG° =-2*96500*1.071 =207 kJ.mol".

Théoriquement la valeur tabulée dond&3 kJ.mot'. On en est proche.

. Détermination de constantes d’équilibre.

1.Constante d’équilibre de réaction d’oxydo-réducton

Pour cette manipulation, on peut reprendre I'eXerdp la pile Daniell ci-dessus. On en tire que :
ArG° =-RT In K
K =exp (-ArG°/RT)
AN : ArG° =-207 kJ.mol™,
K = exp (207000/(8.314*294.5)) 5.10°,

Théoriquement & cette température, la constantpiililére vaut 6.10°". On en est bien proche.

2.Produit de solubilité

. Estimation par mesure de pH :

On peut chercher le produit de solubilité de Mg(@btur cela il faut se référer amaanipulation n°16

. Estimation par mesure de f.é.m. :

On peut chercher également le produit de soléldlit sel AgCl par mesure de f.6.m avec une piée av
électrode d'argent et de b0, dans une solution saturée de chlorure d’argent.
On en tire que :

AE = Exg — 0.64
Ks = [Ag']?

Expérimentalement on trouve: = -0.13V

DoncEx, = AE +0.64 =0.51V

Ainsi [Ag "] = 10M(Eag - E°ag+/ag)/0.06] = 107[(0.51 — 0.8)/0.06] £.47.10°.mol.L ™"
Et doncKs = (1.47.1(%)2 =2,2.10%

pKs = - log Ks = - log 2,2.1¢°= 9,65

ThéoriguemenpKs = 9.8 C’est pas mal car on a fait I'approximation deivités (= concentrations)
pour une solution saturée.
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. Estimation par dosage :

On peut déterminer le Ks de I'hydroxyde de calcida{OH) par volumétrie : on dose par une solution d’acic
chlorhydrique décimolaire HCI (0.1M) 20mL d’'une stibn saturée de Ca(OFEn présence de phénolphtaléine not
indicateur coloré qui passera de rose (milieu hesiq incolore apres I'équivalence :

Par I'approximation concentration = activité :
Ks = [Ca®"].JOH ]2 = [OH]%2 (calcul deconstante apparent® approximation des activités)

A I'équivalence n(OH = n(H:0")
[OH ] = Véq.[H30"]/Vsol.

On mesureVeq = 4,6 mL
AN : [OH] = 4.6%0.1/20
[OH] = 2,3.10°mol.L™
Ks =(2,3.10%)%2 =6,1.10°
pKs = - log Ks = - log 6,1.16=5,22.

ThéoriguemenpKs = 5.3 C’est un trés bon résultat car on a fait I'apjmation des activités (=
concentrations) pour une solution saturée.

3.Constantes d’acidité

. Estimation par mesure de pH:

On cherche le pKa de I'acide acétique pour celprend une solution d’acide acétique et d’acétatsadiium
de méme concetration 10-2M. On peut donc approxieseacticités aux concentrations car on est ianligel du
domaine d’étude. On peut chercher le pKa de cdeaa faisant varier des quantités d’acide et de paur un volume
total constant de 25mL.

La réaction étudiée estCH;COOH + H,O €= CH3;COO + H;O"
De plus la loi d’'Henderson donneH = pKa + log [CH3COO']/[CH 3COOH]
Et ainsi :

pH = pKa + Iog Vbase! Vacide

Il suffit de tracer la courbe pH = f(Vb/Va) :

Determination du pKa de l'acide éthanoique CH3COOH
V(CH3COOH) mL V(CH3COO-) mL pH |Log Vb/Va

25 22,5| 5,49 0,954

5 20| 514 0,602
7,5 17,5 4,9 0,368
10 15| 4,72 0,176
15 10| 4,37 -0,176
20 5| 3,97 -0,602
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5 4
/4
pH = 0,9779*log(Vb/Va) + 4,5495
R? = 0,9998

z 3
2 |

1 |

T T T T 0 T T T T T 1

-0,800 -0,600 -0,400 -0,200 0,000 0,200 0,400 0,600 0,800 1,000 1,200
log (Vb/Va)

On trouvepKa = 4,55.
En théorie on trouvé,55voire 4,6 selon les tables utilisées c’est donc une exdelleranipulation.

. Estimation par mesure d’absorbance:

On peut étudier le pKa du BBT et pour cela il fsgiréférer a lananipulation n°2

4 .Constantes de dissociation d’'un complexe

On étudie la constante de dissociation Kd du cergp[Ag(NHs)2]".
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DETERMINATION DE LA FORMULE ET DE LA CONSTANTE DE
DISSOCIATION D'UN ION COMPLEXE A L'AIDE DE PILES DE
CONCENTRATION

Préparation des solutions

Les solutions méres sont : [Ag"] = 8.10~ mol.L" et [NH;] = 0,2 mol.L*. On veut préparer les
solutions suivantes [Ag"]=8.10* mol.L™?; [Ag"]=8.10" mol.L™ ; [NH;] = 0,02 mol. L.
Pour chaque dilution, le facteur de dilution est de 10, donc on utilise une pipette de 10 mL et
une fiole jaugee de 100 mL. La procédure est la méme dans les trois dilution : 10 mL de
solution concentrée sont préleveés et introduits dans la fiole de 100 mL. On compléte ensuite
au trait de jauge avec de 1’eau distillée. La solution [Ag'] = 8.10” mol.L™! a été préparée par

dilution de la solution [Ag*] = 8.10* mol.L™" .

1/ Détermination de la formule du complexe

Une pile de concentration fonctionne afin d’égaliser les concentrations dans les deux
compartiments 1 et 1°. Amsi, si la concenfration en Ag dans le compartiment 1° est
supérieure a la concentration de Ag dans le compartiment 1 alors 1’ sera le lieu de la

réduction (cathode) et 1 de 1’oxydation (anode).
Convention : pour déterminer la force €lectromotrice d’une pile, on mesure la différence de

potentiel entre la cathode, lieu de la réduction, et I’anode. lieu de 1’oxydation. Sur le scheéma
de la pile, I’oxydation s’écrit a droite et la réduction a gauche. Ainsi on aura :
AE = Ecathode — Eanode = Edroit - Egaucne
anode : Ag 5 Ag +e cathode : Ag +e 5 Ag
Pour la pile 1, on obtient AE =110 mV.

Demi-pile 1  Ey = E, + % In [Ag™]
Demi-pile I’  Ei' = E, + % In[Ag™]

Donc Ejp» - Ej = AE; = f}—f In ([Ag*] / [Ag™))

I1 faut donc a présent déterminer les concentrations en 1on Ag™ au temps t de la mesure dans
les deux demi-pile. En effet, [Ag™]" et [Ag'] sont différentes de [Ag™]y car I’ajout
d’ammoniaque a entrainé la formation du complexe donc diminué la quantité d’argent en
solution : [Ag™]o = [AZ |sotution + [AZ Jcomplexe-

Dans les conditions de la manipulation on a la relation (1) :
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[Ag]X =Kp . L . [Ag']o/ [NH3].”

X

donc apres simplification de I’expression, on a :
[Ag“‘] [‘ng"‘] — (I:A*g_]g’ I;Ag+]0)l_.-'x _ (]'[]_1- 11]1)]‘"'le

Ainsi on aura 0,110 = % In (4.107 / 4.10°)"™* d’oux = 1.

Pour la pile 2, on obtient AE = 123 mV.

Avec le méme raisonnement que précédemment, on obtient la relation suivante :
[Ag'] /[Ag'] = (INH3]o / [NH3]o)’ = (c2/ ¢2)".
Ainsi on aura 0,123 = % In (0,1/0,01)" d’'ony =2.

Le complexe a pour formule [(Ag (NH3)2)]+.

2/ Détermination du potentiel standard de 1’électrode d’argent

Les réaction aux €lectrodes pour cette pile sont :
Anode: Ag S Ag' +e Cathode : Hg,Cl, + 2¢° 5 2CI +2Hg

. _ro 4 RT | - )4 . :
=F° + &L %
NB:E.=E o III[CT]Z— donc le potentiel de 1'¢lectrode au calomel est fonction de la

concentration en 1on chlorure dans 1’ electrode.

OnaAE= Ecathode - Eanode = Edmit - Egauche = Eref - EAg =0.2412 - EOAg+.-"Ag - RFT 111(—A‘g+)

Par mesure on obtient AE = -355mV
Donc —0,355 = 0,2412 - E%sp/aq - %111(4.10‘4)

D0t E°s /4, = 0,8 V

3/ Détermination de la constante de’ dissociation du complexe

Par mesure on obtient AE =-109mV donc —0.109 = 0.2412 — E°ge/a, - }}:—T In(Ag")
Dot (Ag") =3.10° mol.L'".
OrKp = [Ag*]. [NH3]2/ [[Ag (NH3)2] ]

avec [[Ag (NH3)2]] =[Ag]o et [NH3] = [NHs]o
d’ou Kn = (3.10%.(0.1)% / (4.10°) = 8.10°°
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MANIPULATION N°13
[Expériences permettant de comparer le comportemernd
| différents acides entre eux et différentes basestee elles en solution aqueuse

. Introduction

L’acidité fut d’abord définie pabvante August Arrheniusa la fin du XIXeme siecle: uacideest un composé
chimique pouvantibérer des protons H-en solution aqueuse et une base un composé clampauwantibérer des
ions hydroxydes OHen solution aqueuse. Mais cette définition n’giag assez générale et n’expliquait pas la basi
de certains composés chimiques ne libérant padtdee@solution aqueuse.

La seconde définition, [@héorie de Bronsted-Lowry (1923) nous dit qu’'un acide libere un ou des prstet une base
capte un ou des protons:

AH + B~ = A~ 4+ BH

acidel base2 basel acide?

Par la définition déoannes Bronstedet Thomas Lowry, un acide est un composé chimique qui teddraner un
proton a une entité complémentaire, la hdses réactions qui vont avoir lieu entre un a@tiane base sont nommée:
réactions acido-basique, ou réactions acide-basé¢ellhcide est appelé acide de Bronsted.

Ainsi, dans I'eau un couple acide/base réagit aveautre couple en s’échangeant des ions, icideples acido-
basiques sont AH/A- ET BH/B-.

Mais la définition de_ewis (1923) est de loin la plus large : un acide deikast accepteur dioublets ayant donc
une orbitale vide, et une base de Lewis est unelanshe doublet, ayant un doublet libre. Par lanitédn de Lewis, un
acide est un composé chimique qui peut, au coursed’éaction, accepter une paire d’électrons (ubléd). C'est
donc un composé chimique électrophile, qui poss@@dacune électronique dans sa structure.

On peut aisément reconnaitre un acide grace &sissde pH (potentiel hydrogene). Une solutioneaaidn pH
inférieur a 7, a 25°C. Plus le pH est bas, plusdi¢é est forte. Pour mesurer le pH, on peut ¢fecdifférents tests...
(papiers pH, indicateurs colorés, utilisation dahtmetre...)

Acide dans I'eau

Pour les réactions dans I'eau, on utilise habitumedint la définition de Bronsted. Un acide peut &tpeésenté par la
formule générique AH

On établit une distinction entre lasides faibleset lesacides forts Ces derniers sont caractérisés par le fait que
lorsqu’ils sont placés dans I'eau, I'entité AH n'ge plus en solution car la réaction de dissamiagist totale.

Parmi les acides forts, on retrouve les hydraciHi€3, HBr, HI) et les oxacides (molécules acidesggmlant un atome
central avec un haut degré d'oxydation entouré@diat d’oxygéne) : (acide nitrique, acide sulfuricacde
perchlorique...

On classe les acides faibles (acide formique, amiééique « vinaigre ») en fonction de leanstante d'acidité

Dans I'eau, I'acidité est mesurée a l'aide de l&ehdes pH. Notons que I'eau est a la fois uneafadble et une base
faible (c’est uramphotéreou ampholyte).

Remarques :

On ne parle plus d'acide/base « Fort(e)s » matgdd'®@u base "totalement dissociée".

Il'y a un effet nivelant de I'eau (c'est pour agle I'échelle de pH dans I'eau va de 0 a 14) Raouaparer les forces des
acides/bases totalement dissociés, on utiliseeutne solvant (ex: éthanol...).

Dans I'eau, l'acide le plus fort est H30+ (H(aqyewolvaté) et la base la plus forte est HO-. tident de garder en
mémoire que ces notations (H30+ et HO-) ne comstitqu'une simplification schématique du systenandla réalité,
H+ et HO- sont tous deux entourés par une sphéseldatation (plusieurs molécules d'eau, polaig)lissant des
liaisons de type électrostatique avec les ionsg kistation plus rigoureuse devrait donc étre 41+ et HO(HO)N-.
Cependant, cette notation plus rigoureuse n'appieriéx la compréhension des phénomeénes acidotessiq

. Force des acides et des bases :dissociation

1.Mesure de la conductivité des solutions agueusascimolaires
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La conductance G d’une solution acide est ligedidsociation de cet acide donc a la présencedeokonium
(Hz0"). Donc plus la conductance est grande, plus itlijoms oxonium, donc plus I'acide est dissocié@iesi plus
I'acide est fort. On peut pratiquer un raisonnensémilaire avec les bases :

La conductance G d’une solution basique estikedissociation de cette base donc a la présEntien
hydroxyde (HO). Donc plus la conductance est grande, plus itlfas hydroxyde, donc plus la base est dissogiée
ainsi plus la base est forte.

Nous avons comparés des solutions acides :
G(HCI) = 35mS.crf11
G(CH3COOH) = O4-7I’T]SCITil
G(CHZCICOOH) = 5.04mS.CIﬁ’
L’acide le plus fort est donc 'acide chlorhydrigsigvi de I'acide chloro-acétique et enfin de l@eiacétique. On
notera toutefois que la présence d’un atome deelklo alpha de la fonction carbonyle rend le prgios labile est
donc plus acide.

Nous avons aussi comparés des solutions basiques :

Gnaoh) = 18.1mS.crit
Gnhaz) = 0.40mS.crit

La base la plus forte est donc la soude alors’gueroniaque est un base plus faible. On noterangfialié
I'ammoniaque n’est pas sous cette forme en milegidue mais sous la forme hydratée ;NOH.

2.Mesure de pH

Le pH d’une solution traduit sa teneur en ion aMon(HzO") par la relatiomH = -log [Hs0]. Ainsi plus le pH
augmente moins il y a d’'ions oxonium et donc péusdlution est basique et inversement. Ainsi mibips d’ions
oxonium, moins l'acide est dissocié donc moinsitlacet fort contrairement a une base ou moins d’'mmnium
implique plus d’ion hydroxyde (car le pKe est camsta une température donné pKe (25°C)=146fH[HO7) et donc
plus la base est dissociée et est ainsi plus forte.

Nous avons comparés des solutions acides 0.1M:

pH(HCI) =1.12
PH cHacoon) = 2.93

On en conclut donc que I'acide fort trés dissosité’acide chlorhydrique et que l'acide faible Eatide acétique.
On cherche a regarder I'influence de la dilutianle pH avec des solutions 0.01M:

pH(HC|) =2.08
PH cHacoon) = 3.45

On peut constater que pour I'acide chlorhydriquieegtiun acide fort le pH évolue comme -log C atpre I'acide

acétigue se rapproche avec la dilution de cettgpapason (on mettra en évidence cette théorie ldagiagramme de
Flood).
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Pour l'acide acétique il n'y a pas eu simple dilnt; de nouvelles molécules d’acides se sont diéss :

G-

-logC
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3.00

4,00

5,00

dissociation augmente avec la dissolution de laéaible c’est lalilution d’Ostwald .

Nous avons comparés des solutions basiques 0.1M :

pH(NaOH) =12.57
pH(NHg) =10.01

On constate que la soude est une base forte alertagnmoniac est une base plus faible.

Pour

Dissociation d'un acide AH

conclure :

AH <
[ ] départ G
[]équilibre  Co.(1-a)

coefficient de dissociation (a ),
coefficient d’hydrolyse (b )

a représente la fraction de AH dissociége #Co.a 2/ (10 )

6,00

la

7,00
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Hydrolyse d’une base A

[1dep
[1équ

A + H,O < > AH + OH
art G 0 0
ilibre Co.(1-B) Co. Co.

B représente la fraction de Aydrolysée. . K= Co. %/ (18)

Composés forts, moyens, faibles, indifférents

| fort | Moyen | faible ~indifférent
] a=1 . ol<a<1l | a<0,1 | a=0
Acides
. Kaoso Ka> 107 | Ka< 102 | Ka=0
| | | |
Bases | B=1 . 01<B<1l | B<01 | B=0
. Kpoow Kp > 102 | Kp < 107 | Kp=0

Remar

1.

ques :

La force d’'un acide et de sa base conjuguée varieen sens oppose

acide : FORT moyen faible INDIFFEREMT

bhase : INDIFFEREMNTE faihle moyenne FORTE

Si les composés ne squds trop faibles(a ou tres petits) oyas trop dilués(Cy tres petit) alorsa
dissociation de I'eau est négligeahle
[H +] D[H +]acide = Co.G de mémQOH -] I][OH-]base= C:O.B

Pour les composeés faiblaset B sont petits devant 1

De ce fait K, 0 Co.0 2 pour les acides et Co. 2 pour les bases ou encore :
a O(KJ/Co)Y? pour les acides @ 0 (Ky/Co)"? pour les bases

La dissociation et I'hydrolyse augmentent avec laildition .

Les hydroxydes alcalins sont des bases fortes (N&@QHH,...)
Les acides organiques sont faibles.

Pour mettre en solution une base faible seulg {(5suffit de mettre en solution un sel alcalin :
(NaA ————— > Na' + A) puisque le métal est un acide indifférent !

HCI, HBr, HI, H,.SO,, HCIO4, HNO; sont des acides forts.
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On étudie également le pH d’'un mélange acide btbrque-acide acétique :
On met un mélange équimolaire avec 20mL de HCI Ge1ROmL de CKHCOOH 0,1M.

Le pH d’'une telle solution epH = 1,30 On s’attendrait normalement a ce que le pH so{2dd8+3.45)/4 soit
de1.38 C’est trés proche de ce qu’on attend.

3.Comparaison des graphes de titrages pH-métrigues

On peut déja commencer par étudier le grapherdgei pH-métrique d’'un acide fort : HCI par la seut
méme concentration :

1 Montage

hurette gracuge - - -

bécher - - -
barreau - - - - - - -

aimarté - - agitateur magmstigue

Le bécher contient Va = 20 cm® d’acide chlorhydrique de concentration Ca = 0,01 mol/L (volume Va mesuré
avec une pipette jaugée). La burette graduée contient de la soude de concentration Cb = 0,01 mol/L. Un pH-
metre, préalablement étalonné, permet de suivre le pH de la solution aprés chaque ajout d’hydroxyde de
sodium.

2 Equation de la réaction de dosage

L’équation-bilan de la réaction s'écrit : H;O" + OH~ — 2 H,0 (réaction rapide, totale, exothermique)

3 Mesures. Tracé du graphe pH =f(Vb)

On verse progressivement la soude et, aprés chaque ajout, on mesure le pH. On a obtenu les résultats
suivants :

Whimly | o 4 g o012 [ 16 18 (185 20 [ 205 21 | 2| E 3U|
pH 2| 2z 24| 2B 23| 3B| 42| 7 95 10 | 108 1 11,2|

Reportons ces résultats sur un graphe :

pH T,
12 D
| g
10
-
a [ 2
B 1€
,1 ]
2 ——'-"'—_"_'_—_*‘_'_'_7},
0 Wb {mL)
0 g 10 15 20 2% @0

159



- Méthode des tangentes paralléles pour la détermin  ation du point d'équivalence E :

Les droites T et T,, paralléles, sont tangentes a la courbe. La droite D est équidistantes de T, et T, . Le
point d'équivalence E est le point d'intersection de la courbe et de la droite D.

4 Etude de la courbe :

La courbe présente un seul point d’inflexion E avec 3 parties distinctes :

e 1°partie - Pour Vb variant de 0 a 16 mL, le pH varie peu

Lorsque Vb = OmL. on a seulement I'acide fort avec : pH initial = - log Ca = - log 10 % = 2.
Lorsque Vb croit le réactif limitant reste OH ™, le réactif en excés H3O * impose un pH < 7.

e 2°partie - Pour Vb variant de 16 a 24 mL, on observe un saut de pH important autour du point d’inflexion
E, en lequel la courbe change de concavité

Définition : A I'équivalence les réactifs sont introduits dans les proportions stcechiométriques de la réaction
de dosage: H;O"+ OH - 2 H,0O

On écrit : Na jniia = Nb ajouté a 'équivalence

soit: Na=CaVa=CbVbeg=Nbg

A I'équivalence (pH) e = 7 car les ions H3O" et OH 7, introduits en quantité égale, réagissent mole & mole
pour donner de I'eau. On a toujours (pH) ¢ = 7, a I'équivalence, lorsqu'on dose un monoacide fort par une

monobase forte. Ce n'est plus le cas si I'un des réactifs est faible alors que l'autre est fort.

» 3°partie - Pour Vb supérieur & 24 cm?, le pH augmente lentement vers la valeur pH = 12 (correspondant
au pH de la solution de soude ajoutée soit pH = 14 + log Cb)

Le réactif limitant est H;O *, le réactif en excés est OH . Le milieu est de plus en plus basique.
Remarque : Le point d’équivalence E peut étre déterminé graphiquement de 2 facons : par la méthode des
tangentes paralléles (voir la fin du paragraphe 2-3 ci-dessus) ou par la méthode utilisant la courbe dérivée

dpH / dVb qui passe par un maximum au point E (la pente de la courbe est maximale au point E)

Sans pH-métre, on peut également déterminer le point E en utilisant un indicateur coloré. Un indicateur
coloré convient pour un dosage acido - basique si sa zone de virage contient le pH du point d’équivalence E.

On peut continuer par étudier le graphe de titgenétrique d’'un acide faible : GBOOH par la soude de méme
concentration :

1 Le montage.

La solution d’acide faible a doser est mise dans le bécher. La solution de base forte est dans la burette
graduée. Un pH-métre, étalonné, permet de mesurer le pH aprés chaque ajout de soude.
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hurette oraduge - - -

hécher - - - -
barread — - -- - - -
aimiante

2 Equation de la réaction.

Sur I'échelle des pKa on encadre les espéces chimiques initialement présentes en quantité notable :

ka a 25 °C
Bonnes haseaT F 3 pra 8 &~ ~

HO™ | [14 [HzO

CHzCOOD ™ | 48|CHzCO0H

HzO 0 HzO*

Bons acidesl

Le meilleur acide CH3COOH agit sur la meilleure base HO " (suivant un gammea direct qui relie réactifs et
produits)

CHsCOOH == CH3COO + H " (1bis)
CH3COOH + HO™ ——= CH3COO "+ H,0 (1) || A, faible B, faible

acide 1 + base2 ——= base 1 + acide 2 H " donné par l'acide CH;COOH est capté par la base HO "

HO +H"™ —— H,O (1ter)

B, forte A, indifférent

La réaction (1) est totale comme le montre le calcul de la constante réduite associée Kr :

[ CH3COO-] [HaO+][ CHaC00 -] Kacide 1 K acide 1

" [HO-1[CH3COOH 1 [HO-]1[H30+]] CH3COOH | K eau K acide 2
Remplacons K acide 1 et K acide 2 = K eau par les valeurs données sur I'échelle :

pKacidel = 4,8 éQUIvaUt a Kacidel = 10 -4’8
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PKacide 2 = 14 équivaut & K acide 2 = 10 *

On trouve :

Kr=10"%*%/10*=10%2=1,5%x10°(2)

- Laréaction CH3;COOH + OH™ —— CH3COO + H,O (1) peut étre considérée comme étant totale car K
r >1000. On met une fleche unique —— dans I'équation de la réaction (1).

— Cette réaction étant rapide et totale, on peut l'utiliser pour faire un dosage.

Remarque 1 : On aurait pu utiliser la regle du gamma direct énonceée ci-dessous.

La réaction entre un acide A; et une base B, est totale si :
- sur I'échelle des pKa ci-dessus un gamma direct peut relier les réactifs et les produits.

- la différence des pka des deux couples est supérieure a 3 (on a alors K > 1000).
_ Kacide 4

K= :
Remarque 2 : On a toujours K.acide 2 sil'acide 1 est écrit a gauche de I'équation (1).

Remarque 3 : Il est intéressant de noter les différences entre I'équation (1) ci-dessus et I'équation relative au
dosage d’'un acide fort par une base forte (voir la lecon 4).

3 Equivalence.

- L’équation de la réaction de dosage (1) CH;COOH + OH™ ——= CH3COO "+ H,O montre, gu'a
I'équivalence, la quantité de matiere d’ions OH ™ ajoutés est égale a la quantité de matiere d’acide initial. On
écrit :

Nacide initial = Nsoude ajoutée a I'équivalence E

CaxVa=CbxVbg (3)

ou encore : Cb=Ca xVa/Vbg

- A I'équivalence, d’aprés (1), le milieu contient surtout CH;COO ", Na " et H,O. Par conséquent le pH est
basique car l'ion éthanoate CH3COO " est une base faible :

pHE>7 (4)

4 Demi-équivalence.

1
A la demi equivalence ( VD gemi-équivalence = 2x Vb équivalence ) ON montre que :

pKa = pH demi-équivalence (5)

Cette relation est vraie a condition que I'acide soit faible et que les solutions ne soient pas trop diluées.
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5-ETUDE DE LA COURBE pH =f (Vb )

5.1 Description de la courbe.

Bien noter les différences avec le cas du dosage d'un acide fort par une base forte

Ici, dans le cas du dosage d'un acide faible par une base forte, la courbe présente généralement 2 points
d’inflexion :

- le point d’équivalence E en lequel on a Ca x Va=Cb x Vbe (3) etpH g >7 (4).

- le point de demi-équivalence, noté demi-E, en lequel on a pKa = pH demi-équivalence (5)

pH
¥ T
14 |-~
O
12 ?f“f/
10 - E
A
g
- L//
G
: L~
demiE |
4 S— l
2
n p ho{mb)

a 3 0 13 20 25 30 35

onlitvh g = 23,4 mLetdone Vb g e = 23,412= 11,7 mL

Remarque : On utilise la méthode des tangentes paralleles pour la détermination du point d'équivalence E :
Les droites paralléles T, et T, sont deux tangentes a la courbe, situées au début et a la fin du saut de pH. La
droite D est équidistante de T, et T». Le point d'équivalence E est le point d'intersection de la courbe et de la
droite D.
5.2 Choix d’un indicateur coloré
Si, au lieu de faire un dosage phmétrique, on se contente de faire un dosage colorimétrique, alors il faut
choisir un indicateur coloré dont la zone de virage englobe le pH a I'équivalence. Son changement de
couleur indiquera que I'on a atteint ce point d'équivalence.
Ici, on dose un acide faible par une base forte :

(1) CH3COOH +OH ——= CH3COO T+ H20
Le pH a I'équivalence est donc légerement basique (I'ion CH3;COO ~ formé est une base faible).En général la

phénolphtaleine convient (zone de virage entre 8 et 10). Afin de ne pas perturber les mesures on n'utilise
gue quelques gouttes d'indicateur.
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4.Comparaison des graphes de titrages conductimédnies

Lors des mesures en conductimétrie, il est importard'utiliser le calibre du conductimetre le plus précis
avant de verser la solution dans la burette, sinoles valeurs pourraient en étre affectées.
On peut mettre en évidence certaines allures de adaes de titrage qui présentent des différences a use
des réactifs mis en solution (I différents). Nousllans voir, pour illustrer ceci, différents exemple de
dosages :
o Dosage d'un acide fort par une base forte (HCI| paNaOH).
= Le matériel utilisé pour les quatre manipulations sra toujours le méme :

= Une burette graduée( dans notre étude 25,00ml).

= Un bécher.

= Une pipette de 25,00ml a deux traits.

= Un conductimétre.
Une cellule conductimétrique.
= NaOH se trouve dans la burette ; HCI, de normalit&éonnue, se trouve dans le bécher.
= Initialement, on a en solution : H+ Cl ". Au cours du dosage, la réaction est :

H*+ Cl "+ (Na'+ OH") =====>2H,0 + Na' + CI

La concentration de ClI” reste constante ; des ions HA=34,985) disparaissent, et sont remplacés par des
ions Na'(A = 5,011) ; la conductivité de la solution diminue ainc.

Aprés le point équivalent la soude ajoutée introddides ions Na(A = 5,011) ; et OH (A =19,918) ; la
conductivité augmente. On a une courbe de titrageslie que:

AE{ ms)

y
VimL)

Dosage d'un acide faible par une base forte( GIEOOH par NaOH)
o Au départ la solution est peu ionisée ; on a C¥£OOH. Puis on ajoute NaOH, CHCO, et Na'
apparaissent dans la solution : la conductivité augente.

CH3CO,H + Na'+ OH “====> CH3CO;, + Na" + H,0O
o Apres I'équivalence CHCO, est consommé ; comme OHa une conductivité plus forte, la

conductivité augmente plus fortement.
o Ona:

*u{ms]
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« Dosage d'un mélange acide faible, acide fort par @nbase forte (CHCOOH+HCI par NaOH)
o Ily adeux acides dans le mélange, il y a donc degéquivalences.
» Pour la premiére équivalence c'est kD" qui réagit. On a la méme réaction que pour le
premier dosage :

H*+ Cl + (Na'+ OH ") ===> Na + Cl "+ 2H,0
(voir précédemment : la courbe de titrage décroit pis croit de fagcon moins importante aprés I'équivance).

« Pour la deuxieme équivalence c'est C4£OOH qui réagit.On a la méme réaction que pour le €uxieme
dosage :

CH3COOH + (Na'+ OH ") =====>CH;COO "+ Na' + H,0
(voir précédemment : la courbe de titrage croit déacon plus importante apres la deuxieme équivalenge

« Ona:

An[ms]

=
VimL)

- L'application demandée a partir des points obtenugst de trouver le(s) volume(s) équivalent(s).

« Lagrandeur mesurée (conductance) est une fonctidiméaire des concentrations de tous les ions prégsn

« Souvent, dans ce type de dosages la courbe de tifeaest formées de branches, de droites qui se conpe
au point équivalent. Si la réaction n'est pas quaitative, la courbe présente une partie incurvée au
voisinage du point équivalent, mais, a une distanciffisante de celui-ci, elle présente des branches
rectilignes ; en prolongeant ces portions de droigg on détermine la position de I'équivalence, la ntfgode
peut donc convenir pour les titrages qui mettent efeu des réactions non quantitatives. Pour les dogas
de TP, on prendra les trois derniers points formanune ligne sur chaque branche et on les fera coideir.

+ Exemple 1 : cas d'acide fort, base forte.

AoimS)

v(mL)

« Exemple 2 : cas d'un acide tres faible par une bagerte.
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AcimS) 4

\J/ L
Yeq. VimL)

5.Chaleur de dissolution

On cherche a mesurer la force d’'un acide par ragpa chaleur dégagée par réaction avec I'eaur. €ga on
étudie d’abord la réaction de dissolution de I'ecédlfurique :

eau

H.SO4(A) —= 2 H(aq) + S04 (aq)

On part d’'un ajout de 20mL d’eau a 24,5°C avec 1,8mcide sulfurique pur (10M) a la méme tempémtur
dans un calorimetre. Aprés quelques instants @vedh température du milieu qui est de 42,5°Ca@nonc un écart
de température qui est proportionnel a la chaleuwtigisolution Q et qui vaut dans ce cas précis :

AT =425 - 24.59 AT = 18°C.

C’est beaucoup.

Comparons cela a un acide faible :I'acide acétique:

eal

CHsCOOH(\) 2% H*(ag) + CHsCOO" (aq)

On part d’'un ajout de 20mL d’eau a 24,5°C avec 1,8mcide acétique pur a la méme température dans u
calorimetre. Apres quelques instants on reléverggrature du milieu qui est de 25,7°C. On a donéoart de
température qui est proportionnel a la chaleurigeotution Q et qui vaut dans ce cas précis :

AT =25,7 - 24.5 AT =1,2°C,

C’est beaucoup moins qu’avec I'acide sulfuriqueciG&xplique que la chaleur de dissociation etaiement
liée a la réaction entre I'ion oxonium et I'eau dégage de la chaleur. Plus il y a d'ion oxoniuhas ffacide est fort ,
plus la variation de température sera importantat plus la chaleur de dissolution Q sera impdetaOn peut donc
comparer la force d’'un acide par cette méthodec’dsit le cas, I'acide sulfurique est un acide ftusque I'acide
aceétique.

. Effet tampon : « vrai » et « faux » tampons

On définit untampon, une solution a laquelle I'ajout de 10-3 mol déeine fait varier qu’au maximum le pH
de 0.01.

1.Propriétés d’un vrai tampon

On prépare 2 béchers contenant les mélanges singleson mesure le pH via un pH-meétre de chacucesie
solutions. On ajoute ensuite a chacun une quatditgase forte ici de la soude puis une double gaatiacide fort ici
de I'acide chlorhydrique. Enfin on reléve le pHegpdilution de la solution (solution diluée 10 joi®n obtient les
résultats suivants :
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25mL CHCOOH 0.1M | 25mL NH,CI 0.1M
25mL CHCOONa 0.1M| 25mL NH; 0.1M

pH du mélange 4,7 9,2
pH aprés addition de 5mL de NaOH c¢c. 4,9 9,4
pH aprés addition de 10mL de HCI c¢. 4,5 9,0
pH de la solution diluée 10 fois 4,7 9,2

On constate que dans ces deux béchers, I'ajoohske ou d’acide concentré et la dilution n’a pasiaucoup
varié le pH. Un telle solution est appelé solutiampon.

Le calculdu pouvoir tamporng peut étre effectuer tout au long d’'une courbeatdege d’'un acide faible par une
base forte. Les courbes obtenues lors du dosagerde d’'une solution d’acide acétique 0.1M (+ 80mead) par la
soude 0.1M. On note :

__| d i |
P= dpH
V(mL) 0 2 4 6 7 9 10 11 13 14 17 18 19 20 21 22 23
pH 3| 3,68| 3,87 | 4,11| 4,21 | 4,32| 4,41| 452| 4,68| 4,77| 5,71| 6,21|10,95|11,23|11,42|11,59| 11,8
pH = f(Vsoude)

14

12 -

10 -

8,

I —pH= stoude)‘

6,

4,

2,

0 T T T T

0 5 10 15 20 25
Vsoude (mL)

V(mL) 3 5 6,5 8| 95| 10,5 12| 13,5| 155| 17,5| 18,5| 195| 20,5| 21,5| 22,5

S
(x10000) 43 78 96 98 88 72 61 45 20 8 0 21 29 38 42
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B = f(pH)
120
100 -
80 -
§ 60 -
g —B = f(pH)
o 401
20 -
0 T T T T
D 5 10 15 20 25
-20
Vsoude (mL)
pH 3,5 4| 4,25 5| 55| 6,5]10,25| 10,5 11 12

B (x10000) | 30 42 71 96 51 10 0 10 25 42

B = f(pH)
120
100 -
80 -
S
o
o
g 601 —B =f(pH)
>
40 -
20 - /
O T T
0 5 10 15
Vsoude (mL)

Par ce tracé de courbe on remarquelgu®uvoir tampon est le plus fort a pH= pkde I'acide acétique
(= 4.75), et on en découle également qu'a pH=1Qpsavoir est nul.

2.Propriétés d’'un faux tampon

Un faux tampon ou encore appelé pseudo tampon :
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- une solution tampon est une solution dont le pH ne varie pas ou peu lors d'un ajout d'un

acide ou d'une base, ou lors dune dilution

- un pseudo tampon est une solution tampon soit pour la dilution, soit pour I'ajout d'un acide

ou d'une base (ampholyte. ou meélange acide fort/base forte)

- pouvoir tampon : plus la variation de pH est faible lors de I'ajout d'un acide ou d'une base
dC

- H.0™
QOH 3 :}0

dpH - dpH

forte, plus la solution a un fort pouvoir tampon (3. Il est définit par =

Un acide fort comme HCI est un pseudo-tampon prilsgsiste a I'ajout d’acide et de base mais pée&
dilution.

. Réactivité :propriétés oxydo-réductrices

1.Réaction sur le zinc

On fait réagir un méme volume d’acide acétiqué'atide chlorhydrigue de méme concentration (5M)ue
méme quantité de zinc en grenaille ou en poudmr&detion est la suivante :

Zn(s) + 2H0* > Zn** + 3H0 + Hy(g)

On caractérise le dihydrogene formé par le testadenation.

On remarque gu’avec l'acide acétique, la réaatitrplus lente, c’est normal car 'acide est phiblé donc la
dissociation moins grande donc moins de réactifp@ut catalyser tout de méme cette réaction parficye. La
réaction avec l'acide fort est vive. Le zinc pureeouvre d’'une couche protectrice de dihydrogénealentit I'attaque
au bout de quelques instants. C’est pour cela gsticonseillé de ne pas démonter le montagees$kerpasse plus
rien !

2.Réaction sur I'aluminium

On fait réagir un méme volume de soude et d’'amngu@ale méme concentration (5M) sur une méme gaar
d’aluminium en grenaille ou en poudre, la réactshla suivante :

2 Al(s) + 2HO > 2 A0 + 3 Hy(g)
On caractérise le dihydrogene formé par le testadenation.
On remarque qu’avec 'ammoniaque, la réaction kst lente, c’est normal car la base est plus faiblec la

dissociation moins grande donc moins de réactifp@ut catalyser tout de méme cette réaction parfidge. La
réaction avec la base forte est vive.
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MANIPULATION N°14
[Expériences illustrant les propriétés acido-basiquede solutions aqueuses contenant par exenlple
lun polyacide, une polybase, un mélange d’acides an mélange de bases.

. Introduction

L'acidité fut d’abord définie par Svante August Arrhenida &n du XIXéme siécle: un acide est un compos
chimique pouvant libérer des proton§ éh solution aqueuse et une base un composé clarpauwant libérer des ion:
hydroxydes OHen solution aqueuse. Mais cette définiton n’'gtag assez générale et n’expliquait pas la basieité
certains composeés chimiques ne libérant pas dee®@Holution aqueuse.

La seconde définition, la Théorie de Bronsted-Lo@!§23) nous dit qu’'un acide libere un ou des prstet une base
capte un ou des protons:

AH + B~ = A~ 4+ BH

acidel hase? basel acide?

Par la définition de Joannes Bronsted et Thomasy,amacide est un composé chimique qui tend a donner un iprc
a une entité complémentaire, la base. Les réaagjoingont avoir lieu entre un acide et une basé sommeées :
réactions acido-basiqueouréactions acide-baseUn tel acide est appelé acideRlensted.

Ainsi, dans I'eau un couple acide/base réagit aveautre couple en s’échangeant des ions, icideples acido-
basiques sont AH/A- ET BH/B-.

Mais la définition de Lewis (1923) est de loin lagplarge : un acide de Lewis est accepteur deldtsylayant donc
une orbitale vide, et une base de Lewis est unelante doublet, ayant un doublet libre. Par lanitédin de Lewis, un
acide est un composé chimique qui peut, au coursed’éaction, accepter une paire d’électrons (ublét). C'est
donc un composé chimique électrophile, qui poss®@@dacune électronique dans sa structure.

On peut aisément reconnaitre un acide grace &sdissde pH (potentiel hydrogene). Une solutioneaaidn pH
inférieur a 7, a 25°C. Plus le pH est bas, plusdi¢é est forte. Pour mesurer le pH, on peut éfecdifférents tests...
(papiers pH, indicateurs colorés, utilisation dphtmetre...)

Pour la basicitg on distingue principalement deux définitions déesmen 1923 : la définition de Bronsted et
Lowry, et la définition de Lewis.

Par la définition de Joannes Bronsted et Thomagy,amebaseest un composé chimique qui tend a capturer un
proton d'une entité complémentaire, l'acide. Lestréns qui vont avoir lieu entre un acide et uasgbsont nommeées
réaction acido-basique ouréactions acide-baseUne telle base est appelée basBdmsted.

Par la définition de Lewis, une base est une espéiceeut, au cours d'une réaction, partager uire galectrons (un
doublet). C'est donc une espece nucléophile, cgsgute un doublet électronique non liant dans setste.

Un polyacideest un composé chimique qui a la possibilité loérér plusieurs ions HCette libération de
protons se fait de maniere successive. A chagéealilon de protons correspond un unique coupledzide et son
pKa associé.

Exemple de réaction :
H3PO4 + OH -> H2PO4_ + Hzo
H,PQy + OH -> HPQ? + H,O
HPQ” + OH -> PQ® + H,0
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Exemples de polyacides

- Diacides :
o Acide sulfurigue H,SOy
o lon oxonium: HsO"
« Triacides :
o Acide phosphoriqueHsPO,
o Acide citrigue: CsHgOy

Une polybaseest un composé chimique qui a la possibilité geergplusieurs ions H

. Caractérisation et propriétés des polyacides

1.Tests qualificatifs sur un diacide le bleu de thyol

Le BT ou Bleu de Thymol est un indicateur colocé&la. Par sa polyacidité on peut mettre en évidease
différentes couleurs en fonction du pH d’étude.shion peut donc déterminer les pKa de celui-cildepremiers
changements de couleurs. On choisit donc une gaterpél étalon dans lesquels on verse quelques gaiatBT dans
les tubes a essais. On obtient les résultats dsivan

Bleu de Thymol

L

' R R
2

4 7 9,3 13 pH

HCI0.1M HCI0.01M Citrate Hydrogéno- Tampon soude 0.1 Constituants
phosphate ammaoniacal

On trouve d’'apres cette expérience que le prepiarest aux alentours @gen théorie il vaut,9) et que le
deuxieme se situe aux alentour9g&(en théorie il vau9,2).

2.Dosage pH-métrigue de HCO5 par la soude

L'acide carbonique pCOs; ou noté également GMBI,0 est un diacide :
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Les deux acidités sont faibles :

H,CO, + H,0 __. HCO + HDO oK, =6
Acide Base Acide 1
. Base . ) ‘ ?
carhonique Conjuguée conjugué
fon hydrogénocarb onaie
HCO, + HO — €0 + HO' PK,, =103
Aride Base Base Acide

conjuguée  conjugué

iar carbarnidte

On peut également traité le cas du mélange aaiflesux / acide carbonique dans le vin :
Le texte ci-dessous est un extrait d'un traitérobamie :
L 'acidité renforce et soutient les arébmes en @ppbrau vin du corps et de la fraicheur tout earatid son
vieillissement. L 'acide tartrique donne une impi@s de mordant ;c 'est le plus fort des acidearagyes présents
dans le vin.
Exces d 'acidité : vin trop nerveux ,souvent maigre
Carence d 'acidité :vin mou.
D 'apres la réglementation européenne, | 'aciditdasure en équivalent d 'acide tartrique .L 'Bciditale est la somm
des acidités dosables lorsqu 'on amene le pH da ¥if par addition de soude. Un vin de table égéihe doit pas
avoir une acidité totale inférieure a 4,5 g d 'ad@trique par litre ;elle est rarement supérieuitl,2 g par litre .
Parmi les acides faibles que peut contenir leaintrouve aussi :
acide sulfureux : ;SEH,O / HSQ pKa=1,9 ; HS@ /SO pka=7,2
acide carbonique :CH,O / HCOy pKa=6,4 ; HCQ / CO;* pKa =10,3

| - Etude préliminaire

1.Donner en fonction du pH, le domaine de prédontueales especes relatives a I'acide carbonique paiside
sulfureux.

2.Pour le vin étudié, on mesure un pH de 3,5. Elidé, pour les couples précédents, les especasqhas
prédominantes dans ce vin.

3.La norme législative s'appliquant a la mesurkagélité totale d'un vin ne tient pas compte deidle carbonique

eventuellement présent. Quelle opération prélimindoit-on effectuer (méthode au choix) pour débeeml'acidité
d'un vin selon la norme ?

Il - Dosage

On dose 20,0 mL de vin ainsi traité a l'aide d'soletion d'hydroxyde de sodium (soude) fraicherpe@parée, de
concentration molaire 0,1 mol /L. Un dispositif apprié permet :
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- d'enregistrer les valeurs du pH pour chaque velurde soude verse,
- de tracer la courbe représentative ,

- de calculer la dérivée du pH par rapport a veetrdcer sur le méme graphique la courbe corresped

Ml d(pH)/dv(mL~") i

1.A pH=7 le point d'équivalence est-il atteint 3tifier la réponse indépendamment des résultatrampntaux.

2.A l'aide des résultats fournis ci-avant, déteamie volume de soude nécessaire pour amener tupkh a 7,0.
Quelle est la quantité (en moles) d'ions ld@respondante ?

[l - Détermination de | ‘activité totale en égumat d 'aciddartrique selon la réglementation européenne

1.L'acide tartrique est un diacide notgAHde masse molaire 150g/mol. Ecrire I'équatioarbille la réaction, supposé
totale, entre I'acide tartrique et les ions hyddexysachant que I'on obtient des ions tartrate .A

2.En déduire la quantité d'acide tartrique (en s)adgii réagirait avec la quantité d'ions détermgd - 2.

3.Si les 20,0 mL de vin ne contenaient que dedéatartrique, quelle en serait sa concentratioraimef En déduire
quelle en serait sa concentration massique.

4.Compte tenu de la réglementation européenne éatangs le texte, exprimer un avis sur le vin étudié

IV - Vieillissement du vin

Les réactions d'estérification se poursuivent imetet au fur et & mesure du vieillissement du vime Qeut-on en
conclure sur son évolution en acidité ?

corrigé
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50, H0 | Hs0; -l

73 ‘. —— ! >
1,9 64 72 143

H : 2-
co,HO0 | Heooy i GO

A pH =3,5 les espéces Hg@t CQ,H,0 prédominent.

Un chauffage a reflux durant 15 minutes permetrdider le gaz carbonique dissout.

Lors du dosage d'un acide faible (ici 'acide sudfux) par une base forte
(ici la soude)le pH a I'équivalence est supérieidr a
Donc pour pH=7 on n 'a pas encore atteint | 'églainee.
Le graphique permet de déterminer le volume deesoud
apH=7,Vb=15mL

Quantité d'ion hydroxyde ajouté a pH=7 : 0,015*6]15 10° mol.

H,A+ 2HO donne 2HO + A,
15/2=0,75 mmol d'acide tartrique réagissent dy® mmol d'ion hydroxyde.
0,75 mmol d'acide tartrique dans 20 mL de vin
0,75/ 20 =0,0375 mol / L d'acide tartrique
0,0375*150 =5,62¢g/ L
cette valeur est comprise entre 4,5 g/L et 12,2 g/L
Ce vin de table est équilibré.
L "ester se forme au détriment de l'acide en v&sidint :| 'acidité du vin diminue peu a

peu et au cours des années le vin deviendra « mou »

2.Dosage pH-métrigue de PO, dans le coca-cola par la soude

L'acide phosphorique H3PO4 posséde trois hydrogénes acides (Il s'agit d'un polyacide). Ceux-ci vont étre successivement
neutralisés par une base forte NaOH. On repére le point équivalent a partir du graphique de I'évolution du pH mesuré au pH-metre
en fonction de I'ajout de la base. La neutralisation va se faire en trois étapes successives ( équations ) qui ne seront pas toutes
aussi aisément discernables (cf. graphique).

Notons également que la boisson contient un autre acide (I'acide carbonique H2CO3) utilisé pour la gazéification. Celui-ci doit
préalablement étre éliminé pour ne pas interférer avec les mesures. C'est le role du chauffage a reflux.
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Y

H

NaOH 0 05M

Equations :

Préparer une solution de NaOH 0,05M
Débarrasser le cola de l'acide carbonique :
0 ontransvase le contenu de la boite de cola dans un ballon. On agite vigoureusement.
0 on munit le ballon d'un bouchon surmonté d'un tube en verre de +50cm (voir schéma)
ou, mieux, d'un réfrigérant posé verticalement. On chauffe pendant environ 30 minutes.
0 on laisse refroidir en bouchant le ballon.
On préléve a la pipette 50ml de la boisson. On transvase dans un petit bécher.
On titre cette solution par pH-métrie a l'aide de la solution de NaOH 0,05M. Pour cela on reléve
le pH tous les 0,5ml (ou moins car au voisinage des équivalences, il est recommandé d'avoir
un maximum de précision).
On trace la courbe pH=fct(VNaOH). On repére le/les sauts de pH (correspondants aux
équivalences). Calculez et comparez les volumes de NaOH nécessaires pour avoir atteindre
les différentes équivalences.
On calcule les concentrations molaire et massique de I'acide phosphorique. Comparons les
différentes boissons analysées a la valeur maximum d'acide phosphorique fixée par la loi
(0,64/1).

° H;PO, + NaOH --> NaH,PO, + H,O

NaH,PO, + NaOH --> Na,HPO, + H,0
Na,HPO, + NaOH --> NasPO, + H,0O

HsPO, + 3NaOH --> NasPO, + 3H,0

Les constantes d'acidité :

[HEPDE -[Hgfj—l_} -2

Exemple de courbe de neutralisation :
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Dosage de I'acide phosphorique dans une hoisson au cola

14 -

12

10

S

o ™ = W W = 4 = W W D
- = = = = ™

pH
1
LY

27
24

VHaOH [mi]

Calcul type :

Le premier saut de pH se situant & environ V,,; =5,31071,

HaP0q vH3P04

A -3
donc 0,05 . 5,3.10°=Cy 4, .50.10
_ 0,05.53107°

¥ 50107
masse de H-PO, dans 11 de boisson = 0,0053.My, o, =0,52g/1

0N 3 Cy oy Vigon =C

C =0,0053M

. Mélanges

1.Dosage d’'un mélange d’acide acétiqgue et d’acidblorhydrique par pH-métrie et conductimérie

On dose un tel mélange de 50mL solution de sould.@Par pH-métrie on distingue tres mal les édaivees
le 1°" vers 12mL et le second vers 30mL mais on ne saiapqui attribuer les équivalences. Par condutriengn
reléve les mémes équivalences mais on remarqueogu@e la conductivité molaire de l'ion chlorure gspérieure a
celle de I'ion acétate on en déduit :
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Ala 1°® équivalence/sq1 = 12mL on dose l'acide acétique :
Cacon = [OH-].V¢q1/ Vol

AN CACOH =0.1*12/50
Cacon = 2,4.10° mol.L™.

A la 2"* équivalenceV ¢, = 30mL on dose I'acide chlorhydrique :
Chal = [OH']-(VéqZ'Véq])/ Vsol

AN Cuc = 0.1%(30-12)/50
Chal = 3,6.10° mol.L™

2.Dosage de la soude carbonatée par volumétrie

Une solution de soude de concentration initialéaissée a l'air libre, dissout le g&mosphérique. Soit ta
concentration de CQlissout par litre de solution. On dose un volugrl® mL de la solution de soude carbonatée |
V ml d'acide chlorhydrique 0,1 mol/L) en présence de phénolphtaléine. L'atgigr change de couleur pow=XL6
mL. On ajoute un peu d'hélianthine et le dosageosesuit : un deuxieme virage est observé pge2U mL
couples acide base G@q) /HCQ pKa=6,3 ; HCQ/COs* : pKa=10,3 ;
z6bne de virage : hélianthine [3,1 ; 4,4 ] ; phéhdféine [8 ; 9,9]

1. Quelles sont les especes majoritaires avant letaitbdosage ?
- Exprimer leurs concentrations en fonction getag.
2. Ecrire les équations de dosage lors des deux étapes
3. Déterminer get G.
4. Pour quelle valeur du volume V le pH vaut-il 10,3 ?
corrigé
La dissolution du gaz carbonique de l'air est guile la réaction :
COy(aq) + HO=HCOy
avec K= [HCQ'] / ([CO(aq)][HO ])= [HCO3 ][H30"] / (COx(aq)[HO" J[H:0'])= 10°%°/ 10™ =10"".
cette réaction est totale.
La réaction suivante se produit alors :
HCO; + HO = CQ;” +H,0
avec K= [CQ*¥]/ ([HCOs][HO ])= [COs* |[H:0"] / (HCOs][HO J[H50])= 10193/ 10 =10*".
cette réaction est totale, sauf si la solutionaleds a dissout une quantité importante de & (¢<c;)
Or la différence entre Met V; est faible doncc;)
especes présentes initialement en solution :
Na" (ion spectateur) tel que [Nac; ; [CO] = ¢, ; [HO ] = c1-C5 ;

lorsque V=V, mL d'acide ajouté, le pH est compris entre 8 @t @n peu inférieur a pka les ion hydroxyde et
carbonate ont réagi avec l'ion oxonium suivant :
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Hs0"+HO = 2 H,0 (1)
HsO"+ CO* = HCO5+ H,0 (2)
al'équivalencec,Vi = (G+Co )Vp.
En poursuivant le dosage ( en présence d'héliatbim dose I'ion hydrogénocarbonate.
HCOs+ H;0" =CO,(aq)+2 RO (3)
a I'équivalence cy(V2-V1)= ¢ Vp.

C, = 0,04 mol/Let g =0,12 mol/L

Si pH=10,3=pKaalors [HCQ]=[CO5>] ; tous les ions HOsont dosés ; la moitié des ions carbonatg’CGOnt dosés:

Qté d'acide versé ¥ = (¢ +%2 ¢ ), soit V= (0,12+0,02)*10/0,144 mL.

3.Dosage d’un mélange d’acide sulfurique et sulfure

On réalise le titrage d’un mélange d’acide sulfurique H,SO, (C, mol.L™") et d’acide sulfureux
H,S0; (C>molL™):

e H,SO;: HSO04 /S0~ pK,=2.0

. HgSO; . HgSO:{HSO},_ pKL =1.8 HSO_{;"SO;L ng =7.6

par une solution de soude NaOH 0.2 mol.L™".

Le titrage simulé est joint ainsi que les pourcentages des espéces H-SOs , HSO5™ et SO5™".
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. Dosage d’'un aminoacide : la glycine

Les équilibres acido-basiques de la glycine quuasidcide aminé amphotére zwitterionnique s'éctiven

On cherche donc a doser une solution de glycind @dr de la soude :

avec

avec

H3N - CH,-COOH + H0

—_— B

H

|
HN— (If— COOH

H

H3N —CHy- COO™ + Hzo™

pKal = 2,40

pKa2 = 9,60

pKa2=9 87

pKal=2 238

Dosage de la Glycine

Volumes de NaOH versés

12 i ‘W

g -
=607 (

6 1 |

C
4 nfl Vel1=19 mi
b I
2 :M |
b Ve2=40m|
) (-=stannen P \.lI'l---l-nn .y l'.".ll-..-.."'l-l---.--I—I
Vei,(1 ' Veu(2)
o Vel 20 ¥ ¥s 40 50

—=—V pH

On distingue 2 segments particuliers, correspondant a la libération d'un proton.
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Chaque étape ressemble dans sa forme a la courbe de titration d'un acide
monoprotique comme l'acide acetique.

Iere érape -
- Au début (a):

"NH;-CHR-COOH est I’espéce prédominante (forme totalement protonée)

- Au point médian de la 1 titration (b):

Au point median, le COOH perd son proton et on a des concentrations équimolaires de
"NH;-CHR-COOH et de "NH;-CHR-COO

En ce point le pH est égal au pKa du COOH de I’alanine, on se situe a la premiere Y-
equivalence.
- Au point d’équivalence (c) :

Ce point est determine par la methode des tangentes, 1l permet de déterminer le
volume a la premiere equivalence Ve(l). A partir de ce volume, on détermine le point

précedent en déterminant le volume de la Y2 équivalence définit comme étant
Vein(1)=Ve(1)/2

- Aupoint (pH=6.,02) (d) :

COOH est totalement titré, 1’10on dipolaire ou zwitterion est prédominant

2éme éilape -

- Au point médian de la 2™ titration (e):

Au point médian obtenu, on a des concentrations équimolaires de "NH;-CHR-COO
et de NH,-CHR-COO"

En ce point le pH est égal au pKa du NH;" de ’alanine, on se situe a la deuxiéme %
equivalence.

- Aupomt d’ equivalence (f) :

Ce pomt est deétermuné par la meéthode des tangentes, 1l permet de déterminer le
volume a la deuxieme equivalence Ve(2). A partir de ce volume, on détermine le point
précedent en déterminant le volume de la Y2 équivalence définit comme éEtant
Vein(2)=[Ve(2)-Ve(1)]/2
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. Applications, vie courante et autres propriétés

1.Autres propriétés

. Indescernabilité de différentes acidités :

Il existe des cas ou les différentes aciditésenevent s’observer par pH-métrie : c’est le casairde citrique
(antioxydant) dans la limonade préalablement déganéans le jus de citron:

Pour réaliser le dosage d'acide citrique dans sidgucitron on étudie deux solutions:
- Une solution témoin S de concentration égaleyf.En acide citrique
- Une solution diluée 10 fois de jus de citronoBtenue a partir de 10 mL de jus de citron.

On utilise ces deux solutions pour doser 15 mLdetion basique d'’hydroxyde de sodium que l'onglgour chaque
dosage, dans un bécher avec de la phénolphtaléiaet verser \é= 14 mL pour la solution S pour doser la solution
basique et ¥ =21 mL de la solution S'.

1. Donner la définition du dosage.
2. Expliquer comment est repérée I'équivalence.
3. Exploitation du dosage :
- Rappeler le volume d'hydroxyde de sodium verse dies béchers des deux dosages. Que peut-orudiess
masses d'acide citrique contenues dans les volMgesVs ?
- Rappeler la masse d'acide citrique contenue Hande solution.
- Quelle est la masse d'acide citrique contenus ®gf?
- En déduire la masse d'acide citriqgue contenuse Wan
- Calculer la masse d'acide contenue dans 1 Lsddgicitron dilué.
- En déduire la masse d'acide contenue dans 10umLjusb de citron.
4. Dans I'eau l'acide citrique notéA peut étre considéré comme un triacide dont ks gont les suivants : pKa
= 3,1, pKa = 4,8 et pKa= 6,4. On suit le dosage par pHmétrie.

F |
Wi o

12 C b e e e s i o . |f

q_p'l._-l unité nan
'f'dlfig précisée
_____ . - oo o V-ﬂ

~ (en cm3)

0 2 & A B 10 12 14 15

- Faire le schéma annoté correspondant au dosage.

- La courbe ne présente qu'un seul saut de pHspmmelant a la fin du titrage des tris aciditésd&duire
I'équation globale de la réaction de dosage.

- Justifier le choix de la phénolphtaleine comnuidateur coloré.( zéne de virage [8,2 ; 10])

corrigé
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but d'un dosage : déterminer la concentration inagerd'une solution en utilisant une transformatioimique (acide
base ou redox) et le changement de couleur d'uiceitedir coloré.

L'équivalence acido-basique est repérée par leggment de couleur de la phénolphtaléine
volume d'hydroxyde de sodium : 15 mL
A lI'équivalence, les quantité de matiere des risastint en quantité stoéchiomeétriques
n ( NaOH) = n (acide solution S) = n (acide solut®))
Quantité de matiere acide (mol) = volume acide*(€pncentration (mol/L)
Cs Vg= Cs VsorVs>Vs doncG<Cs
1 g/L en acide citriqudans S donc moins de 1g/L d'acide citrique dans S'.
masse d'acide dang¥14 mL : 1*14/1000 = 0,014 g.
masse d'acide citrique contenue dans $'21- 1*14 ; G = 14/21 =0,67 g/L
Le jus de citron est 10 fois plus concentré saitgilL

ou 6,7 10-2 g d'acide citrique dans 10 mL de jusitien.

Bourette graduée (25 ral)
golihon sonde

Sonde de mesure
relide au Bécher ; solution acide
H-métre citrigque +
phé molphtaléire
| 1

& witatenr magnitigue

HzA + 3 HO = A* + 3H,0

La zone de virage de l'indicateur coloré doit commtle pH du point équivalent ( 8,5 dans ce cda)phénolphtaléine
convient ainsi que le rouge de crésol dont la zteneirage est [7,2 ; 8,8] .

. Influence de la géométrie :

HOOC _COOH
/C:C\
L'acide maléique de formule suivante : H H

(trans-) de formule suivante :

est un diacide isomére de I'acide fumarique
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HooC_~ H
/C:C\
H COOH

D’aprés les dosages suivant on remarque que I'asaléique (pKal= 1.9) a sa premiére acidité plue fgue
I'acide fumarique (pKal= 3) car il y a possibilié liaisons hydrogenes stabilisantes dans le cBarden maléique ce
qui n’est pas le cas de l'ion fumarique :

r 10
g ;
\C/ \O*H N \O
[ 1{’ o, T OH
H/ \C/O _ H® H/ > ‘ /O
(‘;DH O\H

Cette premiére acidité peut &tre mis en évidencmesurant le pH de 10mL de 2 acides de conciemtsat 0
mol.L?:

Onnote plg=2,3 et pH=2,6

Cependant la seconde dissociation de I'acide figuarse fait plus facilement que le maléique ore pda2=
4.38 pour le fumarique et pKa2= 6.23 pour le maléjeen effet il est plus difficile d’arracher urofon a un systeme
cycligue chargé négativement.

On peut donc vérifier tout cela on dosant chaaisegpar de la soude :

...On a effectué le dosage d'une solution contendB8@ d'acide maléique dans 50 mL d'eau par delas
de concentration environs 0,2 mol/L.

On obtient les résultats suivants :
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“Weoude (ml) pH

0 187

1 1,94

2 2,02

3 2,11

4 223

5 237

] 255
B.5 258
7 284
7.5 3,08
Lt 321
7.9 3.44
8,1 3481
8.3 4.3
8.5 4 57
8.7 4,87
g9 a1
9.5 5,34
10 525
105 563
11 5,76
12 596
13 6,16
14 £,39
145 6,453
15 B &7
155 B3
157 (SR
159 712
16,1 733
16,3 7 a7
165 8,451
16,7 967
16.9 10,41
171 10,81
17,3 11,03
175 11,13
18 11,34
185 11.45
19 1152
20 11,61
21 11,68
22 11.72
23 11,76
24 11,79
25 11,81

14

12

10

acide maléique

10

15 20
Vsoude (mL)

25

30

...On a effectué le dosage d'une solution contend8g d'acide fumarique dans 50 mL d'eau par dlade de
concentration environs 0,2 mol/L.

On obtient les résultats suivants :
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Wgoude (mb) pH
0 255
1 2 F& acide fumarique
2 279
3 292
4 306 _
5 519 14
B 334
55 3 41
7 548 _
75 57 12
77 359
79 362
g1 3E6 _
g3 3 RG 10
85 373
g 38
10 357 _
11 413 8
12 432 -
13 4,49 o
14 475 ]
15 51 6
15 58 543
157 5 B5
159 522 _
16,1 585 4
16 3 983
165 10,36
167 10 62 _
17 3 10 85 2
17 5 1105
18 11,15
;g 111313 0 T T T T T l
é; Hgg 0 5 10 15 20 25 30
3 11 52
TR T Vsoude (mL)
25 1167

Dans ce cas on remarque l'indescernabilité des deidaités les pka sont trop proches.

1.Applications et vie courante

. Fabrication de solutions tampons :

Pour ceci se référer a la manipulatié28.

. Dosage d’un coca-cola dégazé :

Pour ceci se référer a la manipulation ci-dessus tiapremiére partie.

. Rondelle de citron dans une eau gazeuse:

Lorsqu’on met une rondelle de citron dans de I'gazeuse on observe le dégagement d’'un gaz c’esoxgyde
de carbone :
COs%(aq) + 2 HO" > COyg) + 3 HO
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MANIPULATION N°15
[Expériences illustrant les notions de solubilité ef’équilibre de solubilisation pour un solide en pésence d’uh
lsolvant. Influence de différents facteurs sur la pgcipitation et la dissolution de précipités.

. Introduction

La solubilité d'un composé ionique ou moléculaire, appelé sobsidla quantité maximale de moles de ce compasé
I'on peut dissoudre ou dissocier, a une températmaée, dans un litre de solvant. La solutioniaibtenue est
saturée.

Le solvant le plus courant est I'eau. Le soluté pae un gaz (exemple: air dans l'eau), un liggekemple: alcool
dans I'eau) ou un solide (exemple: sel de cuis@@lans I'eau). L'eau est I'un des solvants les gfficaces pour
dissoudre les composés ioniques ou polaires.

La dissolution simple d'un composé est endothereigar exemple la dissolution de sucre (solide oubédre) dans
I'eau. Cependant, lorsque d'autres réactions ietement lors de la dissolution, le phénomeéne glpbkat étre
exothermique: exemple la dissolution dans I'ealed&le sulfurique K50, est trés exothermique a cause de la
solvatation des ions obtenus®! et SQ*~.

Dans le cas d'un composé solide ionique, la cotesthéquilibre de la réaction de dissolution epedge produit de
solubilité et est notéé ). Elle ne dépend que de la température T et err@iéeite augmente avec celle-ci. La
solubilité S est fonction de ce produit de solu@iét varie dans le méme sens.

C'est aussi le fait d'étre soluble pour un corpshicjue (elle peut se mesurer)
Expression du produit de solubilité
Considérons la réaction suivante :

AnB,(s) <= m.A" " (aq) + n.B™ (ag)

Le produit de solubilit&s est donné par la relatiorks = [a(A")]™ x [a(B™)]"

Les expressiona(A™) eta(B™) correspondent aux activités des espéces ionidguestaibles concentrations on peut
confondre activité et concentration.

Produit de solubilité dans I'eau a 25T : exemples de valeurs numériques

Par ordre de solubilité décroissante

Formule Nom Ke Formule Nom Ke

TiBrOs Bromate de titane 1,7 . f0| NiCcO3 Carbonate de Nickel 1,3.710

PbCb Chlorure de Plomb 1,6 . 10| MnS Sulfure de manganése,5 . 10"

Ca(OH) | Hydroxyde de calcium5,5 . 10° | Cu(OH), | Hydroxyde de cuivre | 2,2 . 8

TiBr Bromure de titane 3,4. 0| Mgs Sulfure de magnésiumt . 10°

La valeur du produit de solubilité dépend de lagérature. En général, elle croit avec la tempégatur

Le produit de solubilité est un nombre sans dim@nsl n'a donc pas d'unité.

186



. Phénomene de solubilité : mise en évidence et cotnls.

NaCl l2 NaCl l2

Eau Cyclohexane
— Comparer la dissolution du soluté ionique NaCl avec celle du soluté moléculaire |- dans I'eau :
NaCl se dissous mieux que |»
— Comparer la dissolution du soluté ionique NaCl avec celle du soluté moléculaire |z dans le cyclohexane :
I se dissous mieux que NaCl

Conclusion : Pour comprendre la notion de solubilité dans un solvant, il faut prendre en compte les affinités entre le
soluté et le solvant “Qui se ressemble s'assemble”...

Un soluté moléculaire type |; sera plus soluble dans un solvant apolaire.

Un soluté ionique type NaCl sera plus soluble dans un solvant polaire.

. Limite de solubilité.

Mise en évidence de la limite de la solubilité : la saturation.
Madl Cus04

be (Yo

eau % FERFE 7

- Dans un bécher contenant de l'eau démincralisée : ajouter du NaCl jusqu'a saturation (environ
350g/L)

- Ajouter un pointe de spatule de CuSO; solide : la solution se colore en bleu.

Solubilité : quantité maximale d'une espece chimique qu'on peut dissoudre dans 1L de solvant pur a une
temperature donnée.

Une solution n'est pas saturée intrinsequement : une solution est saturée en une certaine espece. On peut
eventuellement y dissoudre d'autres especes chimiques.

. Equilibre de solubilité : détermination de Ks.

1.Dosage d’'une solution de nitrate d’argent AgN®@par du chlorure de sodium NacCl

On réalise I'expérience suivante :
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Mesure d’'une grandeur liée a la solubilité : le Ks

MNaCla 0.01 mollL

Ty

@

ECS + allonge
Electrode d'argent

10 mL AghNO3
+ 90 mL d'eau ]

/o

On realise le dosage d'une solution de AgNO; par NaCl a 0,01 mol/LL par suivi potentiométrique avec une
electrode d'argent.
Le fil d'argent plongé dans la solution contenant quelques 1ons Ag”™ constitue une électrode dont le potentiel

de Nemnst vaut E = E° (4.4 + 0,06 log [Ag"]

On mesure AE =E — E gcs) avec E gcg) =0,2415V
Etudier les variations de AE revient a étudier les variations de E :
AE =E (as-a9 — E @®cs) = E? (agrag) + 0,06 log [Ag] — E @cs)
=0,799 —0,2415 + 0,006 log [Ag]
=0,557 + 0,06 log [Ag"]

Or, 1l existe I'équilibre de solubilité suivant AgCl <= Ag™ + CIl dont la constante de solubilité Ks vaut :
Ks = [Ag][CT] |

A l'équivalence [Ag™]| =[CI] = }"Ks

D'ott AEg = 0,557 + 0,06 log VKs

dE (eq) | ..

W{NaCh (mL)

s

Wied)

On obtient AEq = 0,263 V d'ou pKs = -(AEeq - 0,557) /0,03
pKs: = 9,8
Théoriquement pKs vaut 9,75.

2.Mesure de pH d’une solution saturée de Mg(OH)

Pour cela se référer ataanipulation n® 12
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. Facteurs influancant la précipitation et la dissoltion.

1.Effet d’ions communs

On realise I'expérience suivante :

HCl concertré

!

Macl

— Dans quelques mL d'une solution saturée de NaCl . ajouter quelgues gouttes de HCI concentré (sous hotte)
— |l se forme un précipité blanc

Interprétation : L'équilibre suivant Na® + CI" = NaCl a été déplacé vers la droite par ajout de I'ion commun CI (d'aprés
la loi de Le Chatelier)

2.Effet du pH du milieu

Influence du pH sur |la précipitation et la dissolution.

MaOH 2 moliL
ul H
;)
A12(2043
- |

— Ajouter petit a petit des ions OH™ (le pH augmente)
-  Vers pH =4 -5 : apparition dun precipité de Al(OH);
- Vers pH=10,5—- 11 : disparition du précipite.

L'évolution du pH a donc permis de créer un precipite et de le dissoudre.
Diagramme d'existence du solide :

Al3+ Al(OH)3 Al(OH)4-

L =

pH

-

4 10
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Les eéquilibres suivants se produisent successivement :
A" 4+ 30H = Al(OH); solide
Al(OH); + OH = AI(OH), soluble

Cette mfluence de pH pourra étre utilisée pour la séparation sélective de cations par précipitation.

3.Influence de la température

On realise I'expérience suivante :

Influence de la température.

KNO: CaCl: (solutions saturées)

uif
U

glace ArH®diss ( CaCly) = - 81,3 kJ/mol
ArH%diss ( KNO3) = 34,9 kd/mol

D'aprés la relation de Van't Hoff : d(Ln K)/dt = ArH diss / RT
Soit Ln (Ksz/Ks¢) = ArHdiss / R * (1/T4 = 1/T2)

On souhaite favoriser la précipitation d'une des solutions en abaissant la température (T.<T,). IL faut donc que
Ks:<Ks,

Dans ce cas : Ln (Ks2/Ks1) < 0. Il faut donc que ArH"diss soit positif (c'est la cas de KNOs)
On observe alors la précipitation dans le tube contenant une solution saturée de KNO-.

On peut également réaliser I'expérience de laepdior pour cela se référer anaanipulation n°® 9.

4 Influence de la nature des especes

Selon la nature des espéces on peut redissouqinecipité si par un exces de produits ceux-ci fartrun
precipite :

lon mercure (1) :

Dans un tube a essais introduire une solution e mercurique. Verser a la pipette, goutte @ttgo une solution
d'iodure de potassium. On observe tout d'abordé@cigité rouge-orangé d'iodure mercuridig,, le précipité se
redissous dans un excés de Kl pour donner uneé@oiutolore d'ion complexe tétraiodomercurbigl,*.

lons Zinc (1) et Aluminium (I11) :

Dans un tube a essais introduire une solution Hatsue zinc. Verser goutte a goutte une solui@soude 2 M. On
observe tout d'abord la formation d'un précipinbld’hydroxyde de zinc (I1)Zn(OH),. Le précipité se redissous
ensuite par formation de Iion complexe(OH),>.
On observe les mémes phénoménes avecAlth

5.Effet d’ions étrangers
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Action des ions étrangers: Le produit de solubilité ne dépend que de la température.
Ce qui est modifié, c'est la solubilité ; c'est-a-dire le nombre de moles qui passent en
solution saturée. On avait vu que le produit de solubilité de ICa(OH)2 était égal a 1,14.107 lorsqu'il était calculé a

partir des activités des ions.
On a étudi€ la solubilité de Ca(OH),, dans une solution de Na', NO,™ (0.3 molaire).

Le dosage effectué avec la solution d'ions H3O+ a donné la concentration en ions OH" ;

[OH]=6,2.10% mol.L" d'oui [Ca*"] = 0,031 mol.L"*

Bien que les formules empiriques concernant le calcul des coefficients d'activité ne soient pas
rigoureusement applicables & cause de la valeur élevée de la force ionique, on peut essayer de faire un calcul
approché pour montrer que Ks ne doit pas varier, malgré une forte variation de la solubilité.

La force ionique est I = 1;’2 (03+0,3+0,124 +0,062) 0,309

On essaie de calculery : ]t}gyca}# = -0,715 TCa2+ #0,193
logyop™= =178 TOH™ = 0,663
D'ou on tire: 2,24 = 6.10° ) 4,11.107 On trouve une valeur: Ks # 107 et sz= 5

Evidemment, compte tenu de la valeur élevée de la force ionique et des limites d'application de la théorie
de Debye et Huckel, on ne retrouve pas la valeur trouvée dans l'eau pure, mais la différence n'est pas trés élevée et
permet de conclure sur la validité des observations faites.

L'augmentation de la force ionique a pour effet de diminuer y, or le produit de solubilité (faisant
intervenir les activités) demeurant constant, il en résulte une augmentation de la concentration des ions en
solution; donc un accroissement de la solubilité.

. Applications.

1) Titrage potentiométrigue de Ag+ par CI- :

La réaction de titrage est : Ag” + ClI" = AgCl
Titrer une solution de nitrate d'argent environ 0,1 M par une solution titrée de chlorure de sodium 0,1 M.

Pour cela introduire 10 ml de AgNO; a la pipette dans un becher de 100 ml. Immerger une électrode
d'argent et une électrode de référence au calomel reliées a un pH-métre - millivoltmetre. Verser a l'aide
d'une burette la solution de NaCl (de 0,5 en 0,5 ml puis de 0,1 en 0,1 ml & I'approche du point équivalent) et
noter la d.d.p E . Tracer la courbe de titrage E = f(VNaCl). Determiner le point équivalent et lire la d.d.p Eeq
correspondante. Calculer la concentration de la solution de AgNO3. On peut aussi déterminer la valeur de Ks
a partir de la valeur de la d.d.p au point équivalent.

Par définition du point équivalent aucun des réactifs n'est en exces : ils sont dans les proportions
stoechiométriques, on a donc une solution saturée de AgCl. On peut calculer Ks de la maniere décrite plus
haut. La valeur trouvée est en général peu précise et ne donne qu'un ordre de grandeur. En effet, on est sur
la partie verticale de la courbe, et E varie trop rapidement pour que la valeur de E¢q Soit correctement
déterminée.

2) Dosage de AgNOg par la méthode de Mohr :

Cette méthode beaucoup plus rapide utilise le fait que Ag,CrO, est plus soluble que AgCIl. Dans un becher
introduire 10 ml d'une solution titrée de NaCl 0,1 M et 1 goutte d'une solution saturée de chromate de
sodium qui servira d'indicateur de fin de réaction. Verser, a la burette, la solution de AgNOs a titrer. AgCl va
précipiter tant qu'il restera des ions Cl- dans le becher, la premiere goutte en exces donnera le précipité
persistant de Ag,CrO,4. On visualise ainsi le point équivalent. Calculer la concentration de la solution de
nitrate d'argent et faire éventuellement un calcul d'incertitudes.
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MANIPULATION N°16

[Expériences illustrant la notion d’électrode. Utilsation des électrodes & des fins analytiques.

. Introduction : notion d’électrode

a. Définition

Avant tout commencement, pour parler des électrodes de maniere plus
approfondis, il faut définir ce terme de facon général.

Ainsi on parle d’électrode pour tout conducteur qui permet de faire
passer un courant électrique dans un milieu de nature différente (gaz, liquide,
solide) qui entoure ce conducteur.

Nous différentions 1'anode et la cathode.

La cathode est I'¢électrode qui est toujours le siege d’une réduction :

-

Fem + e —» Fe’*

On considere également qu’elle correspond a la borne positive dans les
piles a part dans le cas de I'électrolyse.

L’anode est I’€lectrode qui est toujours le siege d’une oxydation :

2 ——m» L +2¢

On considere donc cette électrode comme la borne négative d’une pile
mise a part le cas de I'électrolyse.

b. Electrodes et schématisation d’une pile

%+ Définitions d’une pile et demi-pile

Une pile est un dispositif chimique susceptible de fournir de I'énergie
¢lectrique a un circuit extérieur.

Elle est constituée de deux parties distinctes dont la communication est
assurée par une circulation d’ions, grace a I'intermédiaire d’un pont ionique ou

pont salin.

Et chacune des deux parties constituent une demi-pile.
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Prenons I'exemple de la pile Daniell :

Electrode de

zinc Electrode de

e / cuivre

Pont salin
Solution de Solution de
7 n2+ CU2+
Demi-pile Demi-pile

Juste pour voir un cas réel voici le schéma d’une pile alcaline oit nous pouvons
remarquer les différents éléments cités avant :

@-Iachene Livre

soparateur
anode-
cathode

XK Electrolyte : KOH en solution

Anode : Zn en poudre amalgame
= In + 40H" —= [In (OH),J" + 2o~

° Cathode :
® soudre de graphite

dioxyde de manganase
+ MnO, + & + H —m= MnO{OH)

%+ Schématisation d’une pile
On schématise une pile grace a des conventions de la maniere suivante :

Exemple de la pile Daniell
Zn(s) 1 Zn** I Cu®* I Cu(s)

Conventions:

- On écrit la succession de conducteurs rencontrés (métal, solution
électrolytique...) avec a gauche 'anode et a droite la cathode.

- L’¢lectrode ; la jonction entre deux phases est représentée par |

- La jonction é€lectrolytique est représentée par i

- Le pont salin trempe dans les électrolytes ainsi de part et d’autre
de u, il faut mettre les ions intervenants dans le transport des
charges.
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c. Potentiel d’électrode

La différence de potentiel mesurée entre les bornes d'une pile dépend des
réactions se déroulant a chaque électrode. Si on souhaite comparer le
comportement de deux électrodes il est donc nécessaire que 'une soit, par
convention, toujours la méme, quelque soit la pile.

Par convention le potenticl d’électrode relatif a une électrode donnée
correspond a la force €lectromotrice (f.e.m) de la pile dont le pdle de droite est
constitué par I’électrode considérée et le pole de gauche est une électrode de
référence dont on considérera son potentiel nul. Il s agit de I'électrode standard
a hydrogeéne (ESH) que I'on abordera par la suite.

Attention, il ne faut pas confondre avec le potentiel d”oxydoréduction bien
que dans certaines conditions (on néglige 1'aspect cinétique lors de 1'échange
électronique a la surface des électrodes) on les confond. Le potentiel
d’oxydoréduction est une grandeur mesurable thermodynamiquement et il
correspond au potentiel d’équilibre d’une é€lectrode au contact d'un couple
oxydant-réducteur donné.

L’équation de Nernst donne une expression du potentiel
d’oxydoréduction. Soit la demi équation de 1'électrode :

aOx, +ne” = SRed,

o
- . . o . RT ‘{'rO.\'l

On aalors le potentiel : E,, p.y = Eoy jpeg, T+~ Ln—;
nF o ag.,

Avec :

- R laconstante des gaz parfaits R=8.31 J.K'.mol™’

- T la température en K

- F la constante de Faraday (charge d’une mole d’électron)
F=96500 C.mol"

- E° le potentiel standard relatif au couple a une température
donnée

- Les grandeurs « a » étant les activités des formes.

Ainsi si on prend une température de 298K, ce qui est la température
habituelle lors des manipulations, on a la relation qui devient :

o
. 0.06 Aoy
B . . X
EO.\'lchdl = EO.\-Jchdl(T)+ Ln B
n Apey,

d. Les différentes especes d’électrode

¢ Electrode de premiére espece
Il s’agit d’une demi-pile constituée par une électrode métallique au

contact de 'un de ses ions en solution ou bien d’une électrode a gaz engageant
un €élément gazeux au contact de ['un de ses ions en solution.
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Les électrodes métalliques :

Un métal est au contact de I'un de ses ions en solution (exemple la pile
Daniell qui fait intervenir deux électrodes de 1% espece de type métallique).

Pour un métal M trempant dans une solution de M"™ le potentiel
d’oxydoréduction a 25°C est :

E=E° +%log[ﬂ4 ™
n

M™ M

On remarque par cette formule que le potentiel E est directement relié a la
concentration des ions M"* en solution, ainsi ce type d’électrode est qualifié
d’indicatrice.

Les électrodes a gaz :

Un gaz barbote dans une solution contenant un ion d’un élément chimique
commun avec l'espece gazeuse. Un conducteur métallique inerte, comme le
platine, joue le role de conducteur.

Un tel type d’électrode peut étre réalisé avec le couple Clz(g}/Cl' par
exemple.

% Electrode de deuxieme espece

Il s’agit d'une demi-pile faisant intervenir la succession de substance
suivante : métal / composé peu soluble (précipité) contenant un cation du métal
de I’électrode / solution contenant I"anion du précipité.

Prenons I'exemple de I'électrode au chlorure d’argent. I s’agit d’une
¢lectrode mettant en jeu de ’argent solide en contact avec du chlorure d’argent
AgCl(s) en précipité, lut méme au contact d’une solution d’ions chlorure CI.

Le couple en présence est AgCl(s)/Ag(s), la demi équation est :

AgCl(s)+e” =Ag(s)+Cl”

Et le potentiel pris par I'électrode d”argent est :

E=FE 0114, +0.06l0g ]

On remarque que dans ce cas si la solution contenant les ions chlorure est
saturée en sel contenant cet ion (KCl ou NaCl par exemple), la concentration en
CI est constante. Donc le potentiel de 'électrode d’argent est [ixé et I'électrode
peut jouer le role de référence.

« Electrode de troisieme espece

Elles sont aussi appelées électrodes redox. Il s’agit d’une électrode
constituée d’un métal inerte trempant dans une solution contenant en méme
temps les formes oxydée et réduite d’un couple oxydant-réducteur.

Prenons l'exemple d’une ¢lectrode de platine Pt dans une solution
contenant les ions Fe’* et Fe**. Le potentiel de I'électrode de platine est donc
imposé par ce couple et a la forme :

. Fe'™
E=E +0.0610g{ el

Fe'* { Fe**

Fe 2+

195



II. Quelques électrodes

a. Electrodes de référence

% Electrode standard a hydrogene (ESH) :

Elle est constituée d’électrode de platine trempant dans une solution
d’ions H™ et dans laquelle barbote du dihydrogéne Hx(g). Cest donc une
¢lectrode de premicre espece de type gazeuse.

On alademi équation: H,(g)=2H" +2¢”

Flux de Hy(g)

‘\‘
) Electrode de platine

Schéma d’une ESH —

o 0o 0

| Tons H3O*

. 0.06 [H*]
Onaalors: E=E,, , +—log[ ]
2 2
H2

Si on a Pp=1lbar et si ag,=1 alors: E=E_, , =0.00V par convention. C’est par

rapport a cette ¢lectrode de référence que sont exprimés tous les potentiels en
oxydoréduction.

[l faut remarquer que cette électrode est une électrode théorique car une pile
permettant de définir le potentiel relatif d’électrode n’est pas réalisable
expérimentalement.

< Electrode au calomel saturée (ECS)

C’est une électrode de deuxieme espece qui est constituée d’une électrode
de platine au contact de mercure liquide. Le mercure est au contact du calomel
situé au-dessus d’une solution contenant des ions CI' de telle fagon que la
solution en est saturée.

Fil de platine

Solution saturée de KCl

Mercure Hg(1)
— Calomel Hg,Cly(s)

E Pastille poreuse
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On a la demi équation suivante : Hg,Cl,(s)+2¢” = 2Hg(l)+ 2CI~
Car ¢’est le mercure qui va réagir dans le couple HgoClo/Hg(1).
. . . 0.06 1

Ainsion ale potentiel : E=E,_ ., . = 03[@—]2

Or la solution de chlorure de potassium est saturée alors la concentration
de CI est constante alors le potentiel Egcg est une grandeur constante ¢gale a
0,246V a 25°C.

C’est pour cette raison que c’est une électrode trés souvent utilisée
comme €lectrode de référence.

b. Electrode indicatrice

Nous avons déja vu que les électrodes de premiere espece de type métallique
¢taient des électrodes indicatrices.

Du moment ou les électrodes ne gardent pas un potentiel constant alors elles
ne peuvent pas servir comme référence mais peuvent servir a mesurer une
différence de potentiel par rapport a une référence.

c. Electrode spécifique

C’est une ¢€lectrode dont le potentiel est sensible a la concentration d’un type
d’ions particulier.

Nous pouvons prendre I'exemple d’une électrode de verre qui est sensible a
la concentration d’ions oxonium.

- fil de platine

_ electrode {fil de platine recouvert
d'argent ou de chlorure d’argent)

_solution de remplissage (par exemple,
solution tampon de KCI de molarite 0,1}

— membrane de verre sensible au pH

ncyclopédie Encarka, © Microsoft Corparation. Tous droits réservés,

. Fonctionnement d’une électrode

1.Principe de la mesure d’'un potentiel d’électrode

Electrode de calomel et systeme cuivre :

On plonge une électrode de cuivre dans une saldgosulfate de cuivre 0,1M, la réaction se passant
I'électrode de cuivre est :
Cu®** + 2é > Cu(s)
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Pour mesurer un potentiel standard pour le cocyghge il faut mesurer une différence de poterdigdc une
référence ici I'électrode de calomel avec gds= 0.246 V
d.d.p.:AE = E°cuz+icu+ 0,03 |Og a(CEﬁ) - E°%ecs

Ici AE = 0,091V
ATTENTION [CU/?"] = 0,1M donc a(Cti) # [Cu*']

On s'aide des formules suivantes :
La force ionique :

I=3 NGzt
Le coefficient d’'acticité : l
=4 2
. Formule de Debye-Hiickel limite (DHL) : [09(7:) = —0.5z7VT
I
log(~y;) = —0.527 VI
1+ 0.33aVT

« Formule de Debye-Hiickel étendue (DHE)

2 '\/E )
log(y;) = —0.522 [ —X2
°9(%) ? (1+~/ff

« Approximation de Gintleberg (AG) :

a(Cu™) =y
10O 52 WM'» X[ Cuz*] avec z = nombre de charge
_ 100570387 Y1021
AN : a(cu?*) = [10%%*038y 0,1
a(Cuf") =0.017

E°cuzsicu .= 4E - 0,03 log a(Ca") + E°:cs
AN : E°cy2+/cu.= 0.091 -0.03 log 0.017 + 0.246

E°cupsicu .= 0.390V

La valeur théorique est de 0.337V on remarque tihgmart qui est di a la complexation des ions
cuivres dans l'eau...

Electrode de verre/calomel et systéme fer :

On plonge une électrode de verre dans une solatiotenant 10mL de solution de sel de Mohr 0,2M0eatnL
de solution de chlorure de fer 111 0.2M et 80mLatie on note que [E§o = [Fe'Jo = 0.01M. On ajoute goutte &
goutte une solution de soude pour faire varieHe p

On peut donc tracer le diagramme de prédominareeg®ces en mesurant des différences de potenmtiehe
le paragraphe précédent et ainsi déterminer chawqute limite pour chaque espece. On aboultit a :
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Diagramme potentiel-pH du fer

Les diagrammes de POURBAIX (ou diagramimmes potentiel-pH) permettent de suivre I’évolution du systéme redox avec
le pH (et la précipitation éventuelle des phases). On cherche les droites sur lesquelles [Ox]=[Red], au-dessus de la droite la

forme oxydée prédomine .
On trace ici le diagramme potentiel pH du fer pour c=10"mole.1".

Etude des équilibres de précipitation :

+ Fer (+II) — Fe(OH), |

Ke

H*)?

Fe(OH), | <> Fe? +20H™ Kg =107"%" = [Fe?*].[OH")? =[Fe®*]-

donc | pH; =6.45- logc

K
[Fe*]=—>-[H"]* d'oulog[Fe® ] = —2pH +12.9

e

Si[Fe* ]=10"mole.I'" , le premier grain de Fe(OH), apparait a pH,=7.45 (6.45 pour [Fe”]=1 M ).

On peut aussi tenir compte de 'équilibre de redissolution de Fe(OH),:

Fe(OH), | <> HFeO; +H* ; K=107"%% = [HFe0O3]- [H*]: d'ou log[HFeO3;]=pH-18.3 d011c| pH, =18.3+|ogc‘

Si [Fe2+]=10'211101e_1'1 . le dernier grain de Fe(OH); se redissout en formant HFeO3; a pH,=16.3 ce qui n'est
pas visible sur le diagramme (mais 3 pH,=12.3 si c=10°mole.I"’ comme dans le cas du diagramme de
corrosion du fer).

¢ Fer (+III) — Fe(OH); |

K2
H*1°

Fe(OH); | «> Fe® +30H™ K, =107%% =[Fe* ].[OH™]® =[Fe*'].

donc |pH3 =1.333 — )élogc

K
[Fe®*]=—>[H"]’ doulog[Fe™ ] = —3pH + 4

e

Si [Fe'pr]=10'21114::-1».3.1'1 . le premier grain de Fe(OH); apparait a pH3=2 (1.33 pour [Fe:‘_]=l M)

Fe™ Fe(OH)a) pH

]

20 Fe’"

7.45 16.3
i

Fe(OH), | | HFeoy

Etude des potentiels dans les intervalles de pH :

Fe?’/Fe , Fe(OH), /Fe , HFeO,/Fe

®pH <pH; (pHy=745) Couple Fe”" /Fe:  Fe® +2e” «>FeE ., __ =-0.44Volt

E, =° . 0.059 -log[Fe?"] sur la droite [Fe?*]=c
Fe<*/Fe
E,=—044+ 0.0 -legc  (on trace pour ¢ =O.G1mo|e.|‘1}
E, =—0.499 Volt
@ pH; <pH <pHy (pH,=16.3) Couple Fe(OH)y /Feq: Fe(OH),| +2e™ + 2H" < Feg + 2H,0
2
_ g0 0.059 __[Fe(OH)y I H'T" _ g _ 0 0.059 2+

E; = EFE(OH}: /Ee T > log Fe.] = EFE{OH}2 pe —0.059pH = EFEQWFE +Tlog[Fe ]
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avec [Fe’t]= Ks . [H*)?
2
K&

0 0 0.05%8 0.059
Ere(oH), 1Fe = Ergzs jpe T3 (2PKe —pKs) =-0.44 + T{28 15.1) = —0.06 Volt

E, =-0.06 -0.059pH (indépendant de c)

@® pH>pH; (pH,=16.3) Couple HFeO; /Feq: HFeO3; +3e™ +2H" <« Feg +2H50

—1. 173
£, =g0 0099, [MPEOl ML g0 _gosgspH+ 22
HFeO;/Fe = 2 [Fec] HFeO3 /Fe

log ¢

N _ _ . _ \ 0 _
a pH=pH;=18.3+logc on a: E; =E; soit EHFeonge =0.480 Volt

donc | E3 =0.480-0.0885pH + 0.0295 log ¢

Fe’'/Fe?” |, Fe(OH)s /Fe?" , Fe(OH)s /Fe(OH), et Fe(OH)a /, HFeOy

@ pH<pH; (pH3=2) Couple Fe®* /Fe’" ; Fe’*+e” oFe® E) ., .. =077 Volt
Es =E? +0.059-log [Fe™'] avec [Fe’*]+[Fe’*]=c : (AN. ¢=0.01molel™)
] Fe3+”:e2+ . [Fez+] . M. . i
!

sur la frontiére (droite) Fe®* /Fe?*on a:[Fe**]=[Fe’*]=C/ et log =
A [F92+]

Es =E°

Fe®* [Fe?*

=0.77 Volt (indépendant de c)

® pH; <pH<pH; (pHz =2; pH,;=7.45) Couple Fe(OH); / Fe?* Fe(OH);, +e” +3H" < Fe?* +3H,0

+93
Eg =E? ., +0.059 log [[H )

— _ _ . 24
FE(OH}IS | Felt ?2_‘_]_ FE(OH}IS .*Fe:" G1??pH 0059 |Og[Fe ]

3+ K
Eg=E. . +0.059.logls mais[Fe™] = — o)+
Fe* rFe? [Fe +] Ke

D =0 a _ _ . Y44
doNC EZ oy sress =Epess peze ~0-059PKs +0.177pKe=0.77-0.059 " 38+0.177 * 14 = 1.006 Volt

Eg =1.006—0.17?pH—0.059-Iog[Fez"] sur la frontiére (droite) Fe(OHJ&LHF&\2+ : [Fez+]=c
Eg =1.006 —0.177pH-0.059 - logc

@ pHy <pH<pH, (pH; =7.45 ; pH; =16.3) Couple Fe(OH); /Fe(OH),:Fe(OH)3 +e~ +H" & Fe(OH), | +H,0

Fe(OH)S [F93+]
0 ) 1 0 )
E; EFE(OH) er(OH}2+O.D59 log Fe(OH)a, —0.059pH = EF S, +0.059-log [Fez"]
. . )
3 KS{FE('DH)s) 3 2 KS(FE(OH) ) 2
avec [Fe"t]=—— =L .[H']” et [Fe“t]=————=~.[H*"]
K2 K2
Ke K2
0 0 s(Fe(CH);) 3
E7 =Ere(om), rFe(on), ~0-059PH=E_ ., _ ., +0.059 log T.[|-|+] .K e -
€ s(Fe(0H); [ ]
EEE(D,_”I IFe(OH), :Elges"IFe . +0.059 - (PKg(rerom),) —Ks(Fe(on),) +PKe) =0.77+0.059 - (15.1-38 +14) = 0.245 Volt

E; =0.245-0.059 pH (indépendant de c)

@ pH>pH; (pH; =16.3) Couple Fe(OH);) /HFeO; Fe(OH)s) +& « HFeO; +H,0

_pgD _ ; B - -
ES_EFE(OH)3!HFe05 0.059logec  a pH>pH, ona : Ey; =E; soit Ez;=-0.835Volt

Ez =-0.835-0.05910gc

200



E (Volt)

| Fe’
0.5 -
=
04 -
0.0 +Ea

H+IH2 et OQfHQO

@ Couple H' /Hjy: 2H" +2e” & Hyq) EEMH =0 Volt
E,=E’, = +0.059-(log[H"]-logp{i? )
H* /H, 2(g)
0

E, =-0.059pH (si PH, ) =1atm)

. - 0
® Couple O5/H;0:  Opygy+de™ +4H" & 2H,0 EQ o =1.229Volt

0 0.059

4 1/2 0 .
ED=EOEIH20+—-(I09[H+] —|°9p02.;9;.} = EDZJHQD—O.DSB pH (s PO, =1atm)

Ey = 1.229 - 0.059 pH

Pour des raisons cinétiques : Ey+0.4 Volt < zone de stabilité de I'eaun < E,-0.2 Volt

Diagramme potentiel pH du fer (c=10*mole.l").

|IIII‘-I._I_III rTrrrrrrrrrrrrrrrTrTrT T T 1T rTrr T T T T T T TT T T T T T T T T T T T T T T T TT T TTIT TT T TTTITTTTT

| Ept0d[~—_ Diagramme E = f(pH)
1Eb T — ~— c= 10_2 M
'].2—_\ T —

1 SN N T T T Y Y [T Y Y T Y T Y S T

||||||||||

Expérimentale

Thécorigue

2.Etalonnage d’'une électrode

Electrode d’argent :
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On plonge une électrode d’argent et calomel avecallonge en KSO, saturée pour protéger I'électrode dans

plusieurs solutions de 30mL de concentrations Ba &gent | connues :
On mesure :

[Ag+] (mol.L-1) | 1,0E-04 1,0E-03 5,0E-03 1,0E-02 5,0E-02
E (mV) -60 0 39 56 86
log [Ag+] -4,00 -3,00 -2,30 -2,00 -1,30
E = f(log [Ag+])
100
E = 54,755log [Ag+] + 162,2 80
60 -
40 +
——E =f(log [Ag+])
%‘ 20
o ‘ ‘ ‘ 0 —— Linéaire (E = f(log
-5/00 -4,00 ,00 -2,00 -1,00 0,00 [Ag+])
-20 -
-40 4
-60 4
log [Ag+]

La courbe obtenue est une droite d’équatior 54,755 log [Ag+] + 162,2t 'unité est en mV. En théorie on

doit trouver E =59,0 log C + 558

Electrode de verre :

On plonge une électrode combiné verre — calomed darerses solutions de 25mL de pH connus. On rdgs

résultats suivants :

pH

4,65

9,25

12

13

14

E (mV)

347

150

-114

-253

-300

-348
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E=f(pH)

400

300

200 -
E = -53,695 pH + 394

100 -

—— E=f(pH)
— Linéaire (E=f(pH))

E (mV)
o

-100 +

-200 +

-300 +

-400
pH

La courbe obtenue est une droite d’équation - 53,695 pH + 394et I'unité est en mV. En théorie on doit
trouver E = -59,0 pH + 241.

. Exemples d’utilisation

1.Détermination d’'une constante d’équilibre thermod/namique

Pour ce paragraphe on peut calculer le Ks d’uhgiesn de Mg(OH) par mesure de pH d’une solution saturé:
Pour cela il faut se référedl@amanipulation n°9

2.Dosages

Dosage acido-basigue :

Pour ce paragraphe on peut faire le dosage d'wale @@r une base par pH-métrie . Pour cela il faué&rer a
la manipulation n°13

Dosage rédox :

On souhaite faire un titrage d’une solution delifefune solution de sel de Mohr par une solutiencésium 1V

de concentration connue.

Un fil de platine (métal inerte) plonge dans 100dilne solution de sel de Mohr a pH=2 a laquellajute
goutte a goutte une solution de sulfate de céswia0.1M (pH=0). Le potentiel de cette électrodieégml au potentiel
redox de la solution. Le tracé de la d.d.p. en¢teecelectrode et une électrode de calomel enitondu volume en
césium versé donne les résultats suivants :

Fe'+e 5 F& E°Fe¥/Fe = 0,77 V
ce"+é 5 cét E°cé’ice® =144V
ce” + Fé" 5 FE o+ cé
Le but : calculer le potentiel Ox/Red de la solatio
. pourV=0
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une seule espéce en squtioﬁTms de potentiel gyreqdéfini.

0<V <V

Trois espéces en solution de concentration connue :

Fe*, Fe™* et C€" avec [C&' =0

Donc on utilise le couple PR pour calculer le potentiel

d.d.p. = E'¢eawreas* (RT/F) x In([F€"J[Fe™"]) - Eecs

d.d.p. = E'%ezssrenst (RTIF) x In(NFEMFE —Eecs

nFe™ et nFe2+ varient avec le volume V de cérium IV versé

nFe" = nFé" (initial) — nFe™

nF&” (initial)= nCE™" verse a léquivalence =g x Véq

nFe3+ = nb de Fe2+ oxydé en Fe3+ = C Ced+ x V

d.d.p. =E’'°Fe3+/Fe2++ (RT/F) x In(V/(Véq — V)) — EECS
V > Véq

Apres I'équivalence, trois especes en solutionaheentration connue : é+e ce’ et FE" avec [F§+] =0

d.d.p. = E'Cearicesst (RT/F) x In([CEY[Ce™) - Eecs
d.d.p. = E*cesar/cezs+ (RT/F) x IN(NC&INCE™) — Becs
nCe'" = (V = Veq) X Ceeas
NCE™ = ViggX Ceeas
d.d.p. = E"ces+/ces+t (RT/F) X In(V = Vgg) — Eecs
a I'’équivalence
En tout point de la courbe E = f(V), on a I'égalikeés potentiels

Eres+/Fe2+ Ecea+/ces+

En particulier a I'équivalence

Ecq= Eres+/iFe2+= Eces+/ces+
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ME

AE2

Ve/2 Ve

On trouve Eges+re2+= 0.605V(car le fer est complexeé par les ions sulfatesrsdans I'acide sulfurique le
potentiel vaut 0.77V).

On trouve Ees+/ce3+= 1.370V(car la force ionique ne peut plus étre négligéersdans I'acide sulfurique le
potentiel vaut 1.44V).

Dosage par précipitation :

Précipitation du cuivre |l par les ions hydrdrg

On ajoute mL par mL une solution de soude a 0.1@mL d’une solution de sulfate de cuivre, on @fitia réaction
de dosage suivante :

4ACU" + 60H + SQF 2 (Cusy(OH)e)SO4(s)

Lorsque tous les ions &uont été précipités par les ions Hbutés sont en excés le pH augmente alors brusmiem
Le saut de pH indique donc la consommation selesu®ns cuivre Il présents dans la solution ifétit par le volume
correspondant a ce saut de pH on peut remontew’aisg concentration...

A I'équivalence : n(CU*") /4 = n(OH) /6

3[Cu?"].Vsol = 2[HO].Véq
[Cu®] = 2[HO].Véq / 3Vsol
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pH

11

T /
51

Ve

Onreleveve = 14,8 mL
[Cu?" = 2[HO].Véq / 3Vsol
[Cu?"] = 2x0.1x14.8 / 3x100
[Cu?7=9.86.10° mol.L™.

Sur la bouteille la valeur indiquée était de 0.0dMen est trés proche !

Précipitation des ions Argent | par lessi@hlorures

L’électrode de référence est une électrodeatterel a double pont. Le second pont est remptiitiate
d’ammonium afin d’éviter la précipitation dans kenp ou la jonction de verre fritté entre les iongesmt et chlorures.
On utilise aussi une électrode avec sulfate mewnsurealomel. On souhaite maintenant faire le des#igne solution
d’argent par les ions chlorures : on dose 10mL el'swiution de nitrate d’argent 0.1M avec 90mL d’pauune
solution 0.1M de chlorure de sodium. Aux électroiies passe les réactions suivantes :

Ag" +e = Ag(s)
AE = Eng+/ag - Eecs
= E°ag+/ag - Eecs + 0,059 log [Ad]
AE = 0,557 + 0,059 log [AG

On obtient la courbe suivante:
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AEmy

DNEésq

-

Vég

L'équation de dosage est Ag” + CI = AgCI(s)

On note Ks = [A][CI]
On observe & I'équivalenag = 10,0 mLet [Ag')éq = [CIéq =VKs

OrAE = 0,557 + 0,059 logKs|

Précipitation d’'un mélange d’ions chlorurescelures par les ions argent

Pour réaliseun tel dosage il faut que les Ks soit assez élasigoéir ne pas avoir les équivalences trop proch
Ici pKsagel = 9,75 et pKgy = 16,1, c’est donc le cas. On fait la méme mantmriaque le paragraphe précédent ; or
observe sur la courbe 2 points d’inflexions a fepientes, il y a d’abord un précipité iodé quisenk :

Ag" + I 9 Agl(s)
Puis quand tout I'iodure a précipité c’est au tdes chlorures on a donc 2 dosages successifs cipipFéhloré se
forme :
Ag" + CI = AgCI(s)

On obtient la courbe de dosage suivante :

AEmy R
I—seur':u F_/d

-

Vegq1 Vég 2

PourV(Ag+)=Véqlon a:
[I-] = [Ag+].(Véql)/Vsol

PourV(Ag+)=Véqg2on a :
[CI-] = [Ag+].(Véqg2-Véql)/Vsol
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MANIPULATION N°17
[Expériences illustrant la notion de potentiel et dgotentiel standard pour un couple redox.

. Introduction

« Le potentiel d'oxydc-réduction, oupotentiel redox, est une grandeur empirique exprimée en volt &tenb.
Cette mesure est appliquée aux couples d'oxydatiédupour prévoir la réactivité des espéces chirsoentre
elles. Par convention, le potentiel standard Etresturé par rapport au couple eau/hydrogérieHt), de
potentiel nul.

Mesure du potentiel redox

La mesure d'un potentiel d'électro-réduction secfgbérimentalement a lI'aide de deux demi-pilesr Bbtenir le
potentiel standard d'un couple redox, I'une depidles doit mettre en ceuvre le couple de référenéddl] et l'autre
celui dont on veut mesurer le potentiel.

Concretement, les deux demi-piles sont constitabasune d'un soluté et d'une électrode, les sadotdtsreliés entre
eux par un pont salin qui leur permet d'échangerales (donc des électrons), et les électrodesrsbées entre elles
par un circuit électrique sur lequel est placé oltrnvetre. Les deux demi-piles, une fois reliéespkent une pile
électrique fournissant un courant continu, alimgraéles réactions chimiques qui ont lieu spontaré@raux électrodes
deés lors qu'est formée la pile. Le sens du counaidque le couple de plus fort potentiel et la medde la forc
électromotrice (exprimée en volt) correspond aepi¢l d'oxydo-réduction.

Ce potentiel peut dépendre du contexte chimiqueimment du pH, et méme du contexte physiqueeffets de la
lumiére sont mis a profit aussi bien par la natiaes la photosynthese, que par 'homme dans |lagtagpthie.

Les chimistes utilisent des tables déja définikbss éournissent les potentiels mesurées dansledittons standards de
pression et de température (25 °C, 1 bar) par rappiccouple B Ho.

Oxydant et réducteur

La référence du potentiel d'oxydo-réduction esticd® I'eau pure, conventionnellement fixé a zEes. corps dits

« oxydants » sont les oxydants des couples ayapbtemtiel negatif (ils absorbent des électrongjuiese traduit par
une charge électrique negative) ; les corps diéducteurs » sont les réducteurs des couples aggmitentiel positif
(ils cedent des électrons, d'ou potentiel posité€ls valeurs caractéristiques des potentiels satibdire de quelques
volts.

On voit la que I'on a deux significations différempour les termes « oxydant » et « réducteur » :

« la signification liée a une réaction d'oxydo-rédtuctdonnée (accepteur ou donneur d'électron dastdion) ;

+ la signification liée au potentiel d'oxydo-réductioun « réducteur » est un corps qui joue le déleéducteur
dans de nombreuses réaction, un « oxydant » esirps qui joue le réle d'oxydant dans de nombreuses
réactions, mais un « oxydant » peut parfois étregdncteur s'il est face a un « oxydant » plusdbgu'il peut
encore s'oxyder.

C'est cette deuxieme signification qui est utilis@el es « oxydants » les plus forts ne peuvenrtmé&me pas s'oxyder
et sont donc toujours des oxydants, les « rédustelas plus forts ne peuvent eux-méme pas sereéeisont donc
toujours des réducteurs. Mais certains corps pewdtemalternativement oxydants et réducteurs, cermpan exemple
I'eau ou le monoxyde de carbone.

Les oxydants les plus forts dans cette échellelssrttalogenes (FCl...), I'ion permanganate (MnQen milieu acide,
I'ion hypochlorite (CIO), le dioxygene (@), le soufre(S).

Les réducteurs classiques sont les métaux, daart®ne et 'hydrogéhe
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Note:

1. r'hydrogéne n'existe qu'a I'état gazeux sur Texwag forme de dihydrogéne;)HCependant, dans des conditions de forte pression
de faible température, il peut cristalliser (sdldition) et a alors des propriétés métalliques.

Potentiels standards d'oxydo-réduction a 25T
ED

E" Ox2 . RedZ

El“ 0xl -+ Redl

O0x2+Redl— 0x1l+Red?

Prévision du sens d'une réaction d'oxydo-rédudiontilisant la régle du gamma
Considérons deux couples Ox1/Red1l et Ox2/Red2otmfiel respectik,’ etE,’, tels que
E° <E
En utilisant la regle dite du gamma, il est possi# prévoir le sens d'une réaction. En placarddeples sur une
échelle par potentiel croissant, I'oxydant le fiturs (ici Ox2) réagira avec le réducteur le plud {placé en dessous sL
la figure, ici Red1) pour donner Red2 et Ox1 :
Ox2 + Redl— Red2 + Ox1.
Par exemple, I'oxydation du fer (Fe) par le dioxygéde I'air pour former de I'hématite {B¢)
4Fe + 3Q — 2Fe0; (oxydo-réduction)
peut s'écrire

AFe <=> AF& + 126 (oxydation)
30, + 126 <=> 6 (réduction)

Les deux couples sont ##e et Q/O ; le potentiel de @O est supérieur a celui de¥#e.

Il faut noter qu'une réaction possible peut negyasr lieu, ou seulement tres lentement, pour des®ns cinétiques.
Par exemple, I'oxydation du fer par le dioxygéndale(formation de la rouille) est une réactiente.

. Couples oxydant et réducteur

On souhaite déterminer le pouvoir oxydant et résluctie deux couples rédox : le cuivre et le zimarRela il
suffit de faire des simples manipulations :

. D'abord mettre une lame de zinc ou du zinc erdp®dans une solution de cuivre Il :
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Dans un tube a essai contenant du zinc en poughgenguelques mL de sulfate de cuivre. On agitm édisse
agir jusqu’a décoloration. Le zinc se recouvre @'pellicule rouge de cuivre. On filtre et on ajogtelques gouttes de
tétrathiocyanateomercurate Il au filtrat. Il appaua précipité blanc synonyme de présence d'iofi.zn

Les réactions se passant dans le tube a essai :

2+

Zn(s) S Zn°~ + 2e

cu*t+26 s Cu(s)

Zn(s) + ctt 5 zn*’

+ Cu(s)
La réaction de test est:

Zn® + [Hg(SCN}* = Zn[Hg(SCN)(s)
Le zinc réduit les ions cuivres Il.

. Ensuite mettre une lame de cuivre ou du cuivrpardre dans une solution de zinc Il ;

Dans un tube a essai contenant du cuivre en pouehser quelques mL de sulfate de zinc. On agite ddisse
agir quelques minutes. NE SE PASSE RIEN Le cuivre ne réduit pas les ions zinc I.

On peut facilement en déduire de ces deux exp&seque le couple le plus réducteur est le couple d
zinc et que le couple le plus oxydant est le codpleuivre. Ceci permet de vérifier la regle du gaan

. Classification électrochimigue gualitative

1.Réactions métaux-ions métaligues

Il faut faire bien attention pour cette manipuwata décaper les lames métalliques.
Tout d’abord on peur répéter les manipulationpai@agraphe précédent. Ensuite on peut étudiesterag
cuivre argent :

. Mettre un copeau de cuivre dans une solution d&Mitrate d’argent :

Apres quelques minutes, un dépot gris d’argent raipsur le morceau de cuivre solde, la solutionadere
petit & petit en bleu (synonyme de présence d& GAinsi on a mis en évidence le fait daecuivre est plus

réducteur que l'argent.

Cu(s) S cu?t
S

Ag(s)

Cuis) + 2Ad S CU#

+ 2e
Ag +¢€
+ 2 Ag(s)

On peut continuer ainsi avec beaucoup de réautifs établir une échelle de pouvoir oxydant rédurcte
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Exemples de potentiels Exemples de potentiels
standard standaxd
E® "
O xyvdant (V) Feéducteur Oxydant ) B édu ctenr
Fz +2 87 [F" Lz ian +0 62T
Sa +2.10 |80 " +0.34 |
Tl g +1.65 budng CH=sCH O |+0.12 |[CHsCH2OH
MnOg  |+1.51 [bdn® leres +0.17 |30
An* +1.50&u SaCgs +0.0% [§20%
PbOz +1.45[Pb HzO" 0.00 [Hzg
2 rag) +1.359|C1 CHCOH|-0.12 [CHaCH O
2+
Cra07 |[+1.33|C Pb -0.13 [Pb
2+
O +1.22HO =n -0.14 |En
2+
Erz +1.07 [Br o -0.25 I
2+
I [ec0y +0. 26 My Zd -0.40 (24
Ag” +0.20 |&g Fe™* 0,44 [Fe
Feo" +0.77 [Fe?*
2.Place de H

On veut visualiser la place qu'occupe le coupl®Mi, dans la classification établit ci-dessus. Pour cela

. On peut étudier la réduction de 'eau par du @ahe on de sodium :

Le sodium est un métal trés réducteur qui réaggit Wiolemment avec I'eau. selon la réaction :

Na +H,0 NaOH + 1/2H,

Couper un petit morceau de et le jeter dans utadis®ir
rempli d'eau distillée additionnée de quelquestgsude
phénolphtaléine.

Recouvrir immédiatement le cristallisoir d'un grasmdre de
montre afin d'éviter les projections.

Le morceau de sodium se déplace a la surfacealedle
laissant une trace violette dans son sillage.

Le sodium - plus Iéger que I'eaflotte et le dihydrogéne q;
se dégage avec son contact avec l'eau crée s@atdamnt.
La solution devient basique.
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Sodium porter des gants et des lunettes de protection P- \
Manipuler de petites quantités &&

Manipuler sous hotte

Réactifs et Matériel

Réacti Matériel
fs - tube a essais
- sodium - tube de sécurité

Avec le calcium il faut I'envelopper dans un monecei® papier filtre.

. On peut étudier I'oxydation de I'eau par du masiné ou du fer :

C’est le méme principe que précédemment sauf quéatdion est moins vive, il est donc plus facie d
manipuler et surtout beaucoup moins dangereux.

3.Exemples divers

. On peut étudier le couple du fer 1l / fer 1l ave couple de I'iode :

En milieu acideon mélange une solution de chlorure ferrique 8,8t une solution de iodure de
potassium de méme concentration. On observe umte t&iune de la solution il y a donc du diiode spii
forme :

2FE" + 21 > 2F€™ + |,

On peut extraire le diiode avec du toluéne. On rgoeque le fer ferrique est plus oxydant que le
diiode.

En milieu tres faiblement acide, neutre ou treblEnent basiguen garde le méme mélange que
préecédemment aprés réaction. Cette fois-ci laisolste décolore et on observe un précipité rousle dessus
de pH = 3 le diiode est plus oxydant que les i@nsdues :

30H + F&" + I, > Fe(OHX(s) + 21

. On peut étudier le couple du fer Il / fer lll ave couple du permanganate :

En milieu acideon mélange une solution de chlorure ferrique 8M,8t une solution de permanganate
de potassium de méme concentration. On observeeime violette de la solution qui disparait audtia
mesure de I'ajout de fer il y a donc du manganeseseforme :

MnO, + 5Fé" + 8H 2> Mn*"+ 5F€" + 4H,0
On remarque que le permanganate est plus oxydarieder ferreux.

. On peut étudier le couple de I'eau oxygénée &/eouple du permanganate :

En milieu acideon mélange une solution permanganate de potassB8M et une solution d’eau
oxygénée de méme concentration. On observe urte teolette de la solution qui disparait au fuaehesure
de I'ajout d’eau oxygénée il y a donc du mangamgsase forme :
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2MnOs + 5H0; + 6H > 2Mn* + 50, + 8H0
On remarque que le permanganate est plus oxydartegw oxygénée.

. On peut étudier le couple de I'acide oxaligue@hecouple du permanganate :

En milieu acideon mélange une solution permanganate de potassB88M et une solution d’acide
oxalique de méme concentration. On observe unteteialette de la solution qui disparait au fuaehesure de
I'ajout d’acide oxalique il y a donc du manganesesg forme :

2MnO4 + 5(COOH), + 6H > 2Mn* + 10 CQ + 8H,0
On remarque que le permanganate est plus oxydaritagide oxalique.
On peut faire de multiples expériences avec de nemxtcouples (avec le glucose et un complexe arg

biammoniac on obtient la réduction du glucose).

. Principe de la mesure d’'un potentiel redox

Pour des exemples de manipulations il faut segéfelamanipulation n°16

. Application aux piles

Pour des exemples de manipulations il faut segéfétamanipulation n°160n pourra se fier & la pile Daniel
et a la mesure de sa fém.
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MANIPULATION N°18
[Expériences sur I'électrolyse en solution aqueuse.

. Introduction

Dans l'industrie chimiqueglectrolyseest une méthode de séparation d'éléments ou deosésichimiques liés
utilisant I'électricité. Le mot électrolyse estrfa¥ de deux racines grecques (électro = Ambre #riglie€) et (lyse =
coupure) : il signifie donc coupure par I'électaciEffectivement I'électrolyse a été un des presmaoyens d'analyse
utilisée pour connaitre les éléments constituagsscodrps composés tel que I'eau par exemple. Alljauiy elle fait
I'objet de nombreuses applications industriellenadu dépoét d'un métal noble sur des piecesrevufen acier
(chromage et galvanoplastie), a la préparationosielbmeux composés chimiques (aluminium ou eau del pav
exemple). Le nombre de manipulations possibles frailer ce sujet est considérable. Nous présemtdout d'abord
deux électrolyses classiques : celle de I'eaun; giand intérét historique et celle du sulfate uigre base de la
galvanoplastie. Nous avons pris le parti d'examémsuuite, diverses électrolyse du méme produitede ble chlorure
de sodium, mais en variant les conditions expériaies, ce qui conduira a des applications tregmdifftes.

Principe

Y

e

Anochs

AR
B

Schémas de la synthéese d'hydrogene et Représentation symbolique d'untédégseur dans un circuit.
d'oxygene par électrolyse de l'eau

La matiere a décomposer ou a transférer est dessiaums un solvant appropri€, ou fondue de sortesesi@ns
constitutifs soient disponibles dans la solution.

« Une différence de potentiel électrique est appkoesigtre deux électrodes immergées dans cetteuluti

+ La cathode est le siege d'une réduction et, l'afodigge d'une oxydation . (Le potentiel de I'anéthnt
supérieur -ou égal dans une pile court circuitéepatentiel de la cathode on peut dire que l'arestiéa borne
positive et la cathode la borne négative; atterntlest l'inverse avec les piles !)

« Lors du passage d'un courant électrique contiswgliectrodes attirent a elles leasde charge opposée. Mais
est faux de dire que I'électrolyse se résume gdaton des anions a I'anode et a la réductiorcdsns a la
cathode. En effet, il est possible d'oxyder depata I'anode (par exempte?* oq) -> Fe** (2 + € ) ou de
réduire des anions a la cathode (par exemple haratgrrate(lll) donne hexacyanoferrate (IBe:(CN)53'(aq)+
e-> Fe(CNk"ag)) -
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De méme, des molécules neutres peuvent réagirlacixagles (par exemple la para-quinone est réeuifgara-
dihydroquinone). Cela est possible car le transpestespéeces a I'électrode peut se faire pami@iganismes
différents : par migration qui entraine le déplaeatrdes especes chimiques chargées (ions) dahargalectrique
au sein de la cellule d'électrolyse, par diffugjoinconcerne toutes les espéeces chimiques pouelldagxiste un
gradient de concentration et par convection ndaucel forcée selon que l'agitation de la solutisihdeie a I'agitation
thermique ou a une agitation mécanique.

Application
Production de dihydrogéne par électrolyse de I'eau
L'électrolyse peut étre utilisée pour décomposaul(HO) en dihydrogene (hi et en dioxygene (£).
Réactions :
+ Reéaction a I'anode(positive) (Oxydation):
2H,0 (liquide) —— O, (gaz) + 4H' (aqueux) + 4e™
+ Reéaction a la cathode(négative) (Réduction):
4 H,0 (liquide) +4e™—— 2 H, (gaz)+40H™ (aqueux)
+ Globalement, nous avons :
2H,0 (liquide)—— 2H; (gaz) + O, (gaz)
Néanmoins, si cette méthode est efficace (rendentken®0 % en solution alcaline), elle n'est pasdans chére pour
produire du dioxygene et du dihydrogéne industaietint. On préfére souvent extraire le dioxygenkadeet le
dihydrogéne par reformage du méthane ;. Q#his contrairement a I'électrolyse, cette méthmaeluit également du
CO; (voir l'article dihydrogene).
Remarque : lorsque de I'eau est électrolysée, lbemde (contenant l'isotope lourd deutérium aléa@ de'H) a
tendance a se dissocier en fin d'éléctrolyse, peisaliaison D-O est légérement plus forte qu&lson’H-O de I'eau
légére (eau "normaléH.,0).

Plaquage

La technique du plaquage par électrolyse consistea@uvrir des objets d'une mince couche régutig&ne métal
généralement précieux.

Par exemple, une bague est plongée dans une sofigtiohlorure d'argent (Ag CI) reliés a un générateur.
Les ions d'argents vont se déposer sur I'annean ketéaction d'oxydo-réductiodg’ g + € -> Ags). On obtient

ainsi un anneau plaqué argent.

Plus généralement, les dérivés chimiques d'un rdétaié peuvent étre utilisés a des fins de plaaage ce dernier.
Ainsi, on peut couvrir un objet métallique de ceiavec le bain de sulfate de cuivre qu'on utilisedthaire pour traiter
la vigne.

On peut tester avec I'expérience suivante avec:
« Une source de courant continu réglable, capabtitierer de 1 a 10 Amperes.

« Un récipient pour le bain (ne doit pas étre méta#)).
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La cathode (-) est relié a la piéce a plaquerptian(+) est reli€e a un morceau de cuivre qui seevalimenter le
placage. Les deux électrodes sont plongées ddmagriea quelques centimétres I'une de l'autrenefaib passer le
courant autant de temps que nécessaire.

Facteurs favorisant le phénoméne :

« Concentration du bain : Plus le bain est conceptus, le placage est rapide.

« Surface de la piece a plaquer : plus la surfada ge&ce est grande, plus l'intensité électriqueé&toe élevée.
- Lavitesse du dépdt : elle est proportionnelle guantité de courant traversant la piece a plaquer.

« Latempérature : la chaleur favorise le rendemariiain.

le chromage de piece en acier se déroule ainsi :

- la piece métallique constituant la CATHODE esnpke avec une ANODE en chrome dans une solution
('ELECTROLYTE) contenant des ions de chrome (Cr3He générateur positionné entre I'anode eatlaode délivre
un courant continu ; - la piece métallique gagreedectrons et attire les ions de chrome qui adihérsa surface.

Fondateurs
Les scientifiques pionners de I'électrolyse sont :

« Dr Charles Eugene Michel, ophtalmologiste américaieu I'idée en 1875 d'insérer une fine aigutigrgée de
courant galvanique dans les follicules pileux chezle ses patient, a des fins d'épilation.

« Professeur Paul M. Kree, technicien et inventeanjsasur pied en 1916 le type d'appareil a mulsigliguilles.

« Van Zeynik fut en 1899 le premier a observer gsdisus organiques peuvent étre chauffés parunacbde
haute fréquence.

« Svante Arrhenius

+ Adolph Wilhelm Hermann Kolbe

+ Robert Beaudin

. Le solvant : domaine d’électroactivité de I'eau.

1.Electrolyse de I'eau

On cherche a faire I'électrolyse de I'eau. Pala®n prend de I'acide sulfurique molaire (eaulifiée
contenant des ions permettant la conductivité dellation) et on effectue le montage suivant :
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L'électrolyse est un phénoméne chimique lié au passage du courant électrique dans une solution ionique.

e /ﬁm bes a essai
Expérience : \\ | /
1€ \ o5 ; -
Cuyea electrolyse_\\_*x o / Solution d'acide
Og og /_ sulturigue 1M
\ o
=] O
0 = re
Anode o> | 0 Cathode
Générateur S5 | Of
A ' 9
1 Tl |
1 { 1
® @ | ’
1
&Y Marche :

T i )

<

Définitions :

Anode : électrode par ou entre le courant
Cathode : électrode par ou sort le courant
Explications :

En circuit fermé il se produit des dégagements gazeux au contact des électrodes, le volume de gaz recueilli a la
cathode est environ le double de celui recueilli & I'anode.

La dissolution du sulfate de sodium apport les ions nécessaires au passage du courant électrique, car en
solution, c'est le déplacement des ions, porteurs de charge, qui assure le passage du courant électrique.

Identification des produits formés :

poP*

A l'anode : A la Cathode :
bol?cﬁre?tseegtr%gti oint une allumette présenté a
roude . la flamme thast l'ouverture du tube donne
ravi%é ’ le gaz est du une petite explosion avec
dioxygéne. un sifflement : le gaz est

du dihydrogéne
- N

Conclusion:

L'électrolyse a permis la décomposition de I'eau. On recueille deux fois plus de molécules de dihydrogéne que de

dioxygéne, et les deux molécules étant diatomique, on peut dire que I'eau comporte deux fois plus d'atomes
d'hydrogéne que d'oxygéne: La molécule d'eau s'écrira H O.

2HO —> 2H +O
Elle respecte les demis équation suivante :
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ANODE (oxydation) : H,O &> % O, + 2H" + 2€.
CATHODE(réduction) :2H,0 + 2e¢ » 2H, + 20H.

2.Domaine d’électroactivité de I'eau

Pour déterminer le domaine d’électroactivité @ali il faut tracer la courbe intensité-potentieff(E) ) de I'eau
pour déterminer les limites de stabilité su solvant

Geénérateur
- T Cathode de fer
Rhéostat ECS
Anode en graphite
A

\'(T
u

|
] ( Acide sulfurique a 1 mol /L

Si on met de 'eau dans un bécher rien ne se passe car la régle naturelle se fait toujours selon la régle du gamma
02 H20 1.23V

H2 H2 OV

La réaction inverse n'a lieu que si on fait passer un potentiel

On fait donc varier la tension et on reléve i, on trace d’'abord la courbe anodigue puis on trace la courbe cathodique
en déplacant 'ECS a la cathode

On trace les courbes sur régréssi. On constata un dégagement gazeux a chaque électrodes

A l'anode on a un dégagement de dioxygene et a la cathode on a un dégagement de dihydrogéne.

Ai

H20 02

H2 H20

=> On change I'électrode de graphite par une électrode de platine et on retrace une nouvelle courbe anodique que
I'on superpose sur le graphe précédent.

On déplace le mur du solvant en utilisant une électrode de platine, on observe une surtension anodique die a
I'électrode de platine.

218



3.Loi de Faraday

La constante de FaradayF est le produit de la charge élémentaigar le nombre d'Avogadig, :
F=N4xe~9 6510"C/mol

La constante de Faradays'exprime en Coulomb par Moles. C'est la chargbaié d'une mole de charges
élémentaires.

En reprenant I'électrolyse de I'eau acidifiée esgus et en plagant deux tubes renversés graddéssus des
électrodes, on peut recueillir le dioxygene etilkyydrogene dégagés.

Tout au long de la manipulation on remarque \g(i¢,) = 2.V(O,), ceci peut s’explique simplement par
I'équation de réaction :

2HO —m> 2H +0
2 2 2
puisqu’il faut deux fois plus de dihydrogene queddexygene pour équilibrer la réaction.
De plus Faraday a établit les relations suivantes
q/ZF = VH2/V|\/| = |.LAt/2F = 2.V02/V|\/|

Avec q étant la quantité de charge passant ezgréléctrodes, \le volume molaire des gaz parfaits; ¥ 24
L.mol™"), I lintensité & I'intérieur du circuitAt le temps de I'électrolyse étudié, F la constaletéaraday.

Ainsi: F = IAtVM /2.VH2

Or on a relevé expérimentalement o\ 15,8 mL | = 0.804A At = 159s
Ainsi F = (0.804*159*24)/(2*15,8.18)

F = 96480 C.mot.

La valeur théorique donné par les tables estEd&5 C.mot. On est quasiment tombé dessus c’est donc unesbonn
manipulation.

. Electrolyse sans intervention chimigue des électrad

1.Electrolyse de la soude diluée

Il suffit de se reporter a I'électrolyse de I'damt que la soude n’est pas trop concentrée, cailileu est juste
plus basique ainsi on déplace I'équilibre de réactiers la formation des gaz (consommation deshgdsoxydes).

2.Electrolyse de 'acide sulfurigue diluée

Il suffit de se reporter également a I'électrolged’eau tant que I'acide n’est pas trop conceniraele milieu
est juste plus acide ainsi on déplace I'équililee@hction vers la formation des gaz (consommakesnions
oxoniums).

3.Electrolyse du chlorure de sodium NaCl pour la farication d’Eau de Javel’
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1) Dans un électrolyseur en U :

Introduire une solution de NaCl dans un électralysmn U. Utiliser deux électrodes de graphite. Gseove la
formation de deux gaz aux deux électrodes. Powdexctériser verser de la phénolphtaléine a teodat, elle rosit ce
qui traduit I'apparition d'ions Ohbrovenant de la réduction de I'eau en dihydrog@hest aussi possible de recueillir
le dihydrogene formé et de le caractériser paratmiement a la flamme. Pour cela, surmonter laockthi'un bouchon
muni d'un tube a dégagement et recueillir le gazgue a eau). Verser ensuite un peu de solutiodute de
potassium a lI'anode, on observe un brunissemeat'dyydation de’len | par le dichlore formé.

Bilan de I'électrolyse :

Anode :2ClI"> Cl,+2 ¢
Cathode : 2 H,O+2¢e = H,+2 OH

2) Dans un électrolyseur normal (voltameétre) :

Procéder de facon classique. On pourra recueaflighz formés dans deux tubes a essais. Le dickddreera
caractérisé a l'aide d'un papier filtre imbibé de¥ par la décoloration d'un papier a l'indigo. f@ra aboyer Ha la
flamme. Bilan identique.

Remarques :
* Le dichlore étant soluble dans I'eau, le tubeespondant se remplit beaucoup plus lentement gjuedu

dihydrogéne bien que les deux gaz soient prodoitguantités égales.
** || peut aussi se former un peu de dioxygeneradte (potentiels de référence tres proches).

1 Principe de |'électrolyse.,

Pour comprendre |'intérét des diverses méthodes d'électrolyse, nous utiliserons les diagrammes
intensité-potentiel.

a) élec‘rrolyse sur anode de platine et cathode de nickel, du chlorure de sodium fondu.

i (A
AE > 4077

intensité
d'glectralyse

(Na® /MNa &Cl,/Cl"]

Les deux couples sont des couples rapides. Sur le diagramme i/E , leurs courbes ne

se coupent pas. Pour que cela ait lieu, il faut donc porter, par exemple, le couple M2~ /Ma g un potentiel
bien plus élevé. C'est ce qui est obtenu en créant entre les deux électrodes une différence de

potentiel plus élevée que celle existant entre les deux couples a |'équilibre (lorsque le courant ne passe
--271v  E =136 v

pas). Puisque E et Tooeker , il faut donc que la d.d.p. imposée aux bornes de

I'électrolyseur soit supérieure a 4,07 V :
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b) élec‘rrolyse du chlorure de sodium dissous dans |'eau, sur anode de platine platiné et cathode

identique.
i ()
AE = 1,36 W

inlenzig
d'¢kclrakze

o

Ma Na4

-2 -1 +1

Interviennent également ici les couples de |'eau : H™/H, , E, =0V, 0,/H,0 , E. =123V

0, /H,0

Sur le platine platiné, la surtension du couple vaut 0,37 V. On constate qu'a partir du moment

ol la d.d.p. imposée entre les électrodes vaut 1,36 V, |'électrolyse commence car 1" et Cl" se
déchargent avant les autres ions de méme nature. On récupére donc 72 d la cathode et & I'anode.

N.B. : La surtension de Mz est négligeable sur le platine platiné.

Le platine étant trop cher, on utilise souvent une anode de graphite et une cathode en fer. La

0, /H,0 vk

surtension de sur le graphite vaut 1,6 V, celle de Cl

H' /H

sur le graphite est nulle et celle de

2 sur le fer vaut 0,09 V. L'électrolyse donne également de |'hydrogéne et du chlore, en utilisant

une d.d.p. a peine supérieure :
| (4)
AE= 1,45V :

.
Hy o H H,0 L0,
inlanziLa -
d'alaclmlyze

' Cly

Ma Ma®

1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 L 1 1 1 1 La v +'-|-r+l-d-+-|11--+|rﬂ-nh--+|r1-r4+4-r||%:
_2 —1 +1 +2 E (%)

c) Electrolyse avec cathode de mercure.

On utilise de moins en moins cette méthode a cause des rejets possibles de mercure dans
I'environnement (cf. I'affaire de Minamata). Cependant elle présente un grand intérét théorique. La

cathode est en graphite, et donc les surtensions d' O et de “'2s0nt les mémes que dans le cas
précédent.

Par contre, la surtension cathodique d'™2 sur Hg devient : -1,35 V a pH = 0, et la décharge de Ma *
donne un amalgame de sodium. Il faut alors considérer la mise en jeu d'un autre couple rédox :

Ma * /Na.Hd e potentiel E = - 1,7 V. Si I'on travaille & pH = 7, il faut retrancher 78 * PH = 042 % g,

potentiel du couple H™/H, ce qui signifie que H™ ne commencera & se décharger qu'au dessous de -1,77
V. C'est donc la réduction de M@~ en amalgame de sodium qui va se faire le plus rapidement. Au cours

221



de |'électrolyse, la disparition de H' va rendre le pH de plus en plus basique, et donc favoriser encore
plus la formation de I'amalgame.

(Na-Hg)-->Na"+Hg+1e
2H,O+2e --->Hy; +2 OH

2(Na-Hg)+2H,0--->2Na"+2Hg+2O0OH +H,

2. Applications industrielles.

L'anode est toujours en carbone.
a) Cathode en fer

Il existe essentiellement deux types d'électrolyseurs. Le premier présente un agitateur qui met en
contact le chlore et la soude se formant a la cathode lors du dégagement d'hydrogeéne. Ily a donc
dismutation du chlore en ions chlorure et hypochlorite : c'est une solution d'eau de Javel :

saumure

L'électrolyse a cathode filtrante permet de récupérer séparément le chlore (pour la synthése des
dérivés halogénés) et |'hydrogéne (pour la synthése de |'ammoniac).

L%
I'.| * |(_&_j .l-I
MaHaj Ha % AE = 271 W(pH = 1 J
] "

v M
HzO +o0,0pH =107
1 -

Hz—H (pH=10)
F Inten sing
a'decTolpEe

; H:O0 S0, (pH =0)
: ;

Haet— h (pH = 10) ) ;

! h
IL-.—1.;\5. -1,7 ‘t i 2,21 J-2&
i I N I S L _|__.IJ-_-\..'-‘..-J.-..,-.I..-..-J.-\..-\..'-..,-..,-£-..-..I 1 1 1 1 1 Leafabara 1.1.I.-..-.I-1.1J1"..-.I.-.nh".l.._}.
-2 -1 +1 +2 E (W

b) électrolyseur a cathode de mercure.

L'amalgame de mercure est récupéré au bas de |'électrolyseur, et est ensuite détruit dans |I'eau a pH
neutre, le dégagement de I'hydrogeéne et |I'élimination permanente de la soude formée favorisant la
réaction :
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Saumure

MEercure Hg, Ma

e anodique

7 -1F5apH=5

4 Electrolyse du sulfate de cuivre

Avec deux électrodes inattaquables :

Dans un becher plein d'une solution de sulfateudge, introduire deux électrodes de graphite erédier au
générateur. Du coté de la cathode on observe Wit dép au début puis rouge de cuivre métalliquee Partie du
dépdt peut se décrocher et tomber au fond du besH@anode on observe un dégagement gazeuxgit sla
dioxygene provenant de l'oxydation de I'eau. Sheerse le sens du courant, le cuivre déposé vadigsoudre par
oxydation anodique, Cu est en effet plus facileyder que HO.

(O?/ H?0 Eo = 0,69v et Cu** / Cu Eq= 0,34v).

Bilan de I'électrolyse :

Anode : 2 HoO 2 O+ 4 H+ + 4 e-

Cathode : Cu?* +2e--> Cu

5.Electrolyse de Kolbe

L’ électrolyse de Kolbeconsiste en I'électrolyse d’'une solution aquewseal d’acide carboxylique. Il y a obtention
d’'un hydrocarbure et un dégagement de.CO

Dans la réaction, entrent en jeu des radicauxdibeton le schéma qui suit:

a l'anode :

RCO,™ — RCOS + e~
RCOS — R* + CO,
QR. — Rg

a la cathode:

HQO + e — OH~ + 1/2Hg

223



La réaction globale est la suivante :
2RCO;Na + 2H,O — R, + 2C0; + 2NaOH + H;

Rq : L'électrolyse de Kolbe ne doit pas étre codfmavec une autre réaction de Kolbe qui particiga synthése de
l'aspirine.

On peut prendre le cas de I'électrolyse d’'une smiutéquimolaire d’acide acétique et d’acétate dbusn 2M
(la réaction est lente et prend ¥z heure). On oksenvdégagement d’éthyléne et de dioxyde de cardaxélectrodes
par le mécanisme suivant a I'anode et a la catbd celui énumérer ci-dessus :

0 0
& 7
_ =
HSC_C\D@ —_— HEC C\D. + &
0
)“sll i
E'CHg —_ = HEC:CHE + HE

. Electrolyse avec intervention chimigue des électras

1.0Obtention des ions ferrates

Les ions ferrates Fa® sont obtenus simplement par réaction d’'une élgeto fer lors de I'électrolyse de la
soude diluée avec cathode de graphite. C’est I'atigd directe du fer c’est une réaction parasite.

2.0Oxydation anodique du cuivre

A anode soluble :

Remplacer I'anode de graphite par une électrodeligee (fil électrique dénudé). Au bout de quelgoesutes on
constate l'attaque de I'anode, le dép6ét de cuevfaistoujours sur la cathode. C'est le principdadgalvanoplastie, on
dépose du cuivre sur une piéce en acier. L'ioff €st constamment renouvelé dans la solution griiaaade soluble.
C'est aussi une excellente méthode de purificatgemeétaux, le métal qui se dépose est en efférgément
beaucoup plus pur que celui qui passe en solution.

Bilan de I'électrolyse :

Anode : Cu > Cu®" +2 e
Cathode : Cu®* +2e > Cu

On peut également avoir la formation de cupriteCCautour de I'électrode de cuivre c’est encorenéaetion
parasite mais c’est I'oxydation directe de I'éledke. Pour I'éviter il faut purifier I'électrode pka suite.
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MANIPULATION N°19  [Expériences portant sur les courbes intensité-potéiel, applications

. Introduction

Les courbes intensité-potentiel montrent I'étudesgstéemes hors équilibres. On étudie I'aspecigétique
(énergie a fournir pour activer la réaction). Cegrbes représentent I'intensité parcouru par leesys en fonction du
potentiel recu entre les électrodes de travaiba&dérence.

Générateur

_

Cathode en Pt ou graphite...

Rhéostat Electrode de référence ECS ou ENH
// Anode de travail
A Vv

*l/ Solvant d'étude (eau...)

Les réactions d’oxydoréduction sont des phénomeénes bien plus complexes que ne le laissent supposer
les seules études thermodynamiques.

Aussi, pour compléter leur étude, il est intéressant de se pencher sur les considérations cinétiques qui
les accompagnent. Ceci pourra étre fait grace aux cowrbes intensité-potentiel : en effet, I'intensité
traversant 1’électrode est directement proportionnelle & la vitesse des processus électrochimiques ayant
lieu au voisinage de 1’électrode.

Les étapes cinétiquement déterminantes peuvent étre de deux natures : le transfert de charge et le
transfert de matiére. Quand le régime stationnaire est atteint. c’est le transfert de matiére qui devient le
facteur limitant. Celui-ci peut avoir lieu sous trois formes :

- migration des 1ons (action d’un champ électrique)

- convection (action d’une agitation mécanique notamment)

- diffusion (action d'un gradient de concentration)

Les deux premiers phénomeénes peuvent étre supprimes : la migration, en utilisant un électrolyte support
en plus grande concentration : la convection. en supprimant autant que faire se peut tout mouvement
dans la cellule d’étude.

Quant au froisieme. il sera toujours a prendre en considération et conduira a I’obtention d'un palier de
diffusion : toutefois si le réactif considéré est le solvant ou si 1'électrode est partie prenante de la
réaction électrochimique. la diffusion n’est plus cinétiquement déterminante.

Comment utiliser les courbes intensité potentiel
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1

objectifs

2

une pile se décharge dans une autre pile

3

une pile en court circuit

A

une pile débitant dans un récepteur

5

rien ne se passe

étudier le comportement de 2 couples mis en solatfm de
- realiser une électrolyse
« ou de prévoir les réactions spontanées

A I'équilibre les intensités anodique et cathodigaet
égales

il suffit de reperer sur le graphe I'endroit ou itgsnsités
sont égales, ce qui donne la différence de potestiee les
couples.

AE=E,E,<0

ﬂ'LE=E2 -Eq=0

Eedg-Coy

E lrE

/ sl ﬂE=EN2—EN{rien ne se passe
|
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A4 Rﬁdg DXE

6 E_l 2  E

ﬂE=E2 -Eq=0

accumulateur en recharge ou électrolyse

Ee 211 DXl

. Notion de systemes électrochimigues hors équilibres

1.Pile Daniell

On realise une pile Daniell standard Zn/Cu avecsidutions de sulfate métalliques de concentration
décimolaires avec un pont salin e nitrate de ptass

Zn(s) + Cu?" =2zn? + Cu(s)

. Pile en circuit ouvert :

On prend cette pile Daniell a laquelle on branah@mpéremetre, on reléve | = OA et on branche ltmedre
par la suite et on mesure ainsi la tension ddéa(p,1 V). Cette valeur est en accord avec ldsmi@ls normaux des
deux couples redox

0o Cu/Cu™ E=0,345V
0 Zn/Zn™ E=-0,763V

La f.6.m. de la pile reste constante et commelfisité du circuit est nulle on est a I'équilibiermodynamque,
la f.6.m. obéit a la loi de Nernst :

AE° =f.é.m. = Ecyovicu — E%zn2+izn

. Pile en circuit fermé :

On reprend cette méme pile Daniell al laquelld@anche une ampoule de 1V, celle-ci s’éclaire quesq
instants puis s’éteint : la pile s’est déchargéke: a débitée dans I'ampoule on mesure la f.éomesal’expérience,
celle-ci est inférieure a 1V, il y a eu un déplaeaitrd’équilibre on se place donc dans une situatioRS EQUILIBRE
on peut donc mesurer un couple (1,E) a chaquerinpendant la décharge de la pile. C’est ainsilgsiscientifiques
ont tracés des courbes intensité-potentiel poumpenen différents systemes hors équilibres.

2.Corrosion du zinc

La corrosion du zinc comme celle du cuivre oualyplar exemple se traduit naturellement par unacéon
entre le dioxygene de I'air qui provoque I'oxydatides métaux. Chimiquement on peut reproduire eetien en
plongeant le métal choisit dans un bain d’acide :

Zn®nq +2 €= Zne avec E°=-0,76V

Oy + 2HO + 4€ = 4 OHpg avec E°=+0,40V

Selon la valeur indiquée ci-dessus pour les pakntie réduction normaux, le zinc, la surface m@ted forme I'anode
et G, forme la cathode.
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Par le contact avec l'air, dans la partie supériede la goutte d'eau, la concentration d'oxygereelga est
manifestement supérieure a celle que I'on retralares le petit cratére. Par conséquent, c'est suréoabté supérieu
de la goutte d'eau qui fait office de zone cathodidSelon I'équation de Nernst, le pouvoir oxydagieve au fur et ¢
mesure que la pression partielle deaDgmente :

E = 0,40 — 0,059/4 x log([OH/po2)

Pour autant que des entraves cinétiques éventurissient pas insurmontables, on peut escompter kenZn et G,
la réaction redox

2 Zn(s) + Oz(g) + 2HO=> 2 Zn2+(aq) + 4 OH(aq)

qui s'entretient d'elle-méme. Les ions de zinc@li se sont ainsi formés dans le petit cratereateosion, vont y
rencontrer les ions hydroxyde diffusant plus rapidet et, étant donné la solubilité minime de I'loxgde de zinc(ll),
ils vont former avec eux un précipiteé :

Zn** g + 2 OHpg = Zn(OH)a

La cathode ou la zone cathodique contient par cues# quelque chose de plus que le zinc métalligneforme,
conjointement avec Zn(OK)ZnO, ..., une surface anodique relativement conglda rouille. Entre la zone anodiqu
et la zone cathodique, s'opére une diffusion cotestae particules (voir les demi-réactions). Ethoniné que la cathod:
est pour ainsi dire alimentée via l'air, on désigete forme d'attaque du zinc par l'expressioros@n atmosphérique
Cette approche est eéquivalent pour une attaque #eidouple mis en jeu esp/@,0)

. Les courbes intensité potentiel : notion de cinétige

1.Tracé expérimental de celle du solvant d’étudel’'eau

Pour cela se référer amanipulation n°18

2.Etude de cas modéles

. Cas du couple ferll / ferlll sous forme complexée

On considére une électrode de platine immergéewamsolution contenant des ions hexacyanofertgtie(CN)e]>
et des ions hexacyanoferrate(ll) [Fe(gN) Si on impose & cette électrode un potentiel sexpéau potentiel
d'équilibre du couple [Fe(CHY/[Fe(CN)]*, les ions [Fe(CN)* s'oxydent selon la réaction :

[Fe(CN)s]* = [Fe(CN)g]* + ¢

Cette réaction électrochimique est limitée pariffusion des ions [Fe(CN)* ; elle se traduit par une vague dont
l'intensité limite est proportionnelle & la coneatibn des ions [Fe(Chf". Pour des potentiels plus élevés on rencor
la barriere correspondant a I'oxydation de I'eadierygéne.

Si le potentiel imposé a I'électrode de platinereférieur au potentiel d'équilibre du couple [FR)g*/[Fe(CN)]* ,les
ions [Fe(CNy]* se réduisent selon la réaction :

[Fe(CN)g]* + & = [Fe(CN)g]*
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Cette réaction électrochimique est limitée pariftusion des ions [Fe(CN)* ; elle se traduit par une vague de
réduction dont l'intensité limite est proportioriael la concentration des ions [Fe(gR)).Si on continue & diminuer le
potentiel de I'électrode de platine on rencontigaliaiere correspondant a la réduction de I'eadilgydrogéne.

On utilise un montage a trois électrodes ; unetrelde de référence au calomel saturée , une étiectte travail en
platine et une électrode auxiliaire en platine. eis électrodes sont immergées dans la solutiédier.

On commence par déterminer les limites du domaiearoactivité; pour cela on utilise une solutaeKCl a 1,0
mol/L. Par un balayage manuel on recherche la vae ; (valeur de E pour laquelle l'intensité du cotiran
d'oxydation de I'eau en dioxygene est égale a @mwitmA) puis la valeur de Ecorrespondant a une intensité du
courant de réduction de I'eau en dihydrogene emégale a -2mA). Pour une électrode de platines yd&eurs
typiques sont = -1,2V et E=+1,2 V.

awlistinne

il T
- Sy Sy
E; domaine d°électroactivité E

Ef = T ey

- Zrod |- -

réduetion de Feau

De ces mesures , on déduit :

« la valeur a partir de laquelle commence le balaykgpotentiel (B
« |'étendue du domaine de potentiel a balayer, déréale 2,5 V.

Un potentiostat ou polarostat permet de faire vaai€ifférence de potentiekkail - Ewsterence 12 Vitesse de balayage es
fixée a 10mV/s. Compte tenu des mesures précédemes déduit la durée du balayage soit 250s.

Les valeurs de l'intensité du courant sont ennggistpar un ordinateur par l'intermédiaire d’'urierface. Le
potentisotat utilisé dispose en effet d'une sami@ogique délivrant une tension U qui est I'imdgd'intensité du
courant. Sur le calibre utilisé (5mA) , U = k *\er k = 1000 V/A (& un courant de 1mA correspone temsion de
1vV).

Le logiciel d'acquisition, est paramétré de facaifactuer 250 mesures espacées de 1s.
On reléve les courbes intensités potentiel degisnkisuivantes :

+ solution de KCI a 1,0 mol/L,

+ solutionl d'hexacyanoferrate (lll) de potassium a 0,10 mdihs KCl a 1,0 mol/L,
« solution2 d'hexacyanoferrate (Il) de potassium a 0,10 madhs KCl a 1,0 mol/L,
+ mélange de 25 cm3 de la solutibde 25 cm3 de la solutidh

+ mélange de 10 cm3 de la solutibde 40 cm3 de la solutigh

+ mélange de 40 cm3 de la solutibde 10 cm3 de la solutidh

Sous le logiciel , il est important d'ouvir une melle page pour chaque acquisition afin de ne pessér les mesures
précédentes. A la fin de la série d'acquisitides séries de mesures sont regroupées dans un fic&reepuis
sauvegardées au format xIs afin d'étre exploitées Excel. Seules les valeurs de i sont enregsspéisque les valeur:
de E peuvent étre facilement généréesdt a vitesse de balayage sont en effet connues).
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I (A
Courbe intensité-potentiel du couple [FE[CN]E]!-."[FE[CN]E.]-‘- sur électrode de platine.

E¥]
1.1 -0,6 -0,1

o
I
o
i

Tracé de la courbe montrant la variation du couliarite de diffusion des ions [Fe(C¥J en fonction de leur
concentration.

Evolution de l'intensité limite en fonction de la concentration en
li o (MA) ions hexacynoferrate(ll).
160 docomoe e b I S
i y = 16,353x -0,0496 |
130 - [ e T g N S ol
: R"=0,9963 :
110 Jecmmooooe S S LS S
T I R ] I
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1 1 1 1
-I:II1I:| 1 1 1 1
0,00E+00 2 00E-02 4 00E-02 B 00E-02 8 00E-02 1,00E-1
[Fe(CN}:]* en mol

. Passivation du fer :

a) Action de 'acide nitrique dilué sur le fer :

Dans un petit becher introduire de 'acide nitri§ud. A I'aide d'une pince en bois y plonger la tiéanférieure d'un
clou pendant quelques secondes. On observe l'attagide du fer, la solution prend une teinte telffFe3+) et
d'abondantes vapeurs rousses (NO2) se formenteRleticlou et le rincer dans un becher d'eau. &dedclou.

b) Action de l'acide nitrigue fumant sur le fer:
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Procéder exactement de la méme maniere que préoetegnQuand le clou entre en contact avec l'acideht
I'attaque & lieu mais elle s'arréte presque imnai@nt. Retirer le clou et comparer son aspect laver@cédant. On
constate qu'il prend un aspect tres brillant (presargenté). L'oxydation a produit ici une pelleedloxyde magnétique
de fer Fe304 qui protége le fer et la réactionré&ear c'est le phénomene de passivation. Montter peotection en
replongeant le clou dans l'acide dilué, I'attagaeptus lieu. On peut montrer la fragilité de ceftetection, il suffit de
percer la pellicule d'oxyde en touchant le cloucawee baguette de verre ou un fil métallique par attaque
reprenne immeédiatement. (il se produit un phénondenaicro-pile ). Cette passivation permet le tpansde I'acide
nitrique fumant dans des fits de fer.

Remarques :
Cette expérience est délicate a réaliser. Il sdffih peu d’humidité pour que la passivation raailgeu, surtout si

I'acide utilisé n'est pas vraiment "fumant”. S'ereplusieurs fois pour bien la réussir. Utilisesalous neufs et
propres et bien les essuyer avec un papier filseejavant de les plonger dans l'acide. De mémenser |'acide dans
le becher qu'au dernier moment pour éviter qu'premne I'humidité. Enfin ne pas hésiter a chategbain d'acide si
on désire refaire I'expérience car au bout d'undeawx fois I'acide ne sera plus assez pur poutagpassivation soit

possible. Si l'acide utilisé est vraiment fumarpas trop "éventé" I'expérience est plus facile.

Passivation du Fer

0,030
0,025

0,020

I (mA)

0,015
0,010

0,005

0,000
-1,00 -0,50 0,00 0,50 1,00 1,50 2,00 2,50

E (mV)/ECS

. Notion de vitesse réaction lente et rapide :

« Influence de la nature de la cathode sur la valeur de la surtension (cathode en Pt, inox, Hg).

2,00

) I s o e
ol i

-6,00 i

I~

-8,00 i

-10,00
-1400 -1200 -1000 -800 -600 -400 -200 0

Pt Inox —— Hg

On remarque que certaine électrode ont besoitudede tension que d’autres on parle donc de systént, un
systéme rapide est un systeme ou I'on appliqudaible surtension pour que la réaction démarre.
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. Applications des courbes i=f(E)

1.Determination des conditions de travail dans diffrents procédés

. Electrodéposition, purification du cuivre :

On cherche a déposer une couche de cuivre swatihede en INOX on réalise donc une électrolysia de
maniére suivante :

Cathode
(Inox)

Anode
(Plomb)

Les réactions mises en jeu sont les suivantes :

Réduction : Cu’" +2e = Cu
Oxydation : 2H,0 >4H +0,+4 ¢

. Electroaffinage des métaux principe de 'anodeilsie du cuivre :

Pour cela se référer amanipulation n°18

. Electrolyse de NaCl :

Cla
I
Dz
HaO
HaO

Ha 232

Ma




Le dichlore est un important produit industrieledit surtout utilisé en chimie organique. 45 % &éat fabrication de
plastiques et élastomeres (PVC, polyuréthane20 )Y sert a la fabrication de solvants chlorés §gtion de Gl
sur un alcane) ; 25 % sert en chimie minérale fmuse d'eau de Javel ou de chlorures.

Le dichlore (45 M t produits dans le monde parest)principalement obtenu a partir de I'hydrolyss sblutions
agueuses de chlorure de sodium. NaCl a deux osigifeau de mer (1 tonne d'eau de mer contiekg3e NaCl)
et les mines de sel.

Vues les valeurs des potentiels standard des coupkeen jeu, la premiére réaction a laquelle attex\d lors de
I'électrolyse d’une solution aqueuse de chlorursaltium est I'électrolyse de I'eau.

1
H,0——>=0,+2H" +2¢ E=123-0,06pH (=0,80Vd pH =7)

Arades )
C’f"—}EC’.¢’2+e' E=1361F
2H, 042" ——H, +20H" E:—D,DIS;:IH[: =042V a pH =?)
Cathods
Mat o™ —— A E=-27F

Expérimentalement :
- on observe un dégagement de dichlore a I'anaaedhie 0,80 V << 1,36 V
- suivant la nature de la cathode, on a ou onasadggagement de dihydrogene, bien que - 2,7 VO42-V

Pour les réactions d'oxydation (anode de graphitéectitane) les surtensions pour le dégageme@k @¢ Ch sont
respectivement de 1,6 V et 0,1 V. On observe dquarir de 1,5V (1,36 + 0,1) le dégagement deq@l précéde le
dégagement deQvers 2,4 V (0,80 + 1,6).

Pour la réduction, la surtension pour le dégagememht sur le fer vaut - 0,7 V . Malgré tout, la réactobm
réduction qui aura lieu est bien la réduction eau.

Pour que I'électrolyse ait lieu, il fa¥/ > 2,7 V. Mais siAV est trop important (ou | important), on risquawir, a
la fois dégagement de,@t Ch vue la position relatives des courbes.

Dans la zone de fonctionnement usuelle, il se dédaglichlore. Le sodium n'intervient pas (la réiuncde Na en
lieu en dehors du domaine d'électroactivité duastlv

i Fy
27 -11 04 i
| 020 1361486 240 o0
Ma Mat I I-E
o, H,O AV

. Exploitation du plateau limite a des fins de dpsacapteur ampérométrique :
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Ainsi on étudie la limitation du courant par larisport (possible que pour des espéces en solutiunsune
courbe intensité-potentiel on note un palier déudibn qui permet d’en tirer :

limo = Z.Fim

limo €st donc proportionnel aConcentration de I'espéce en solution responshbfealier de diffusion on peut donc
en déduire que si C < CO0 alojg K limo par une courbe d’étalonnage on peut donc déterrdggeconcentrations
inconnues avec des intensité limites.

2.Determination des conditions de corrosion

. Qualitatif, couplage galvanique :

Généralités

Exemple de corrosion galvanique pour un assemlaadéles aluminium et cuivre par un rivet sansasoh. Le
potentiel de dissolution de I'aluminium étant ird@r a celui du cuivre, il y a corrosion.

Une pile électrochimique est créée lorsque deuanxétle natures différentes sont mis en contacdésmmétaux
s'oxyde et se dissout (anode), tandis que surd'auétal a lieu une réduction (cathode), et évdletment formation
d'une couche de produits de réaction (des espboagjoes de la solution se réduisent et se dépogetamment dépb
calco-magneésien). On parle darrosion galvanique Ce phénomene explique :

+ le principe de la « protection cathodique par argagificielle » : on crée une pile électrochimigue impose
un sens de parcours aux électrons pour empéch&adton de corrosion ; I'anode se dissout (ellsaifiée)
et la cathode reste stable, elle est de plus pgpfoiiégée par une couche de produits de réaction ;

« le principe de la « protection cathodigue par coumraposé » : a la place de I'anode sacrificigtepeut
imposer le sens de parcours des électrons enssabliune différence de potentiel entre la piete milieu
avec un générateur de tension, par exemple alinp@ntdes panneaux solaires ;

« pourquoi lorsque I'on met deux métaux difféerents@ntact, I'un se corrode tres rapidement.

C'est exactement le méme type de réactions quieentians une pile d'alimentation électrique, uatdsie ou un accu.

Principe

Zens du courant
- 2

flectron : e Hydrogéne
gazeusx

knode h

Zinc Cathode &2 |

Cuivre

2H +2e H,

Electrolyte :
acide
sulfurigue
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La pile de Volta : le zinc a I'anode est consommékerant des électrons qui alimentent le ciréigctrique.
Pour avoir une corrosion galvanique, trois condgisont nécessaires :

1. Des métaux de nature différenteS'est la différence de potentiel de dissolutatre les deux métaux qui
provoque le phénomene. L'expérience montre quiildae différence de potentiel de 100 mV pour voir
apparaitre la corrosion.

2. La présence d'un électrolyem général agueux : La présence d'ions dans ieunaiueux (exemple : eau de
mer), accélére le phénomene. Ce type de corrogonggalement exister dans un milieu anhydre maisjiie
comme I'ammoniaque liquide.

3. La continuité électrique entre les deux métaug phénomeéne diminue trés rapidement en éloigeardeux
métaux. Il faut qu'il y ait transfert de chargescéliques pour avoir le phénomeéne de corrosion.

La masse de métal consommeé est donnée par la kardeay :

m = 4 A ¢

(06500)  n

+ m: masse (Q)
+ A :masse atomique du métal
+ n:valence (exemple : 3 pour I'aluminium)
« | :intensité électrique (A)
« t:temps (S)

L'intensité est fonction de :

« La nature de I'électrolyte : elle augmente si lkemiest salin,
« polarisation : certains produits de corrosion petvVaire obstacle et ralentir ou bloquer les rémsichimiques,
+ la surface relative de la cathode et de I'anodepéd établir le ratio suivant :

K = (Surface de la cathode)
" (Surface de l'anode)

K augmente si la surface de la cathode augmentte ketsurface de I'anode diminue. La corrosionaatyue sera donc
trés importante si I'on a une grande cathode epatite anode.

Exemple : cas des boites de conserve en tble d'aéameé

Une t6le étamée est une tble d'acier sur laqueadté appliquée une fine couche d'étain (Sn) poprdtéger.

Le revétement peut présenter de légeres discot@sui

En présence d'eau le potentiel de dissolution dpled=é*/Fe est plus faible que celui du couplé*®®n. Il y a donc

une trégetite anode(Fe) et une tregrande cathode(Sn) ce qui entraine urerrosion galvanique rapidet une
perforation de la boite de conserve.

Milieu : eau (I-Ia__ﬂ)'

Felare+ae" B +Be D H_ (gaz)
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Corrosion galvanique d'une téle étamée en milieieax, sur une discontinuité de la couche d'étain,
avec création d'une piqgdre.

En présence d'acide citrique (Fréquent dans laglkg alimentaires) par complexation de difféeréhésnents
chimiques, la position relative des couple$'fe et SA'/Sn s'inverse.

Potentiel de
dizsolution

+ acide

citrigue
st L sn _E330 Feas Fe
Fe Fe Enc+ Tn

Positions relatives des couples e et SA'/Sn en milieu aqueux et en milieu aqueux + acittegaie (liquide
alimentaire).

Il'y donc dans ce cas ugeande anode(Sn) et ungetite cathode(Fe), et dissolution par corrosion de I'étain. $ai
compte tenu du rapport de surfacette dissolution est extrémement legtteur une trés grande surface, ce phénom

assurant la durabilité de la boite de conserve.

Corrosion galvanique d'une tole étamée dans uidkgalimentaire.

. Quantitatif, mesure d’'un courant de corrosion :

Les phénomenes de corrosion mettent en ceuvre alg®ores d'oxydo-réduction, mais aussi des phénosnéae
diffusion et d'adsorption. On peut modéliser latieh entre le courant de corrosion et le poteptlun circuit RLC ;
ainsi, en envoyant des perturbations sinusoidales ezgardant la réponse du systeme, on peutidéfia impédance

Z, et déduire de cette impédance les phénomeneamglieu.
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Mesure d’un courant de corrosion par les
méthodes de Tafel et de Stern et Geary

La Fig. 1 présente la courbe I=f( E — Eor Jtracée pour une électrode de fer dans une
solution acide désaérée ainsi que la représentation de Tafel de la courbe précédente. On désire
déterminer le courant de corrosion de 'électrode de fer par les méthodes de Stern et Stern et
Geary.

L] a .
-
10 ¢ »
. .
-
»
. < ", .
0 -
E._ 5 . = .l. ™
= g’ ‘s .
- = »
. * .
"
-
[] ... _1 L ]
i."..... | ]
.
-0 0 0.1 —0.1 0 0.1
(E—Ecor )/V (E—Ecor V'V

Fic. 1 — Courbes I vs. E — Ecor et log [I| vs. E — Ecor tracées pour une électrode a disque tournant
de Fe dans une solution désaérée d’HCI1 0.1 M, en présence de KC1 0,9 M, a 25°C. § = 7,85 x 103
cm?, vitesse de rotation de I'électrode : 2 = 1000 tr mn~ ',

1 Corrosion du fer

La courbe I vs. E — E.,; ne dépend pas de la vitesse de rotation de 'électrode. Quelle
est I'espece responsable de la corrosion de 'électrode de fer? Eecrire la réaction d’oxydation
anodique du fer en supposant que l'espece Fe?t est stable dans le milieu de corrosion, ainsi
que celle de réduction de ['espece responsable de la corrosion. Justifier les réponses d'un point
de vue thermodynamique.

2 DMeéthode de Stern

La relation de Stern est souvent écrite par les corrosionnistes :

I =1, (exp (%) — exp (—%)) (1)

Déterminer le courant de corrosion I, la densité du courant de corrosion i, ainsi que les
facteurs b, et b., en utilisant la représentation de Tafel de la Fig. 1.
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La relation de Stern se trouve parfois écrite :
E— F Ee=Frnr
I=leor (10775 — 10775 )

Donner les relations qui existent entre b, et (3., ainsi qu'entre b. et 3.. Donner les valeurs de

_-SEL et 3(3

3 Meéthode de Stern et Geary

Donner, en utilisant l’]*jq. (1), 'expression de la dérivée dI /dE du courant par rapport a
la tension d’électrode. dI /dE est I'inverse de la résistance de polarisation définie par :

1

By(E) = 37738

Montrer que la résistance de polarisation s’écrit, a la tension de corrosion F.qy :

by be

RIJ (Ecor) == —(ba i bc) Icor

En déduire une méthode de mesure du courant de corrosion utilisable lorsque 'on connait
les coefficients by, b.. Est-il nécessaire pour utiliser cette méthode de tracer la courbe [ wvs.
E — E.,; sur une grande plage de tension autour de la tension de corrosion?

0.3
ES
-0.3
-0.02 0 0.02
(E — Ecor VV

Fia. 2 — Courbe I vs. E — Ecop tracée au voisinage du potentiel de corrosion pour une électrode a
disque tournant de Fe dans les conditions de la Fig. 1.

La Fig. 2 présente les quatre points de la courbe [ vs £ — E.,; mesurés au voisinage de la
tension de corrosion ainsi que la droite de moindres carrés déterminée a partir de ces points.
Cette droite a pour équation, avec les unités de la figure :

I'= 15,2 (E - Ecor)

En déduire la valeur de la résistance de polarisation puis celles du courant de corrosion et de
la densité de ce courant. Comparer avec la valeur obtenue en utilisant la méthode de Stern.

4 Epaisseur de métal corrodé

Déterminer en pm 'épaisseur de métal consommeé par heure d’immersion de I'électrode
dans la solution considérée en supposant la corrosion uniforme et constante dans le temps.
Quel est le pH de la solution an bout d'une heure d’expérimentation dans un bécher de
volume V' =0,1L7

Est-il possible de déterminer la vitesse de corrosion de 1'électrode de fer par mesure de
variation de pH au cours de cette expérience ?

Données : masse molaire du fer Mp. = 55,8 g mol™!, masse volumique du fer

pre = 7,9 g em™?, F' = 96485 C mol ™!, EEEH;Fe = —0,44 V/ENH.
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.Conclusion

A I' ANODE : oxydation : électrolyte% électrode : i>0
A la CATHODE : réduction : électrode™—— électrolyte : i<0

Une électrode, traversée par un courant i, seipeldElle prend un potentiekeenenst; on définit la surtension h(i)
par h = e - gernst L'application du second Principe de la thermodyiqae a la réaction chimique permet de montt
gue : 'une réaction électrochimique ne peut se dérouler gudans le sens d'une oxydation si h > 0, d'une

réduction si h < 0.
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Placons un oxydant @t un réducteur Redlans un méme
récipient (ou considérons une pile en court cijclié potentie
du systeme est unique et, comme il N’y a pas diactation
d’électrons au niveau du systéme, il faut quedinsité
d’oxydation soit égale, en valeur absolue a l'isteEnde
réduction

Si la « branche » d’oxydation se trouve a gaucheetle de
réduction, on peut effectivement rendre comptealg/diation
de Red par Ox.

Si, par contre, la « branche » d’oxydation estatede celle
de réduction, la réaction n’aura pas lieu (ou ai@s
lentement) soit pour des raisons cinétiques (alggusoit pou
des raisons thermodynamiques (a droite).
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MANIPULATION N°20
[Expériences illustrant l'influence de différents fateurs sur les valeurs
| des potentiels des couples rédox en solution aqseu

. Introduction

Une réaction chimique est caractériser par degdgras thermodynamiques notamment I'enthalpie Iksge
avec lequel on en déduit le potentiel de la réadfi@st on peut encore en déduire la loi de Nernst :

b

BT O ®
LN [ H]b
nF L[Re] J

pour la réaction de demi-pile : a.(Réd) 2>b.(Oxy) + n. (e-)

Dans laquelle :

E (Volt) : potentiel de la demi-pile électrique qui correspond a la réaction d'oxydation de I'espéce considérée,
E: potentiel standard de réaction,

a et b : coefficients stoechiométriques de la réaction,

Réd : espeéce réductrice (activité exprimée en unités Sl),

Oxy : espéce oxydante (activité exprimée en unités Sl),

n : le nombre de charges (e’) mis en jeu dans la réaction,

F (nombre de Faraday) : 96500 C (coulombs).

Le potentiel standard dépend dedmpératureles activités dépendent desncentrationset le deuxiéme terme
de la loi de Nernst dépend @il ainsi on va pouvoir étudier tous ces facteurs datte manipulation.

. Influence de la concentration

Comme nous avons dit dans l'introduction si omgjgales concentrations de la solution contenue ldashsmi
pile, on change le potentiel de I'électrode.

. On peut étudier le couple du cuivre :

Soit une demie pile avec une solution de sulfateuilre (CuSQ) et une électrode de cuivre plongeant dans
cette solution de concentration variables. On étddinc le coupl€u?*/Cu(s). D’aprés la loi de Nernst on peut écrire
sachant que les especes dissoutes leurs actigiteassimilées a leurs concentrations et que psusdlides leurs
activités vaut 1, et enfin on mesure une différese@otentiel par rapport a I'électrode de calooogisidérée comme
référence :

2+

Cu(s) 8 Cu + 2e

AE = Ecu2+icu - Eecs
= E°cuz+icu - Eecs + 0,059/2 log [C@]
AE = 0,096 + 0,0295 log [CA]

On a pu relever une différence de potentiel pesicbncentrations suivantes :

[Cu2+] (mol.L-1) 1,0E-04 5,0E-04 1,0E-03 5,0E-03 1,0E-02
AE (mV) -27 -2 6 28 38
log [Cu2+] -4|  -3,30103 -3|  -2,30103 -2
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Tracé de la courbe de potentiel en fonction de la concentration en
solution apporté

a
D

E = 32,091log [Cu2+] + 102,32mV

30 +

20 ~

10 . ¢ E =f(log[cu2+])

E (mV)

— Linéaire (E =
flog[cu2+]))

(en]

-10 -4

-20 4

-30

log [Cu2+]

On trouve bien une droite avec pour équatitih = 32,091 log [Cu2+] + 102,32m&insi au lieu deS86mV
théorique pour I'ordonnée a I'origine on troul@2.32mVc’est assez proche. Pour la pente de la droitetoouve
32.091en fait la théorie nous a dong@.5 Nos résultats concorde donc avec la théorie.

. On peut étudier le couple de 'argent :

Soit une demie pile avec une solution de nitrasegént (AgNQ) et une électrode d’argent plongeant dans ct
solution de concentration variables. On étudie derupleAg*/Ag(s).
Pour cela il faut se référer arteanipulation n°16

. Influence du pH

Comme précédemment, un deuxieme facteur peuéttdger : le pH ; en effet des que dans les réastiédox
s’équilibrent avec des ions oxoniumz(), ils interviennent dans I'’équation de Nernstiesieon peut exprimer le
potentiel d’'une électrode a partir du pH

1.Action du permanganate sur les halogénures

L’ion permanganate est un oxydant trés fort ilhpetr d’oxyder beaucoup d’éléments, notamment les
halogénures :

Dans 3 tubes a essais on introduit quelques godég@ermanganate de potassium KiMa@ec quelques
gouttes de’ldans le 1 tube, Br dans le second et @lans le dernier tube. On observe les réactionsustas :

A pH = 5: seul l'iodure est oxydé :

+

MnO, + 56+8H" & Mn?" + 4H,0
21 5 |2+2é

2+

2MnO, + 100l + 16H S 2Mn + 5L + 8HO
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A pH = 3: l'iodure est oxydé ainsi que le bromure:
MnO, + 56+8H" 5 Mn? + 4H0
2Br § Br,+2e

2+

2MnO, + 10Br + 16H &S 2Mn + 5Bp + 8HO0

A pH =1 : tous les halogénures sont oxydes :

+

MnO, + 56 +8H" 5 Mn?" + 4H,0

2CI 5 Ch+2e

2+

2MnO, + 10Cl +16H & 2Mn + 5Ch + 8HO

pH=5 pH=3 pH=1
3 H+
¢ N N N
s 7 s
'— KMnO4 . - s solution blanche
Br \ H+ \ H+ \
< - <
’ KMnO4 . = solution hlanche = sofution Manche
H+
' N > e~
s s
._ KMnO4 — solution faune

— solution jaune — solution jaune

(

S S

On notera que les gaz dégagés sont toxiquestitltac se mettre sous la hotte. On a ainsi pu
vérifié que les potentiels dépende bien du pH.fiat en peut le vérifier dans I'équation de Nerpstir les
halogénures :

AE = Emnos-mn2+ - Exaxe
= E°Mnoasmn2+ - E%ux2 + 0,059/10 log [MnQT2.[X T °%[H]**/ [Mn*2[X2]°. (Pci.)
= E°Mnoa-mnz+ - E%uxz + 0,059/10%16 log [H] + 0,059/10 log [MnQ2.[X 1Y [Mn?2.[X2)°. (Pcp2.)®
IAE = 1.51 - E%x2 — 0.0944pH + 0,0059 log [MnQ2.[X 1™ [Mn*2.[X2]°. (Pc.) ]

243



2.Réaction entre le permanganate et les ions iodw®u avec I'eau oxygénée

Pour cela il faut se référer arfanipulation n°17

3.Tracé du diagramme potentiel-pH du fer

Pour cela il faut se référer arteanipulation n°16

4 Réactions de dismutations

. On peut étudier la dismutation du soufre daml’thiosulfate :

a)- Expérience :

% Dans un bécher de 100 mL, on verse :
- 45 mL de thiosulfate de sodium de concentrafior= 0,13 mol / L,

- 5 mL de solution d’acide chlorhydrique de conceitre€, = 0,10 mol / L.

- On observe la formation d’un précipité qui troupé a peu la solution. La transformation est leorte,
peut observer son évolution.

b)- Interprétation.

- Le précipité obtenu est un précipité jaune de soufre

1804

I8 et S0, ae) 8293 (ag

. . . q-
- Couples mis en jeu : 8,07 (@)

= Ecrire 'équation de la réaction de dismutation.

- On dit que l'ion thiosulfate se dismute car il aggdadans deux couples différents en tant que téduc
dans un couple et oxydant dans l'autre couple.

2- + -
8,05 g * 6H y * 4e = 28 + 3HDO
P _ + -
3203 (ag) + HED = ES'::I'2 (ag) 2 H (ag) + 4de
a- +
28,07 g 4H — 28 + 280, ., + 2HO

- La réaction de dismutation de I'ion thiosulfate eitieu acide est une transformation lente.

. On peut étudier la dismutation de l'ion nitrite:

HNO2/ NO : Eo= 1,00 v - NO3"/ HNOz : Eo = 0.94 V - HNO2/ NO;™ : pKa = 3,3

NO3 +2H"+2e =NO; + H,O: E=0,841- 0,06 pH
NO, +2H"+1e =NO+H,0:E=1,138-0,12 pH

0,841 -0,06 pH=1,138 - 0,12 pH
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0,12 pH - 0,06 pH =1,138 - 0,841
0,06 pH = 0,297
pH = 0,297/0,06 = 4,95
pH=495etE =0,544V
La réaction de dismutation de NO;" s'écrit :
NO, + H,O=NO3z +2H " +2¢
2*[NOy +2H"+1e =NO + H,0]
NOz + H;O+2NO, +4H " +2e =NO3 +2H"+2e +2NO +2 H,0
3NO; +2H"=NO3 + 2 NO + H,0

3NO; +2 Hz0"=NO3 +2 NO + 3 H,0

. Complexation

1.Action de 'eau oxygénée sur I'argent en présencéammoniac

L'action d’eau oxygénée sur une électrode d’argéne passe une réaction d’oxydoréduction :

Ag'+€e S Ag(s)
0,+2H +26 S H,0,
2A0 + O+ 2H &S  2Ag(s) + HO,

D’apres la loi de Nernst on peut écrire :

AE = Eag+iag - Eo2H202
= E°ag+/ag - E°02202+ 0,059/2 log PQ[Ag']%.[H]?/ [H 202]
=E° AgHAg - E°o2/m202+ 0,059/2*2 log [H] + 0,059/2 Iog PQ [Ag ] / [H209]
AE =0.109- 0.059pH + 0,00295 log PQJAg ] / [H207]

Cependant lorsqu’on ajoute de 'ammoniaque il ya compétition entre le réaction d’oxydoréductibnetle
de complexation suivante :

Ag® + NH S [Ag(NHg)]"

Ainsi la véritable réaction qui se passe dans théeest :

2[Ag(NH3)]" + O+ 2H S 2Ag(s) + HO,+ 2 NHs

D’apreés la loi de Nernst et la constante de disgmei du complex&d on peut écrire :
= [Ag"].[NH 3J/[Ag(NH 3) ]

AE=E° Ag+Ag - E°o2/H202+ 0,059/2*2 |Og [H] + 0,059/2 |Og PG [Ag ] / [H 202]
AE = 0.109- 0.059pH + 0,00295 log PAAG(NH3)]2.Kd 2/ [H205].[NH 32

AE =0.109- 0.059pKd- 0.059pH + 0,00295 log PAAG(NH3)]2/ [H202].[NH 3J2
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Ce qui est en rouge est appetéentiel apparentCette valeur représente le potentiel standarcbdple
Ag(NHs3)/Ag.

2.Mesure du potentiel du couple fer Il / fer Il dans différents milieux

2+

3+ -
+ e 8 Fe

Fe
AG°Fe3+/Fe2+= MFe2+- M Fe3+= (-84.85 + 10.57)X1?0= -75.28 kJ
AG°Fe3+/re2+= - NFE Fe3+/te2+

E'*Fesi/res= (-74.28x16)/(-nF) =0.770 volt.

Dans différents milieux complexant le potenti@nstard diminue comme précédemment :

. En milieu d’acide phosphorique;PO,:

On désire connaitre l'influence d'une réaction aétitipe de complexation sur notre systeme. Poua,ceh
ajoute de I'acide phosphoriqueR®Ds. Il y a alors une réaction entre les iond'ree PQ>:

e PQ> = Fe(SQ) B1

. En milieu d’acide sulfurique $$Qy:

On désire connaitre l'influence d'une réaction aétitipe de complexation sur notre systéeme. Poua,ceh
ajoute de I'acide sulfurique,BOs. Il y a alors une réaction entre les ion're SQ:

e SQ* =Fe(SQ)* B2

. En milieu d’acide chlorhydrique HCI:

On désire connaitre l'influence d'une réaction aétitipe de complexation sur notre systeme. Poua,ceh
ajoute de I'acide chlorhydrique HCI. Il y a aloreuéaction entre les ions*Fet CI:

%e CI = Fe(CI)** Bs

. En milieu d’acide perchlorique HCIO
On désire connaitre l'influence d'une réaction aétitipe de complexation sur notre systeme. Poua,ceh

ajoute de I'acide perchlorique HCIQI y a alors une réaction entre les ionérg CIQ;:
%e ClO, = Fe(CIQ) Bs

Tous ces potentiels mesurés mettront en évidencebaisse du potentiel du couple P&Fe*. Ainsi plus le log3
sera grand est plus le potentiel sera abaissé etriola mesure de ddp sera faible jusqu’a devenir n@gjve.

3.f.6.m. de la pile Daniell

Pour cela voir lamanipulation n°21.

4.Action des ions Fsur la ré action entre les ions F¥ et les ions 1
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La formation de complexes agit sur les propriétés oxydo-réductrices. En général, il v a diminution du pouvoir oxydant en
relation avec la stabilisation du complexe.

On traduit I’évolution du potentiel par un diagramine E'0 =f(pXx).

e Complexation de Fe** par les ions F : en milieu fluorure F : Fe’* + F~ «> FeF~" avec pKp =52. On a donc les équilibres

redox :
Comme FeF™" +e~ <> Fe’* +F~
Si Cpore =[Fe’7]
- 3+ -
C, o =[Fe [+ [FeF> 1= [Fe 1.1+ 2 ) car pep>)= 2 1IF]
e total K K
D D
3+ c .
E= Eg g 0039 log [Feq ] avec [Fe’*]= Feltotal
e /re [:Fe_'+:| [:F_]
l+——
Kp
C_ .
soit E=E). .. +0039-log Fe™total
e’ /Fe = [1:—]
(1+=—=)-cp.-
Kp
0 g cFe3'tor11
E=E . g2 +0059:log +0.059 . Jog—=
: [F~ Croae
1+ Fe-
Kp
BV, |
Fa™ /Fe™"
0 g CFej'rotal
E:E 3+ e 2+ +00:}91027
Fe™ /Fe T o,
Fe™*
0 —_ 07 1
donc E_ .. .. =077+ 0.059-log? 0 ' |
l+— | 3+
Kp 0 I Fe i
F 2+
@ pour pF~ =52  1=> F ] FeF /
Kp
'0 g 0.7 - i
EFer‘.-"Fe:‘ = 0 ! \' Olt
=
@® pour pF~ <352 1= -::::u .
KD 0.6 - Fe + —
0 - o
El o g =077 +0059pF - 0059pK
0 N AET - - J i
et E_ o o =0463+0059pF 05
0 , . . I
B g+ pe2- 5t le potentiel normal apparent pour pF<5.2. 04 | | | | |
2 4 6 8 10 12
pF

. Précipitation

1.Couple de 'argent

L’argent solide forme un couple rédox : A8g. On plonge une électrode d’argent dans uneisalde nitrate
d’argent 0.1M On peut mesurer le potentiel standarde couple en mesurant une ddp part rapport &lectrode de
calomel saturé de potentietds=0,241V.

En réalité on mesugE = 0.560V or AE = E‘ag+/ag - Eecs

E°ag+ag = AE + Eecs
AN: E°ageiag = 0,560 + 0,541
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EoAg+/Ag = 0,801V

La théorie donne 0,799V on en est donc tres prdcbpendant si dans la solution d’argent on rajdateions
CI" par du chlorure de sodium NaCl, on remarque uaigité blanc qui noircit a la lumiére ; du chlorufargent.
Ainsi les ions argents | sont en compétition :

Ag" + € 5 Ag
Ag® + CI & AgCl

Comme pour la complexation la constante d’équelikis va intervenir dans le résultat de potentietaluple
argent et va donc le faire baisser de la méme manié

2.0xydation de l'ion iodures par les ions cuivresl|

Les ions 1(iodures) peuvent formés un précipité avec les mnvres Il de iodure de cuivre :
2CU +41>2Cul +1,

Ainsi comme cette réaction est compétitive avaédauction du cuivre Il, on observe une diminutian d
potentiel du couple du cuivre.

. Influence de la température

Pour étudier l'influence de la température syydeentiel d’un couple, on peut étudier la pile sunte :
Zn* 1 Zn I/ [Fe(CN)]* / [Fe(CN)]* /Pt
On peut étudier les réactions possibles danssterag :

Zzn*t + 26 5 7n

[Fe(CN)]® + é & [Fe(CN)™
La réaction bilan estdonc:  Zn*" + 2 [Fe(CN)3]4' S Zn + 2 [Fe(CN);]g'

Cette réaction est soumise a une constante diégul et on sait par la loi de Van't Hoff que

d(ln(K°) A,H®

dT ~ RT?

Ainsi la température influt sur K et donc influgr $e potentiel.

. Intéraction du solvant

Le solvant est un élément qui est succeptibledgir avec des réactifs, ici on étudie la réadii@fieau notre
solvant avec le permanganate : il y a deux réasfpmssibles :

MnO, +8H + 5é S Mn*" + 4H,0
MNO.4 +2 HyO + 36 > MnO,+ 4 OH

Le permanganate est ainsi en compétition dans d&ctions dont une avec le solvant qui fait dimiagotentiel du
couple MNnQ/Mn?".
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MANIPULATION N°21
[Expériences portant sur les piles électrochimiquest les accumulateurs

. Introduction

| ) Transfert d'électrons :

O a constaté que le transfert spontané et diréletatfons du réducteur vers I'oxydant est possible.
Si on sépare les espéces chimiques, on peut raafigeansfert spontané et indirect du réducteus Vexydant en les
reliant par un conducteur métallique. C'est le@pe d'une pile

Il ) Constitution d'une pile électrochimique :

1) Définition :
Une pile électrochimique est un générateur qusftame de I'énergie chimique fournie par une réacti
d'oxydoréduction spontanée en énergie électrique.

2) Description :

Une pile est composée de :

1) » Deux compartiments séparés appelés demi-pilesmamtehacun une électrode (matériau conducteur, en
général des métaux ou du carbone) et une solugctr@ytique

[) > Un pont salin ou une paroi poreuse reliant lesrigeles.

Chaque demi-pile est composée des espéces d'ule axyplant/réducteur.
Souvent le couple est formé d'un ion métalliqué &t du métal M.
L'électrode alors constituée du métal M. ) i
Dans certains cas, I'électrode est constituéerdatériau conducteur inerte. ~ €lectrode 1 ¢lectrode 2
L'oxydant et le réducteur du couple sont alors dasslution. .

Le pont salin est constitué d'un tube en U cremyptied'une solution gélifiée pont salin
conductrice concentrée (ou d'une simple feuillpaer imbibé d'une solution

conductrice).

Les ions présents dans le pont salin (en générat KI ou NQ) n'interviennent H

pas dans la réaction d'oxydoréduction. Leur raielepermettre le passage du A »

courant dans la pile et d'assurer la neutralitétiédpie des solutions. ) / L
électrolyte 1 €lectrolyte 2

3) Exemple : Pile Daniell

On associe une demi-pile de coupléQCu et une demi-pile Z1i/Zn reliées par un pont salin .
Dans un bécher contenant une solution de sulfaceigtee(Il) & 0,10mol.[* , trempe une lame de cuivre et dans un
autre bec_qer contenant une solutlpn de sulfatendeaz pont salin
0,10mol.L", trempe une lame de zinc. + o
K',Cl

Dans la pile inventée par M. Daniell, le pont sa&t remplacée par une Cfl{f | -
paroi poreuse. S H Ao
2

M4 2
CU sS04 20

IIl ) Fonctionnement de la pile :

- t g0k
1) Etude expérimentale : (ac)»> 04 (ary

Sion relie les électrodes de la pile par un circamprenant en série, une résistance R et un amgéne , celui-ci
indique le passage d'un courant, la pile débitest@in générateur .
On peut ainsi connaitre le sens du courant etréter la polarité de la pile, pole et pdle - pour chaque électrode.
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*I_:I@?# Rappel : le courant sort du pdledu générateur et rentre au pole - du
- o

générateur.
& pont salin Dans le cas de la pile Daniell , le courant sortéectrode de cuivre , pole
+K+,Cl'+ et rentre a I'électrode de zinc, pdle - .

— ’7’7 .- Attention, I'ampéremetre se branche en sériesaita d'un composant. Le
| Zng;,  courant doit entrer par la borne A et sortir pandéane COM, sinon

'ampéremetre indique un signe -, cela signifie lgusourant circule en sens
inverse.
expérience : pile Daniell avec paroi poreuse : O£

CU™ (s SO (e

2+ 2 - _
N 10,808 ey Y0 =107 Vetl=25mA

2) Mouvement des porteurs de charges :

Les porteurs de charges sont des entités qui dépacant, assurent le passage du courant.

Lorsque la pile débite, les porteurs de chargesdmdeux sortes :

3) > Dans le circuit extérieur a la pile, ce sont destébns qui circulent dans les fils et les condurstele la borne -
vers la bornél.

4) » Dans le pont salin et dans les solutions, ce sesiahs qui se déplacent. Le mouvement des iorsldgont
salin permet aux solutions de rester électriquemeutres.
Dans la demi-pile ou se forment des cations (@detnégative) le pont salin apporte de anionsret ademi-pile
ou les cations sont consommeés (électrode posigvednt salin apporte des cations.

La pile est bien un circuit fermé, condition indésgable pour le passage du courant.

3) Les réactions de chaque demi-pile et de la pile

a) Pile Daniell :

d) > L'électrode de zinc est le pole -, elle donne destréns &2 "": Zn=Zn* 26
Il y a oxydation de Zn en Zh

e) > L'électrode de cuivre est le pdlg elle capte les électrons cédés Gy + 2€ = Cuy
Il'y a réduction de Cii en Cu.

f) > Bilan: Zng+ CU*aq = Zrf g+ Cls)

b) Généralisation : couples O¥Red; et Ox/Red,

A la borne -, il y a oxydation du réducteur 1 Red =b Ox + me
A la borneld, il y a réduction de l'oxydant2 : c©Oxmpe =d Red

Bilan : (aRedEbOx +me )xn
(cOxtmpe =dRed )xn
a.nRed +c.n Ox; =b.n Ox + d.n Red

4) Critere d'évolution spontanée

On peut utiliser le critere d'évolution spontanéarpdéterminer les poles et - de la pile.

La réaction de la pile est caractérisée par unstaate d'équilibre K.

Le systeme est caractérisé par le quotient deioda@t . Lorsque la pile débite, les quantités des espeueniques
changent, Qchange, le systéme est hors équilibre.

exemple : pile Daniel avec solutions de concemmat,1 mol.[*

Zne) + CU¥aq = Zf7 g+ Cusy K=2.10" , Q=[2Zn*'];/[C/¥"]i=0,1/0,1=1<K

Le systeme évolue dans le sens direct. L'électiedanc donne des électrons, c'est le pole -.
L'électrode de cuivre capte les électrons, c'gsblel].
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5) Représentation formelle d'une pile :
a) Cas de couples de la forme M/ M ( M métal servant d'électrode).

La représentation formelle de la pile est obtenuplacant la borne - a gauche, la barha droite et en indiquant les
especes chimiques rencontrées dans la pile.
AU Le pont salin (ou la paroi poreuse) est reprégeatéine double barre // .

PH

- 0 - 0
E M/ M™ /| MP* | M ex: Zn/zrt* /| C#* / Cu
b) Cas de couples sans métal :
I
0 p L'électrode est alors constituée d'un conductearten(le platine Pt ou le carbone).

Tec "Pt/Red/ Ox /| Ox/ Redh/ C "Pt/Fé'/FEYIIAG I Ag/C .

lIl ) Grandeurs caractéristiques :

1) Force électromotrice E et résistance interne r :

La caractéristique intensité-tension d'une pildeegtaphique représentangien fonction de | . ( voir T.P.)

Son équation est: gy=E —r .

E est la force électromotrice (f.e.m) de la pilesorée en volt(V).E > 0

C'est la tension aux bornes de la pile lorsquiedleébite pas (I=0 A). Pour la mesurer, on brancheoltmétre aux
bornes de la pile hors circuit, E est la valeuoabsde la mesure.

r est la résistance interne de la pile, mesuréghenQ).

Elle est égale a I'opposé du coefficient directiula caractéristique intensité-tension.

Icc est le courant de court-circuit.

2) Capacité en charge de la pile :
a) Quantité d'électricité débitée :

Lorsqu'une pile débite un courant d'intensité Istante pendant une durée t , la quantité d'éléétvaut: Q =1.1t.
Q en coulomb (C) (parfois en Ah ), | en ampered)en s.

On appelle capacité de la pile, la quantité ma@ndadlectricité fournie R par la pile :

Qmax= 1. tmax
Lorsque la pile débite, (@volue jusqu'a atteindre la constante d'équilbrka pile est alors usée.

Soit n la quantité de matiére d'électrons échapgédantta, Qnax=N.Na.e
Na : nombre d'Avogadro (\=6,02.16°mol™) ; e : quantité d'électricité transportée par lectéon

Le produit Nv.e est appelé faraday et noté F. 1 FameN: 6,02.16 x 1,6.10™ = 96320 C.mot
On utilise souvent 1 £ 96 500 C.mot Qnax=n.F

b) Calcul de n :

Pour les calculs, on utilise les demi-équationg pelier les quantités de matiére consommées alutes a n.
Demi-équations : :aRed b Ox + me et ¢ Ox+ ne =d Red

Si on tient compte de la disparition de Red= n.n(Red)consomméa

Si on tient compte de la disparition de ;Ox = 1.n(OX)consomméC

Si on tient compte de la formation de :0xn = N.N(OX)tormed D

Si on tient compte de la formation de Red = n.n(Red)iomedd

On peut alors calculer 1 : I=Q/t=n.F/t
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capsule Inversement, connaissant | et t, on peut calcukdrles quantités
métal eveloppe o onsommeées ou formées.

ACaer Pour déterminer la capacité de la pilg.Q il faut déterminer }'avancement
graphite golant final.

it X; peut étre atteint lorsque I'équilibre est att€iQf = K ) ou lorsqu'un des
It I réactifs a été completement consommeés, on tierg atompte de la quantité
raphite glectrolyte jnitiale du réactif limitant.
(poudre MnGy

Remarque : Une pile n'est pas rechargeable cagrmaimt a un accumulateur
Le terme "pile rechargeable" ne devrait pas éifisé&t la place
d'accumulateur.

parot
pOorelse

isolant | fond metalique

IV ) Exemple de pile : La pile Leclanché ou pile s aline :

a) » Le pOle négatif est constitué par le métal zingdnest en contact avec du chlorure de zinc ertisalaqueuse
gélifiée Zrf*+2Cr. (couple ZA*/Zn)

1) » L'électrolyte est une solution acide gélifiée dmnlre d'ammonium N + CI.

2) » Le pole positif est un baton de graphite (carbo@&st une électrode inerte en contact avec duydege
manganése, oxydant du couple MA@®INnO(OH).

3) > Le graphite en poudre assurent une meilleure cdimuc

Demi-équations :

Zn() =2 aqrt2€ et MnQ itH (agit€= MNO(OH))

Bilan : qu)+ 2MnG, (S)+2H+(aq):Zn +(aq)+2MnO(OH)S)

La force électromotrice proche de 1,5V. Le réamifdéfaut est le dioxyde de manganeése.

Cette pile est dite "séche" car elle ne contiestgmliquide mais un gel évitant a la pile de coule

L'électrolyte de la paroi poreuse est un sel, pette raison, la pile est dite "pile saline".

Dans d'autres piles dites "piles alcalines”, |®tdgte est basique (alcalin), par exemple unetgwoiwgélifiée
d'hydroxyde de potassium (K HO).

Les piles bouton plus énergétiques sont a I'oxyalgent . Zn 1 ZnO /I AgO / Ag / CD

Un accumulateur électriqueou simplement uaccumulateur pour les techniciensccy est un dispositif destiné
a stocker I'énergie électrique, sous forme élantrigondensateur) ou accumulateurs électrochimigo@gois appelés
a tortpile rechargeable

On distingue aussi les accumulateurs électriquesligpositifs plus complexes, qui convertissentatergie électrique
pour la stocker sous une autre forme (par exemipétigue) et qui peuvent ensuite reconvertir céttergie dans l'autre
sens pour générer de I'électricité (voir : stockdigaergie).

Lorsque I'on parle d'éléments rechargeables on utde le terme d'accumulateur.On les distingue des piles
électriques qui ne sont par définition pas rechellgs. Les piles fournissent la quantité d'éleitériprévue a leur
fabrication (aucune charge, ni préparation n'es¢sgaire avant utilisation).

Caractéristiques d'un accumulateur électrochimique

« Latensionoupotentiel (en volt) est un paramétre important. Fixée pgolentiel d'oxydo-réduction du coupl
redox utilisé, elle est de l'ordre de quelquessvptiur un élément. Comme en pratique on désiréedens
plus élevées, (typiqguement 12, 24 voire 48 V), maugmenter la tension on raccorde des élémentarienas
sein d'une batterie d'accumulateurs ; (c'est same dorigine du terme « batterie » comme synongmegant
d'« accumulateur » et, en anglais, de « pile stefois certains évoquent une autre source étyrnpleg
possible : I'effet de choc d'un courant électriquemnme si I'appareil électrique « battait » celuirgcoit la
décharge).
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« Lacapacité électriqueest généralement indiquée &in (Ampeére(s) pendant une heure) par le constructeur
Elle se mesure dans la pratique par référencenapstee charge/décharge, en Ah (ampére-heure) ou mAh
(milliampere-heure), mais l'unité officielle (SBtde coulomb.

1 Ah=1000mAh=3600C;1C=1Ah/3600=MB2nAh.
« L'énergiestockée se mesure usuellement en Wh (watt-hewis) llanité officielle (Sl) est le joule.
1Wh=3600J=3,6kJ;1J=0,278 mWh.

+ Ledébit maximum d'un accumulateur se mesure en ampere.

« L'impédanceinterne, exprimée en ohm, impédance parasitamitelle courant de décharge, ainsi que la
fréequence de ce courant, en transformant en chpsewaffet joule une partie de I'énergie restitdgepratique,
on assimile souvent I'impédance a la seule résistpuare.

« Ladensité massiquesst une des caracteéristiques importantes d'urmadateur, elle correspond adaantité
d'électricité (Ah/kg) ou d'énergie (Wh/kg) qu'il peut restituer par rapport arsasse

« Ladensité volumiqueest une autre caractéristique qui peut avoir sgoitance, elle correspond &glaantité
d'électricité (Ah/ m3) ou d'énergie (Wh/ m3)qu'il peut restituer par rapport a sasiume.

. Couples oxydant et réducteur

On cherche a mettre en évidence les couples otg/éanéducteurs du zinc et du cuivre :

1- Dans un premier bécher on met du zinc en poudrs ala® solution de sulfate de cuivre Il de
concentration quelconque (assez concentrée quam@)n@n ajoute dans le bécher de la soude molz
Un précipité blanc apparait c’est de I'hydoxydezohe, en effet avec le cuivre le précipité est bleu

réaction : Cu®" + Zn(s) > Cu(s) + zrf"
Pour le test de présenc&n® + 2 OH > Zn(OH), précipité blanc

2- Dans un second bécher on met du cuivfmedre dans une saoion de sulfate de zinc de concentratio
guelcongue. On ajoute de la soude molbdinegprécipité blanc apparait c’est de I'hydroxyl#ezinc, cela
veut dire que le cuivre et le zinc n'pat réagit macroscopiquement.

Pour expliquer cela on se fie a la théorie. Eata#f différence de potentiel entre les ions cuilaeivre et les
ions Znll/Zn est telle que le zinc est plus réductgue le cuivre car son potentiel est plus &% i2+/cy = 0.337 Vet
E°zn2+izn = - 0.763 \ Ainsi d’aprés laégle du gammées ions cuivre Il (Cti) sont réduits par le zinc solide et non e
contraire méme si la réaction se passe mais laaesd’équilibre est si faible que cela n’est yiagle
macroscopiquement.

. Générateurs électrochimigues

1.Pile Daniell

D’aprés la manipulation n°12 et I'introduction clette manipulation on construit une pile Daniekav
Des solutions de sulfate de cuivre et de zinc déleiires :

On mesure\E = 1.107 \/ Ainsi K = -2FAE = K = - 214 kJ.mol™.

. Influence de la nature de I'anion:

253



On remplace les ions sulfates par des ions nitrad@ prend donc des solutrions de CugN®t de Zn(NQ);

décimolaires.
On mesure\E = 0.878 \/ Ainsi K = -2FAE = K = - 169 kJ.mol".
Un monoanion fait diminuer la constante d’équilideela pile. Ainsi le choix des ions en solutioesimportant
car plus les ions portent de charges et pus ilscmducteurs de courant.

. Influence de la concentration:
On reprend la pile Daniell originelle au sulfatezinc et de cuivre et on fait varier la concemrat’une seule

des demies piles : celle de zinc on a relevé exydrialement :

[an*] mol / L 1.0 0.10 0,010 0,0010
[Cu2+]mol /L 1.0 1.0 1.0 1.0
E (V) 1.10 113 116 1.18
Qi 1 0.10 0,010 0,0010
log Qi 0 -1 -2 -3
0,06
lﬂg(Q r,i)

On sait d’apres la théorie de Nernst E = E"-
n

Avec n =2 (c’est le nombre d’électrons échangesde la réaction).

On peut donc tracer la courbe E =f (log Qr,i) :
1,2 -
1,19 -
E = -0,0294*log (Qr,i) + 1,1064 118

R? = 0,9997

EMV

-3 -2,5 -2

-3,5
log Qr,i
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Ainsi on attribue la valeug® = 1.1064 V(en théorie E° = 0.337 — (-) 0.763E° = 1,1\V)
0.06/n = 0.0294 dont=2 ce qui est vrai en théorie

On peut donc dire que la pile étudiée varie aveoftecentration des ses constituants.

. Influence de la complexation :

On reprend encore et toujours notre pile Daniedcases ions sulfates, on peut donc écrire que :
E = E° - 0.03 log [Zrf'])/[Cu®]

Si on ajoute de 'ammoniac dans le bécher contdaasdlution de sulfate de cuivre,flé.m. diminue et
Si on ajoute de 'ammoniac dans le bécher contdaasulution de sulfate de zinc,flé.m. augmente

Explications :
Si on ajoute I'ammoniac dans le compartiment @yiilrse produit une réaction de complexation :
Cu?* + 4 NH; > [Cu(NH3),**
Kd = [Cu®].[ NH3]* / [Cu(NH3),]**
Ainsi : [Cu?"] = Kd. [Cu(NH 3)4]%*/ [ NH4]*
Les ions cuivre Il sont donc consommeés par cetteti@n et ainsi la constante d’équilibre de la pilgmente et la fém

diminue. Par un raisonnement analogue on en dédugrse pour le zinc.

. Influence de la précipitation :

Pour les mémes raisons que précédemment lesaahs@sommeés donc on arrive aux mémes conclusions
pour une précipitation a la soude :

Les ions cuivre |l sont donc consommés par cedteti@n et ainsi la constante d’équilibre de la pilgmente et
la fém. diminue. Par un raisonnement analogue aréduit I'inverse pour le zinc.

2.Pile de concentration

On prend la pile d’argent et la mesure du pKsidatoxyde de magnesium deraanipulation n°12

3.Influence de la température

Si on prend I'exemple de la pile Daniell on peé@tntrer expérimentalement que :
Le potentiel standart de la pile Daniell varie alsetempérature (T en °Celcius):
E°=1,1-0,64 13 T+ 0,72 10° T,
Ainsi on peut en tireAG’, AH®, AS’ de la réaction :

Cu?* + Zn(s) > Cu(s) + zrt*
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F= 96500 faraday ; T en Kelvin
n = nomhre d'électrons échangés

# AG=nFE AR
» AH= AGHT AS (88 =28

AG®= -2*96500%(1,1 -0,64 18*25 + 0,72 10 *25%)

AG°=-210,08 kJ mot.

AS’ = 2*96500 (-0,64 18 +2*0,72 10° T)
A = 2*96500 (-0,64 18-2*0,72 10° *25)

AS’=-54,04 J mot.

AH®= -210 080 + 298*(-54,04) =226,18 kJ mot.

. Autres exemples de piles

1.Pile Evans

Pour ceci se référer araanipulation n°22.

2.Piles diverses

Il est envisageable de construire beaucoup ds pilesqu’il faut deux constituants appartenantuxdm®uples
oxydo-réducteurs dont leurs potentiels doivent éifférents
C’est pour cela que I'on peut créer par exempkpile Ag/Cu - AgZn avec

EoAg/Zn = EoAg/Cu + E°cuizn

. Accumulateurs

On crée un accumulateur au Plomb simplifier aérfadre briller quelques instants une lampe.

Les accumulateurs au plomb

Inventé en 1859 par Gaston Planté, c'est sans doute I'accumulateur le plus répandu, surtout dans les applications ou sont
demandés :

- une forte intensité (plusieurs centaines d'amperes au démarrage d'un moteur d'automobile)

- une grande capacité de stockage (alimentation électrique de secours...)

Son principal concurrent est I'accumulateur Cadmium-Nickel (ou Ni-Cd, Nicad...). Par rapport a ce dernier les caractéristiques
principales sont :

- entretien plus contraignant

- plus fragile

- dégage de I'hydrogéne inflammable

- ne peut étre retourné (cas des batteries a électrolyte liquide)

- capacité massique plus faible (en Wh/kg)

- meilleur marché (a capacité égale)

- rendement plus élevé.

- résistance interne plus faible (quelques centiemes a quelques milliémes d'ohms).
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Dans les accumulateurs au plomb sans entretien, I'électrolyte liquide est remplacé par un gel et il n'est plus nécessaire de
contrdler le niveau de I'électrolyte.

L'accumulateur au plomb

Le fonctionnement met en jeu deux couples rédox

PbO,/Pb>* Pb-*/Pb
Elec:trode 3 Electrode
en plomb |
- : en plomb
recouverte : -
d’oxvde -
de plomb

Solution concentrée d’acide
sulturique : 2 H*: SO,*

Decharge de I'accumulateur au plomb

Cela permet de definir la nature des ¢€lectrodes

mA COM

CATHODE ANODE
Reduction Oxvdation
PbO, + 4 H* +2 e-=Pb** +2 H,O Pb=Pb*" +2 ¢
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L’equation est celle du fonctionnement spontané

Oxvydation a I’anode Pb=Pb*+2e %
’ borne -

Réduction a la cathode  PbO, +4 H" +2 e-=Pb>* +2 H,0O

% borne +

Equation PbO, + Pb + 4 H* =2 Pb** + 2 H,0

Charge de I'accumulateur au plomb

Cela permet de definir la nature des electrodes

.
=

1 générateur | 1
ANODE CATHODE
Oxyvdation Reéduction
Pb**+2 H,O=PbO,+4 H"+2 ¢ Pb*+2 e =Pb

L’ eéquation est celle du fonctionnement force :

Oxvdation a I'anode  Pb** +2 H,O =PbO, +4 H" + 2 ¢

Réduction a la cathode Pb*"*+2 e =Pb

Equation 2 Pb?* + 2 H,O = PbO, + Pb + 4 H*
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Il faut noter toutefois que c’est les premiereargles les plus importantes car se sont elles goigigent la
formation des ion Pb et la réduction des protons en dihydrogéne. Btexine réaction parasite c'est I'électrolyse de

I'eau avec du dégagement de dioxygene et de diggde On prend une solution d’acide sulfurique 3#&kca2 lames
de plomb.

Pour charger 'accumulateur il faut administrer urcourant supérieur a 2,1\¢ar c’est la valeur de la fem. de
la pile lorsqu’elle est totalement chargée.

o — o [e] —_
E°=E PbO2/PbSO4™ E PbSO4/Pb— 211\/
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MANIPULATION N°22
[Expériences illustrant les propriétés d’'un méme éhaent & différents degrés d’oxydation : le fdr

. Introduction

Le fer est un élément chimique, de symbBieet de numéro atomiqus.

Le noyau de I'atome de fer 56 est l'isotope le plable de tous les éléments chimiques, car ilguesBénergie
de liaison par nucléon la plus élevée. Le fereskarnier élément pouvant étre produit par lestidacde fusion au

coeur des étoiles (si celles-ci pésent au moinsss@sasolaires) et donc I'élément le plus lourd Bofarmation ne
nécessite pas un évenement cataclysmique commnmsupeenova.

Propriétés physiques
C'est un métal qui, en fonction de la tempéragegqrésente sous plusieurs formes allotropiquess [@s conditions
normales de pression et de température, c'estligie soistallin de structure cubique centré @desu ferrite) ; a partir de

950°C, il devient cubique a faces centréesy(fam austénite). Au-dela de 1 400°C, il redeviettique centré (fes).

Le fer est ferromagnétique : les moments magné&ides atomes s'alignent sous l'influence d'un chmegmétique
extérieur et conservent leur nouvelle orientatiprea la disparition de ce champ.

Des courants de convection riches en fer liquidesda couche externe du noyau terrestre (noyaure3teont
supposés étre a I'origine du champ magnétiquestegre

Propriétés chimiques
Laissé a l'air libre en présence d'humidité, iteeode en formant de la rouille JBg. La rouille étant un matériau
poreux, la réaction d'oxydation peut se propagequlau coeur du métal, contrairement, par exemgkdueninium, qui
forme une couche fine d'oxyde imperméable.
En solution, il présente deux valences principales

. Fé&* qui présume faible couleur verte ;

. Fe* qui posseéde une couleur rouille caractéristige®’ feut étre réduit par du cuivre métallique, pamepie,

réaction a l'origine du procédé de gravure desiitgémprimeés par le perchlorure de fer, FeCl

L'hémoglobine du sang, qui permet aux globulesesutg transporter le dioxygene, contient du fer.

. Caractérisations

Le fer se présente dans plusieurs états notamment
_lefer solide (que I'on ne caractérise parfsame solideet le fait qu’on peut #imantej).

_Iion Fe*" peut étre caractériser par :
La soude Fe*+ 2 HO = Fe(OH), c'est unprécipité vert pale.
L’orthophénantrolinée”* + 3 o-phe—> [Fe(o-phe}] ** c’est uncomplexe rouge sang
L’hexacyanoferrate de fer Il
Fe** + [Fe(CN)Y]* > Fe** + [Fe(CN)]*
4 Fe* + 3 [Fe(CN)|* > (F" j[Fe" (CN)¢]s) (bleu de Prussg

_Iion Fe*" peut étre caractériser par :
La soude Fe**+ 3HO = Fe(OH); c'est unprécipité brun.

_Iion FeO4* peut étre caractériser par :
L’ion Baryum :FeO,” + Ba™" = BaFeQ, c’est unprécipité rouge foncé.
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. Le fer métalliqgue

1.0xydation du fer solide en fer |l

. Par voie seche:

On dispose de paille de fer que I'on dispose danisocal rempli de dioxygéne (COMBUSTION) :

De la paille de fer sert & enflammer du

grillage ne brllant pas dans l'air. Cela réaction est tres vive avec des
grillage brlle dans le dioxygéne. Negétincelles.

pas oublier le sable.

Des globules d'oxydes de fer en fusio
tombent au fond du bocal comme su
dessin. L'eau sert & protéger le bocal.

—

Quel est le réle du sable # sert a amortir les vibrations des parois dedlas lorsque les petites boules d'oxyde de
viennent heurter les parois de celui-ci.

On obtient alors un mélange d’oxyBe;O., mélange F& Fe'" (Fe,03,FeO).

I'oxydation du fer qui produit leouille (hématite) 4 Fe + 3Q — 2 FeOs.

. En solution :

En solution d’acide sulfuriqueoxydation du fer solide en fer IFe(s)+ 2 HsO" > Fe&* + Hy(g) + 2 H,0

Par une pile EVANS L'existence de la corrosion par aération difféetle a été démontrée en réalisant
I'expérience suivante : Deux électrodes en adigetetnent identiques sont plongées dans un baim &lec du
chlorure de sodium par exemple). Ce bain est séad&ux moitiés par une céramique qui laisse p&Es@®ns mais
pas les molécules. Comme pour une pile, les deactrétes sont reliées par un conducteur électripaes une moitié
du bain, on fait barboter de I'oxygene et dansréade 'azote. Un courant électrique apparaisalarcathode étant du
cOté ou l'eau est plus riche en oxygéne.

Sens du courant
-

@

(N,) Electron : e’ Oxygéne

FedFe™ +2e

Electrolyte :

Eau + chlorure Céramique frittée (laisse

de sodium (3%) passer les ions mais pas
les liguides)
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Fe=Fé" + 2¢
O + HO + 2é=20H
Fe" + [Fe(CN)]*> > [Fe" Fe' (CN)g] bleu/violet

Par action du cuivre tloxydation du fer solide en fer Fe(s)+ Cu** 2> Fe&* + Cu(s)

2.0xydation du fer solide en fer Il

En présence d’acide nitrique 6M sur le fer sobdeobserve une réaction d’oxydoréduction:
NOs +4H"+3e =NO +2H,0
Fe=Fe* +3¢

Equation bilan:

3NO; + 12 H+ + 4 Fe > 3 NO + 6 H,0 + 4 Fe**
NO formé incolore entre en contact avec l'air et s'oxyde en vapeurs rousses de dioxyde d'azote NO..

3.0xydation du fer solide en fer VI

On réalise I'électrolyse d’'une solution de souidlavec une anode de fer. On obtient un composdédsg

fer I'ion ferrate rose:

dépot rose:
ferrate

| clou fer
Cgraphite —]

NaOH 10M+—

%

Fe(s) + 8HO + 6 HbO> FeQ” +6¢€ + 4 H,0

On peut également obtenir I'ion tétraoxoferrateguzion d’hypochlorite en milieu alcalin sur le Balide.

. Le fer au deqgré d’oxydation Il

La réduction est difficile on va donc s’intéresadioxydation de celui-ci en fer Ill.

1.Dégradation d’'une vieille solution de fer Il
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Une vieille solution de laboratoire de fer Il este en présence d’'ions SGNa solution devient rouge, il y a
donc présence d’ions Fer lll, c’est une oxydatiaturelle des ions fer Il instables en solutionstjgour cela que I'on
prépare des solutions de sel de Mohr.

2.Anneau de Richmond

En présence d'acide sulfurique concentre, I'anitvate est réduit par les sels ferreux en NO, gacd'exces de
sel ferreux, forme le cation complexe [Fe(NO}jrun foncé.

SFE"+NOy +4H > 3F"+2NO +2HO
NO + F&* > [Fe(NO)]*

3.0xydations courantes

Les ions fer Il sont tres facilement oxydablesanwinent avec les ions hypochlorites Cl@vec le diiode,| ou
encore I'eau oxygénée en ionste
MnO, + 5Fé" + 8H 2 Mn*"+ 5F€* + 4H,0
2F€" + I, > 2Fe" + 21

4 Applications: dosages

On peut donc effectuer différents dosages (varessdoutes les manipulations sur I'oxydoréductiosue le fer)
comme par le permanganate et le césium IV par ebeemp

. Le fer au deqgré d’oxydation Il

L'oxydation du fer Il est assez difficile et dotecréduction est assez simple et c’est ce qu alboiss étudier.

1.Réduction par le zinc

On met dans un bécher une solution de fFa@juelle on ajoute du zinc en poudre, on obsargethsommation
de celui-ci et la présence d'ions’Ee

2 Fe" + Zn(s) > 2 F&* +zZn*

2.Réduction par les ions iodures

On applique la réaction inverse d’oxydation coteaitu fer Il et on obtient ainsi la réduction dulié:
2F€" + 21 > 2F€" + I,

3.Applications: dosages

On peut donc effectuer différents dosages (varessdoutes les manipulations sur I'oxydoréductiosue le fer)
comme par le thiosulfate et le complexe hexacyarat&(lll) par exemple.

. Conclusion
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Les oxydes a valence mixte Fe,0, — 7 — Fe 26t

Oxydes de fer

Fe,0,
FeO FeXt
céladon
vert péle Fe0.Fe,0,
[Fe.2Fe¥)O N
Fe,O, Fedt

coloration noire intense

ocre

sauts électroniques

Prehistoire, les peintures pariétales

Iran - 4000 av. J.-C.

rouge = hématite Fe, O,

2 pigments naturels
noir = charbon de bois ou MnO,

+ charge : argile, talc, feldspath

+ liant : graisse ou eau

traitement thermique

Poteries en rouge et noir
Philippe Boch

Gréce - 570 av. J.-C.

réducteur

Fe,0; - rouge

Fe:Pr

Tlménite FeTiO; : noire

méme structure que I’alumine
Mais forte concentration de paires
Titt - Fe2t+

| Bleu de prusse

Ferrocyanure ferrique

Formule chimique : Fes( Fe (CN)s)3
Période d'utilisation : 1710-XXe
On trouve du bleu de Prusse aussi bien dans les tubes de
peinture pour artistes que sur la carrosserie des autontobiles,
dans les encres d'imprimerie, le papier colore, les matiéres
plastiques et les cosmétiques. Il aurait été decouvert

en 1704 par un chimiste berlinois au cours d'experiences

de calcination de sang de beeuf séché avec de la potasse.

Le cristal de bleu de Prusse renferme des ions ferreux et
ferriques et des ions cyanure. A I' heure actuelle, il est
fabriqué en faisant réagir du ferrocyanure de sodium et

du sulfate de fer. Le contréle du pH et de la température
perimet d'obtenir des grains de la taille voulue. [Is sont
filtrés dans de gigantesques presses, puis séches et empaquetés.

Fe,0, - noir

Fedt - Felt

~_PIGMENTS MINERAUIX DE SYNTHESF MODERNES
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MANIPULATION N°23 [Expériences utilisant des « solutions tampong »

. Introduction

En chimie, unesolution tampon est une solution qui maintient approximativemennéme pH malgré I'addition de
petites quantités d'un acide, d'une base ou diluteod. Si I'un de ces trois critéres n'est pasfiéalors la solution est
un pseudo-tampon.

En général les tampons sont composés d'un aclale &tide sa base conjuguée, par exemple unesollgiNH" et

de NH;. On trouve dans le sang humain un tampon d'acidmoique (HCO;) et de hydrogénocarbonate (HEQui
maintient le pH entre 7,35 et 7,45.

Le pouvoir tampon maximal d'une solution est obteour un mélange équimolaire. Dans ce cas le pégsdta la
valeur du pKa du couple en solution. Plus la solutampon est concentrée, plus son pouvoir tamgbimg@ortant.

Le pH d'une solution tampon

Le pH est maintenu constant grace a l'absorpticé lauibération d'un ion Hpar les espéces en présence dans la
solution. Par exemple I'acide acétique (qui esdesconstituants du vinaigre) donne :

CH3COOH <--> CHCOO + H'
Cette réaction eséversible eten équilibre. Lorsqu'un composé de ce type est présent dansolutéon, les deux
especes moléculaires @EOOH et CHCOO sont donc présentes. Ainsi, si vous ajoutez pamgie un acide a cette
solution une partie de ceux ci vont étre consomuia@s la réaction suivante :

CH3COO + H' --> CH;COOH

La proportion de molécules GEOO et CHHCOOH va donc étre modifiée, mais le pH quant &wiera beaucoup
moins que si ces molécules n'étaient pas présdates|'eau.

C'est ce que I'on appelleffet tampon.

. Propriétés des solutions tampons

1.Tampons acido-basigues

. Notion de pouvoir tampon:

Pour cette manipulation se référer &lanipulation n°13.

. Calcul du pouvoir tampon maximal:

Le pouvoir tampon que I'on nofea un maximum. Ceci a été mis en évidence maisglasler dans la
manipulation n°13. Ici on s'intéressera a la quiamaiion du maximum du pouvoir tampon. Prenonsepample le
tampon ammoniacal constitué d’'ammonium et d’'amnmmndans 'eau la réaction prépondérante est lzaste :

NH3 + H30+ - NH4Jr + HO
El C xC 0 exces
EF C(1-x) 0 xC exces

On en déduit que Ka = [NH[H30]/ [NH4'] = C(1-X).[H:O] / XC = (1-x). [HO"] / x
pKa=pH-log ((1-x)/x) =pH +1/2,3 (In (¢ In x)

dpH = 1/ 2,3. (-dx/(1-x) — dx/x) = 1/ 2,3. (-1/%:K))

d?pH/dx2 = 1/ 2,3 .[(1-2x)/(x2.(1-x)3]
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Ceci vaut 0 pour x=0,5...
Or on définit le pouvoir tampon pAr= dx/dpH dong? = fmax si x=0,5 soit si on se place a la demie eqenak
L’addition de Gdx mole de soude produit une variation de pH de :
dpH =1/ 2,3. (-1/x.(1-x)).dx
d’oup = Co.dx /[ -dx/(2,3x.(1-x))] = -2,3 &X.(1-x).
dp/dx = 0 si x =0.5

On peut en conclure pour un vrai tampon son pouvoitampon est maximale a la demi-équivalence soit
quand pH = pKa. On pourra mettre en évidence que cpouvoir augmente également si la concentration de
solution augmente.

Bilan :

|
A S. T. diluée + base

PH

S. T. + base
|
S.T.+ H,0
|
S. T. + acide

e I

4.75

S. T. diluée + acide

2. Tampons rédox

Les tampons acides sont les plus utilisés certés omaest ammené parfois a utiliser des tamporexrgdi ont
la particularité suivante :
le potentiel du couple du tampon varie peu dangganeme d’étude raisonnable soit par ajout de réductu
d’oxydant, soit par dilution. Le meilleur tamponr@spond a un mélange équimolaire concentré d’'ydante et de
son réducteur associé dans la zone d’Hendersoa-1pit pKa+1.
Comme pour le tampon acido-basique le pouvoir tange note :

On peut donc utiliser le couple du fer *FEE*:
Si on considére [F&= Cox = x Cd et [F&]= Cred = (1-x) Cd
dCox/dx = Cd = constante
D’apreés la loi de Nernst on peut écrire que :
AE = E%es+re2+t 0.059 log [x/(1-X)]
dE = 0.059/2,3. dx/[X(1-X)]
Alors B = 2,3/0,059. Cd.x(1-x)
dp/dx =0 si x =0.5

Comme pour les tampons acides basest a la demie équivalence que le pouvoir tamgsirmaximal.
On peut maintenant étudier si ce mélanger ferremgue est bien un vrai tampon :
On se place dans une demie-pile avec une éleati@dalomel saturéges= 0.241V avec une solution 1M de
trichlorure de fer (Fe@), et d’'une solution de méme concentration enlfggrbvenant d’'une solution de sel de Mohr
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par exemple). Sur cette solution on note la vanatie potentiel par ajout d’eau (dilution), ajoatréducteur et
d’oxydant. On notera que E3+re2+= 0,77V. On obtient les résultats suivants :

Fer Il / fer
Solutions Il ajout 25mL eau | ajout de 10mL de Ce4+ 1M | ajout de 10mL de S204 2- 1M
AE (mV) 468 473 472 474
E (mV) 709 714 713 715

On peut donc faire plusieurs remarques : toutat@a baisse du potentiel standard 0.709V aude0.77V
ceci s’explique par la complexation de I'eau aweibns fer Il et fer Il .

On remarque que ce couple rédox est un excellemdn, la variation de potentiel entre I'ajout dducteur ou
d’oxydant est trés faible, tout comme la dilutiopeas d’influence sur la variation de potentiel dugle.

. Applications

1.Etalonnage d’'un pH-métre

Il s'agit d'un millivoltmetre électronique qui meswne différence de potentiel entre deux électodme
électrode de référence dont le potentiel est cahstandépendant du pH de la solution (a tempésatanstante) et ung
électrode de mesure dont le potentiel est fonatiopH de la solution. On utilise habituellement éfectrode
combinée en verre qui contient a la fois les ddestéodes.

L'appareil affiche les résultats en millivolts aprés conversion, en unités pH.

En fait, comme tout appareil de mesure, le pH-mduk étre préalablement étalonné pour que lesltaést
soient corrects.

Cet étalonnage doit étre fait en agissant sucaassnt sur les trois potentiometres de réglagenotece du pH-metre
jointe en annexe décrit la maniéere de régler césnpometres.

La conversion en unités pH est basée sur I'équdaddernst qui implique entre autre la températorame
variable. Il est donc nécessaire d'afficher la t@rare de I'échantillon sur I'appareil au momentalibrage.
L'étalonnage s'effectue a l'aide de 2 solutiongHieonnu :

« tampon pH 7,0 : réglage du point zéro de I'électrode,
+ tampon pH 4,0 ou pH 10,0 suivant la zone de pH de I'échantillon : mesure de la pente ou du gain
de I'électrode.

® Etape 1 réglage du potentiomeéttempérature de travail

L’électrode est toujours dans le bécher repéreckstge de I'électrode ™.

- Mesurer la températufede cette solution a lI'aide d’'un thermométre

- Sélectionner sur le pH-métre le modadfichage de température de travail

- Régler le potentiométtempérature de travapour que l'afficheur du pH-métre indique la mérempérature que le
thermomeétre.

® Etape 2 réglage du potentiométéalonnage a pH 7,@& l'aide d’une solution d’étalonnage tampon

® Ftape 3 réglage du potentiomeétéalonnage de la penta I'aide d’une solution d’étalonnage.

- verser dans le bécher étiqueté “solution dostahgeoH 4,0 7, environ 40 mL de la solution tamppH 4,0.
- rincer I'électrode du pH-métre a I'eau dis#l]éuis essuyer la délicatement avec du papieriadso

- plonger I'électrode dans le bécher “ solutiéétalonnagepH 4,0 7 ;

- sélectionner le modmesure de pH remuer doucement I'électrode pendant une vingtda secondes puis attend
la stabilité de la mesure ;

- régler le potentiométretalonnage de la pentpour que I'afficheur indique uoH de 4,0.
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2.Précipitation sélective d’hydroxydes

Les cations chargés ont une forte réactivité éa®ons hydroxydes en formant des complexes staSkdon le
type de cation et sa taille la réactivité est didfée notamment par le pH de début de précipita@onva donc étudier
les cations suivants : Fe F&*; Cr*; Zn®"; Mn?".

On prend pour chaque cation une solution 0,01Mréatise 4 tampons de pH différent :

pH=2 solution d’acide chlorhydrig@®1M

pH=5,2 solution de 0.1 mol d’acidetapse et de 0.275 mol d’acétate de sodium
pH=6,5 non précisée

pH=7,2 tampon phosphate

pH=28,5 non précisée

On observe les résultats suivants :

Tampons /
Précipités Fe(OH)3 Cr(OH)3 Zn(OH)2 Fe(OH)2 Mn(OH)2
pH=2 oui non non non non
pH=5,2 oui oui non non non
pH=6,5 oui oui oui non non
pH=7,2 oui oui oui oui non
pH =85 oui oui oui oui oui

On observe que I'on peut faire précipité sélectieahtes cations dans un domaine de pH bien déiifioection
de la solution tampon. On aurait pu également tieeravec d’autres tampons le pH de début de ptatgn de
chaque hydroxyde.

3.0xydation sélective des halogénures

Les tampons sont trés utilisés en industrie poiteétoutes les réactions parasites acido-basgiuesoxydo-
réduction par exemple. Ici on cherche a oxydercsiglament le dibrome par rapport au dichlore avepermanganate
de potassium on note les équations de réactioarsigis :

Cl, + 2é = 2Cl- E1
Br, + 2é = 2Br- E2
MnO,+ 56+ 8H = Mn** + 4H,0 E3

La réaction bila est la suivante :
2MnO4+ 10X+ 8H = Mn*" + 5% + 4 H,0

On fera attention au dégagement de dihalogenesldoias réaction ces especes sont trés toxiques.

D’apreés la loi de Nernst on démontre que le pousrydant du permanganate varie avec le pH : il dumi(Cf.
manipulations précédentes) et que le pouvoir oxtydas halogénes ne dépend pas du pH (pas d’intermatiions
oxonium dans les demies équations).
ApH=0 E3>E1 et E3>E2
A pH = 4,65 (tampon acétique) E3>E2 et E3<E2

Avec le tampon acétique on peut exclusivement exigk ions bromures car les ions chlorures nesorter
par le permanganate qu’en milieu tres acide.

On peut résumer cela par le diagramme suivant :
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E (V)

MnO4-/Mn2+

Cl2/cl-

1.36

Br2 / Br-

1.09

pH
4,65

4.Dosage des ions magnésium par 'EDTA et le NET

Ce type de dosage a besoin de s’effectuer dansligu tampon de pH = 10 pour ne pas précipiteidas
magnésium avec les ions hydroxydes notamment. ¢&daiise référer a lmanipulation n°27.
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MANIPULATION N°24 [Expériences portant sur la notion d’indicateurs cobrég

. Introduction

Un indicateur coloré est constitué par un couple acide faible / base faible dont les especes conjuguées ont
des teintes différentes. La couleur observée lorsqu’on met quelques gouttes d’indicateur coloré dans une
solution dépend du pH de cette solution. Par exemple pour I'hélianthine dont le pKa = 3,4 la forme acide est
rouge et la forme basique est jaune :

2.4 pH=pka=34 4.4

Rouge ‘____+____ o

[ Acide | = 10 [ Base ] [ Acide | =[ Base ] [ Base | = 10 [ Acide ]

«—— Fone devirage ——
teinte acide | teinte sensible |

La zone de virage est comprise entre pKa —1 et pKa +1 environ ( soit entre 2,4 et 3,4 )

Voici les zones de virages de plusieurs indicatealsrés :

‘Nom usuel de I' indicateur colcw‘CouIeur de la forme Hm{Zone sensible, intervalle de ||Couleur de la forme #

Vert de malachite ‘ Jaune 0.10-2.00

(premier virage)

‘ Bleu de thymol (premier virag(i_‘ 1.20-2.80 | Jaune
e dazeR  Rowge 19033 | Jaune
‘ Bleu de bromophénol ‘ Jaune ‘ 3.00-4.60 | Bleu
‘ Hélianthine _| 3.10-4.40 | Jaune
Neuge ¢ allzEine & ‘ Jaune ‘ 3.70-5.20 _
(premier virage)
Vert de bromocrésol ‘ Jaune ‘ 3.80-5.40 | Bleu
Rouge de méthyle _‘ 4.20-6.20 | Jaune

|
|
‘ Bleu de bromothymol
|
|

 Jaune Cmew
Rouge de phénol ‘ Jaune ‘ 6.80-8.40 _
Rouge de crésol ‘ Jaune ‘ 7.20-8.80 _
Bleu de thymol Jaune 8.00-9.60
(second virage) i :
‘ Phénolphtaléine ‘ Incolore ‘ 8.30-10.00 _
| Thymolphtaléine | Incolore | 9.30-10.50 ~ Beu
Rouge d' alizarine S
(second virage) 10.00-12.00 ‘ Jaune
Jaune d' alizarine R

Incolore

Jaune

Vert de malachite

| Carmin d' indigo 11.60-14.00
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Les indicateurs Acide - Base (aussi connus comutieateurs de pH ) sont des substances qui chadgestduleur
avec le pH. Ce sont généralement des acides doeges faibles, qui dans I'eau se dissocient fadai¢et forment des

ions.

Considérons un indicateur qui est un acide faideformule Hin. A I'équilibre, I'équilibre suivaest établi avec la

base conjuguée:

Hln faq) + Ho, O il ===

acide
couleur A

H:O% (ag) +

I (ag)
Base conjuguée

couleur B

L'acide et sa base conjuguée ont des couleursetfitigs. A un pH bas, la concentration e@tst grande et ainsi
I'équilibre évolue vers la gauche et la solutida eouleur A. A pH élevé, la concentration e®test faible , la
position d'équilibre évolue vers la droite et léuson prend la couleur B.

La phénolphthaléine est un exemple d'indicatewréajui, en solution aqueuse, établit ce type dibogt

HO

Incolore (Acide)

.
5
|

9
5

Ho

Cf + Hg ot
W
0

Rose (Base)

La phénolphthaléine est incolore , c'est un acdldd qui se dissocie dans I'eau pour former demarde couleur rose
En milieu acide, I'équilibre est déplacé vers ladalee, et la concentration en anions est trop fable donner une
coloration rose . Toutefois, en milieu basiquejuiébre est déplacé vers la droite, et la con@iun en anions

commence a étre suffisante pour observer la cadoradse .

On peut appliquer les lois des équilibres chimiguiéquilibre d'un indicateur coloré. En généiaticateur est un

acide faible:

[Hz O ](In]
[HIn]

K. est connue comme tanstante de dissociation de l'indicatela couleur de l'indicateur change de la coukearla

couleur B ou vice versa au point de virage. Enaiatp
[HIn] =

On aura ainsi :

Ky =

[Ir]

[Hz 0]

Le pH de la solution au point de virage est apjeefi,. On trouve aussi I'expressioK pquand on représente

I'indicateur par HA.
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Quelques Indicateurs

A bas pH, un indicateur (acide faible ) est presque entierement sous la forme Hin, sa couleur

prédomine. Quand le pH croit, l'intensité de la cou  leur de Hin décroit et I'équilibre est déplacé vers la
droite. En conséquence, l'intensité de la couleur d e In- croit. Un indicateur est d'autant plus efficace

gue son changement de couleur est franc et qu'il se fait sur un faible intervalle de pH. Pour la plupa 1t
des indicateurs colorés, la zone de virage est comp  rise entre p K,, -1 et pK,, +1 : Voir des exemples
dans le tableau suivant: en glissant le curseur sur le nom de l'indicateur, vous pouvez voir le modele
moléculaire de sa forme acide.

L'hélianthine, autrement appelée méthylorange, est un indicatgdaré utilisé en chimie pour marquer la présence
d'un milieu acide (il vire en rose-rouge) ou d'uiign basique (il vire en jaune). On |'utilise dgmour les dosages
acido-basiques.

Sa formule chimique est,£1,,N;O:SNa. Son nom date du XIXeme siécle et empruntepbatae hélianthe (du latin
helianthus - du grec hélios, « soleil », et antkdgur »).

CH,
HOgS@NN@ N
CHg

polaire
donne la solubilité

auxochrome
chromophore accentue la coloration
donne la couleur et la solubilité

Le magnésiopnest un indicateur coloré utilisé pour caractéfiisg ions magnésium en chimie analytique il doswvex
ses ions une couleur bleue (avec les autres irafipaolet).

HO

Le NET, autrement appelé Noir Eriochrome T, est un tiecoloré de pKa 0 ;6.6 et 11.5 utilisé pour coxglales
molécules comme I'EDTA et la définition de la dérele 'eau minérale.

Le Noir ’ERIOCHROME H;ln : NET

Hln=
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OH HO
@ @
O,N

Le Bleu de méthylene autrement appelé CHLORURE DE METHYLTHIONINIUM autiénomination : BLEU DE
METHYLENE autre dénomination : CHLORHYDRATE DE TERRIETHYLTHIONINE autre dénomination :
TETRAMETHYLTHIONINE CHLORURE est utilisé comme aséiptique en parapharmacie et comme bactéricide
mais il a aussi la capacité a étre de couleur éi¢wlonc d’étre un indicateur coloré.

@iN@

S

On peut remarquer que I'aspect de tels composésgiees ont de grandes similitudes : des compos@sadiques
avec des especes qui propagent I'aromaticité etremhas énergies des transitions d-d sont assdedailcause de la
grande conjugaison de ces composés ainsi les énaiess sont grandes et absorbe dans le visibleideuwys confere

différentes couleurs. La perte d’'un proton augmént®mnjugaison et donc change la couleur du coggos rappele
toutefois que :

AE = hc/h

On trouve donc des indicateurs colorés acido-basi@les plus répondus) mais aussi des espéeces rédox
complexométriques, de fin de précipitation... Ceaisiamene au plan d’étude suivant.

. Indicateurs colorés acido-basigues

1.Notion de zone de virage

Pour regarder a quoi correspond une zone de vimageut étudier I’hélianthine (voir formule enroduction).
On réalise une mélange de tampon acétique a pB6=adec quelques gouttes d’hélianthine le miligjaase-orangé.
On acidifie le milieu avec de I'acide chlorhydrig@2M.
On a noté qu'a pH = 4,4 le milieu commencait deté@vrose jusqu’a pH= 2,4 ou le milieu devient résecé.
On établit ces valeurs a l'aide de 2 témoins neeitaide.
On en déduit que :
24<pKa<44

Ainsi on obtientun pKa moyen de 3,4(c’est d’ailleurs la valeur théorique). De plugztme ci-dessus dans
laquelle il est impossible de voir le changementaldeur est appelémne de virage ou zone sensible

2.Utilisation

. Indication de la concentration:

Plusieurs solutions d’acide chlorhydrique de cotrations connues et différentes sont mises erepoésde
violet de méthyle : on observe les résultats sis/an

Concentration en HCI 2M 1M 0,2M 0,1M 0,01M
pH 0,09 0,27 0,85 1,12 2,15
Couleur de la solution jaune vert/jaune vert bleu violet
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‘ cr
‘ \
\T NH,*

. Comparaison de la force de différents acides:

En utilisant le bleu de thymol comme indicateuloo® on peut dans cette expérience chercher aemiantorce
d’un acide par rapport a sa dissociation et dorgadgrésence en ions oxonium (détecté par pH) t@ieéplusieurs
acides et on reléve les résultats suivants :

Acide 0,1M HCI CH3COOH H20 NH3
pH 1,12 2,98 7 9,2
Couleur de la solution rouge jaune jaune bleu

L'acide le plus fort est I'acide chlorhydriquel@icide le plus faible est 'ammoniac.

. Estimation d’'un pH par échelle de teintes :

Pour mettre en evidence les acides et les bases, nous bromothymol

nous sommes servis jusqu’'a présent de l'indicateur

d’acidité bromothymol : il est bleu en milieu basique + base

et jaune en milieu acide. 4_’

|l existe de nombreux autres indicateurs d’acidité. + acide

Présentons le méthylorange et la phénolphtaléine :  jaune
méthylorange phénolphtaléine

jaune incolore

Préeparons 3 séries de tubes a essai renfermant des solutions a valeurs de pH
régulierement croissantes. Ajoutons dans chaque série de tubes quelques gouttes
de l'un des 3 indicateurs methylorange, bromothymol et phénolphtaléine.
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méthylorange bromothymol phénolphtaléine

- 'l-_-l"l_-l e } 4 L ¥ [

0
0
)

K = <3 [ < <3 O K [
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1 2 3 4 5 6 4 5 6 7T 8 9 7 8 9 10 11 12
Nous voyons qu'’il existe pour chaque indicateur un domaine de virage dans lequel
la couleur change progressivement. Ce domaine de virage s’étend sur environ 2

unités de pH.

[l importe surtout de se rendre compte que les domaines de virage des
difféerents indicateurs se situent en des endroits différents de I’échelle des
pH ! Ainsi le méthylorange change de couleur déja dans le domaine acide (pH 3 —
4) alors que la phénolphtaléine ne vire que dans le domaine basique (pH 9 — 10).

L’indicateur universel de pH est un mélange d’indicateurs individuels
choisis de facon a ce que leurs domaines de virage se juxtaposent le long
de I’échelle des pH. Ainsi l'indicateur universel prend pour chaque valeur de pH
une teinte caractéristique determinée par la superposition des couleurs des
Indicateurs individuels et qui permet d’apprécier le pH par comparaison avec une
echelle de couleurs.

L’'indicateur universel est utilise :

e sous forme liquide: on en ajoute
quelques gouttes au liquide dont on veut
apprécier le pH

e sous forme de bandelettes de papier
imbibé d’indicateur universel

. Dosage acido-basigue avec indicateur coloré :

Se référer a lananipulation n°14

3.Détermination du pKa du BBT par spectrophotométre

Se référer a lananipulation n°2

4 Electrolyse de I'eau

Introduction
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Cette expérience permet de mettre en évidenceskilplité de changer le sens d'évolution d'un systéhimique en imposant un couran

On va ici s'intéresser a I'électrolyse de l'eaan@formation forcée). A la fin de I'expérience, mettra en évidence la productio
équivalente d'ions oxonium et d'ions hydroxyde @urs de I'électrolyse de I'eau.

Expérience

Protocole expérimental

On réalise le montage schématisé ainsi :

@ &

Cathode Anode

(lieu de la A (lieu de

réduction) I I 1" ozydation)

. .

molution aquense de sulfate de . molution aqueuse de sulfate de
sodium (&l ectrolyte support) Pont salin sodium {&lectrolyte support)
contenant quelques gouttes de contenant quel ques gouttes de
EET. EET.

Deux petits cristallisoirs sont remplis d'une solutaqueuse de sulfate de sodium 8{;) a laquelle on a ajouté quelques gouttes de E
de bromothymol (BBT). lls sont reliés I'un & l'auprar un pont salin. Les deux électrodes, respaotnt dans chacun des deux cristallisol
sont reliées a un générateur de courant.

On allume le générateur et on laisse I'électrobgstaire.

Apres un long temps d'électrolyse, on éteint leéggteur et on transvase les deux solutions, coaetedans chacun des cristallisoirs, da
un bécher.

Observations et interprétations

Avant d'allumer le générateur, on observe que &ms<dolutions contenues dans les cristallisoirg sertes, teinte prise par le BB’
lorsque la solution est neutre (pH=7).

Une fois I'électrolyse lancée, on observe quedagiens contenues dans les cristallisoirs prendestteintes différentes. A la cathode,
solution devient bleue, teinte prise par le BBThalieu basique, et a I'anode, la solution devienng, teinte prise par le BBT en milieu acid
Il'y a donc production d'ions oxoniuma I'anode'etres hydroxyde a la cathode. Voici les équatioes iactions ayant lieu aux électrodes :

A l'anode (lieu de l'oxydation) : 2,8 () ——> Ox(g) + 4 H(aqg) + 4 &
A la cathode (lieu de la réduction) : 28{1) + 2 e——> H,(g) + 20H(aq)

Comme il y a une quantité égale d'électrons traésfaé I'anode et a la cathode, I'électrolyse da Peoduit une quantité équivalente d'iol
oxonium et d'ions hydroxyde. On le vérifie expénmtadement en mélangeant, a la fin de I'électroliesesolutions contenues dans chacun
cristallisoirs. En effet, on observe une teintalénverte correspondant a la neutralité de la isplut

L'équation bilan de I'électrolyse de I'eau est dahéhO () ——> Ox(g) + 2 H,(Q)

. Indicateurs colorés rédox
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On en distingue deux types :

¢ les indicateurs rédox geénéraux c’est a dire des substances qui changent de couleur lorsqu’elles sont
oxydees ou réduites
¢ les indicateurs spécifiques

2.1 Les indicateurs rédox généraux
La demi eéquation d’oxydo-réduction s’écrit : Ing, +ne” N g

. _ 05 In
La relation de Nemst pour ce couple s’écrit: E=E® + 0.0 9lc;ng [,

it [Inred]
activités aux concenfrations. La forme oxydee de l'indicateur prédomine, et sa couleur aussi lorsque

In_, . . . In_, 1 . : .
@z 10. La forme réduite prédomine lorsque @ <— . Ceci se traduit en terme de potentiel par le

[0 ey ] [In,.q] " 10
diagramme de prédominance ci-dessous :

- Zone de virage Ing, E

a 25°C et en identifiant les

A J

0.059
E® E°+

n n

Exemple : les complexes du fer II avec les orthophénantrolines : [Fe(phen),]” complexe rouge
et [Fe(phen),|”* complexe bleu.
2.2 Les indicateurs spécifiques

Ce sont des especes chimiques qui en s’associant avec le réducteur ou I'oxydant forment des especes
colorées : on peut citer I'amidon qui colore en bleu foncé les solutions contenant du diiode ou les ions
thiocyanates SCN™ qui colorent en rouge les solutions contenant des ions Fe’ par formation du complexe
[FeSCN]™.

1.Expérience de la bouteille bleue

Expérience:

Placer 50 mL de solution de potasse dans un erlen de 100 mL muni d'un bouchon. Ajouter 1 gramme de glucose puis 1 a 1,5 mL
de solution de bleu de méthyléne. Homogénéiser et boucher I'erlen. La solution initialement bleue devient rapidement incolore (en
quelques dizaines de secondes au maximum).

Agiter le flacon: la solution devient bleue puis se décolore lentement. On peut recommencer le cycle jusqu'a épuisement de
I'atmosphére au-dessus de la solution si le flacon est bouché ou jusqu'a épuisement du glucose. La solution devient
progressivement jaunatre.

.Explications:

C'est une réaction d'oxydation du glucose par l'oxygene dissous catalysée par les ions HO- et le bleu de méthyléne. Le bleu de
méthylene sert aussi d'indicateur redox: sa forme oxydée est bleue, sa forme réduite incolore.

Lorsqu'on agite le flacon, I'oxygene dissous oxyde le bleu de méthyléne "en bleu" jusqu'a épuisement de l'oxygéne dissous; il y a
alors décoloration.

Matiére d’ceuvre :

e solution de potasse a 20 g/L
e solution de bleu de méthyléne préparée ainsi : 0,125 g de bleu de méthylene dans 500 mL d’eau
e Le bleu de méthyléne est une molécule organiqueeu exister sous les deux formes :
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S S,
(CHN 3 NCHY, (T T T N yem,

e glucose

Le bleu de méthylene est initialement réduit paglieose. La cinétique est observable a notre kcfelielques
secondes), et la couleur disparait progressiverRens, lorsqu'on agite la fiole, du dioxygene gazprésent dans l'ail
contenu dans la fiole s'y dissout (on augmentegéard la cinétique de dissolution du dioxygenesdinsolution : @
(g) <—> O (d)). Le dioxygene alors dissous réoxyde la fomdduite du bleu de méthylene, et la couleur bl
réapparait ! Tant qu'il reste du glucose en salugiodu dioxygene dans la fiole bouchée, le cyelg peprendre...

Finalement, le bleu de méthylene sert de  catalysear la réaction globale

HOCH,(CHOH)CHO + & (g) + OH —> HOCH,(CHOH),CO, + H,0. En effet, son potentiel apparent a pH=14 (
V) est compris entre ceux des deux autres cou@g®H : 0,39 V et ion gluconate/glucose : -0,95 V).

2.Dosages

. Dosage du fer Il par le césium 1V a I'aide derftmophénantroline

Se référer a lananipulation n°160n rajoute simplement de I'orthophénantrolinediese qui forme ur
complexe stable en milieu acide de couleur rouge &s ions F&. Ainsi aprés I'équivalence il y a changement
couleur car les ions Eeforment un complexe bleu avec I'orthophénantroline

. Dosage par un autoindicateur

Un autoindicateur est une espéce qui se colomilu acide ou en étant oxydé et qui change déecoen
milieu basique ou quand elle est réduite. Il estexplusieurs mais les plus connus sont les iomageganate (MnQ
violet, le diiode (1 jaune).

Pour la réaction du permanganate de potassiumli@fecpar exemple se référer amanipulation n°16

. Dosage par iodométrie et I'empois d’amidon

L'eau de Javel est un mélange d'hypochlorite de sodium (Na-_ + ClO-_) et de chlorure de sodium (Na-_, +CL_ ).

Le degré chlorométrique d'une eau de Javel est le volume de dichlore gazeux (exprimé en L) que peut libérer 1 L de solution dans
les conditions normales de température et de pression selon la réaction d'équation :

Clo-,, + Cl, +H,0=CL_ +2HO

On désire connaitre le degré chlorométrique d'une solution concentrée S, d'eau de Javel.

La solution S, étant agressive, on prépare une solution diluée S, d'eau de Javel : prélévement de 12.5 mL de la solution S, dans une
fiole jaugée de 100 mL.

La détermination de la concentration en ions CIO- s'effectue par iodométrie. Le dosage est indirect :

¢ premiére étape :les ions ClO- réagissent en milieu acide avec les ions I- en excés d'une solution d'iodure de potassium. Du diiode
se forme ;

¢ deuxieme étape : le diiode formé est dosé par une solution de thiosulfate de sodium (2Na-_ +8,0.2 ).

Mode opératoire :

Dans un bécher, on introduit 10 mL de solution S, 10 mL d’'une solution d'iodure de potassium a 25 g.L1. La solution obtenue est
légérement marron.

En ajoutant 2.5 mL de solution d'acide éthanoique, la solution devient marron sombre. La solution obtenue est notée S .
On verse S, dans une solution de thiosulfate de sodium de concentration ¢ =1 x 10- mol.L-,

La teinte marron du diiode disparait progressivement ; lorsqu’on atteint une teinte jaune pile, on ajoute 1 mL d’empois d’amidon
et on continue le dosage jusqu'a décoloration compléte.

Le volume de thiosulfate de sodium versé a I'équivalence est Ve =139 mL.
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Se référer a lananipulation n°27

. Indicateurs colorés complexométriques

Certains indicateurs colorés sont complexométaagqmenme I'orthophénantroline ou encore le NET é¢oqu
dans l'introduction pour cela on peut étudier laetk®l d’'une eau minérale en dosant le magnésiuecati¢ium

contenus dans une bouteille par de 'EDTA avecEd Mt donc il faut se référer aaanipulation n°27

. Indicateurs colorés de fin de précipitation

L'argentimétrie groupe un certain nombre de dostgsant intervenir le nitrate d'argent AghlQtotalement dissocié
Ag” + NOy). On utilise dans un premier temps la méthode darypour étalonner la solution de nitrate d'argeldide
d'une solution de chlorure de sodium de concentratonnue.

Méthode de Mohr

Principe : on précipite a I'état de chlorure d'atdes ions chlorures d'une solution de chlorursatium par addition
d'une solution de nitrate d'argent a étalonner.

Ag’(aq) + Cl'(aq) = AgCl(solide)

On doit posséder un indicateur de fin de réacties ions chromate CiefXaq) qui donnent avec les ions argent un
précipité rouge brigue de chromate d'argent.

2Ag*(aq) + CrOs* (aq) = AgCrO 4 (solide)

En milieu basique pH>7,5, il y a précipitatides ion argent en hydroxyde d'argent AGOH(s). Hiemacide
pH<6,5, le chromate d'argent est soluble. La réaae dosage ne doit pas étre concurrencée pautgeréaction (
celle de précipitation de AgOH). D'autre part licadeur coloré doit conduire a un changement déecoy
précipitation chromate d'argent) a une goutte pos étre efficace.
en conséquence le domaine d'utilisation de la ndétide Mohr est 6,5<pH <7,5.
la méthode de Mohr correspond a un dosage dinecine seule étape.

*—.—.—

burette

nitrate argent

support

1

erlenmeyer
chlorure de sodium

ulent

agitateur
magnétique
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Dans un erlenmeyer de 100 mL a col large placempuse d'essai V1= 20,0 mL de la solution connuehderure de
sodium de concentration c1 = 4,0 10-2 mol/L.. Agr i gouttes de la solution de chromate de potasstaire couler
la solution de nitrate d'argent contenue dans unette jusqu'a I'obtention d'une coloration oratigda solution.

Le virage est obtenu pour un volume de solutionittate d'argent verséeq1=18,2 mL.

Concentration de la solution de nitrate d'argent :

C1V1 =G Veqr; C=C1V1 Veqi= 0,04*20 / 18,2 4,4 10° mol/L.
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MANIPULATION N°25
[Expériences mettant en jeu des gaz et illustrantles propriétés physiques et chimiques

. Introduction

Au niveau microscopique, on décrit gazcomme un ensemble d'atomes ou de molécules thdsnfeent liés et quasi
indépendants (pour plus de détails, voir gaz réels)

D'un point de vue macroscopique, on caractériged@ere a I'état gazeux par les criteres suivants :

+ un gaz n'a pas de forme propre ;
« il n'a pas de volume propre, il tend a occuper wblume disponible.

Tout corps pur peut se trouver sous trois étatss(appeléphasey: solide, liquide owyazeux Le passage de I'état
liquide a I'état gazeux est appelé vaporisationg@alifie alors le corps deapeur(par exemple la vapeur d'eau).

La masse volumique d'un corps pur atteint son mimra I'état gazeux. Elle décroit sous I'effet dioaisse de
pression (loi de Gay-Lussac et loi de Charles)'onedhausse de la température (on parle de diatdés gaz). Les

mouvements chaotiques des molécules qui compasentps le rendent informe. lIs lui permettent digaer
entierement l'espace clos qui le contient.

Etymologie
Le mot gaz vient du néerlanda@as le mot a été proposé Il ° siecle par le chimiste flamand Jan Baptist van

Helmont. Le mogasétait utilisé en néerlandais depuisXiél ® siécle pour désigner l'air en général, il s'agifat de la
transcription du mot grec chaos prononcé a la agddise.

Généralités
Les gaz sont miscibles entre eux : on parlend@gepour I'action de mélanger et, oetlange gazeusour ['état
mélangéExemple: 'air sec, épuré de son gaz carbonique, estélange composé principalement de 78% de diazc

(N2), de 21% de dioxygene {Det de 1% d'argon (Ar).

Un gaz peut sdissoudredans I'eau (loi de Henry), ou d'autres liquidesr(me le sang, exemple une embolie
gazeuse).

Un gaz peut méme se dissoudre (faiblement) damséatal (absorption, désorption).

La combustiondes gaz oxydables est tres importante en chimiehinie organique et, donc dans la vie courante.

Gaz et thermodynamique

Le passage direct de |'état solide a I'état gaestigppel&ublimation(par exemple, le dioxyde de carboneCau
neige carbonique) ; l'inverse s'appeitmdensation

Quand un liquide passe a l'état gazeux, il y a isgion (soit par évaporation, soit par ébulliiddinverse s'appelle
la liquéfaction. Ces transformations s'appellesttdgnsitions de phase.

L'atmosphere de la Terre ouatmosphére terrestrest la couche gazeuse entourant la Terre.

Elle est constituée de 78,11 % d'azote, 20,9530%ydéne et de 0,934 % d'argon pour les gaz perngnen
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Les gaz dont la proportion varie avec l'altitudetqmincipalement 'eau, le dioxyde de carboneljdxyde de soufre et
l'ozone.

Certains gaz comme le gaz carbonique viennenadéJité humaine on parle alors de pollution etautrde I'effet de
serre. Le dioxyde de soufre accélére la corrosi@steresponsavles des pluies acides.

. Obtention de gaz

1.0Obtention de & et H,.

Il suffit de réaliser I'électrolyse de I'acide Buique dilué. Pour cela se référer amanipulations n°18 et
19.

2.0Obtention de O

On réalise I'oxydation de I'eau oxygénée par leymganate.
On a les couple®,/H,0, et MnQ-/Mn**

MnOs + 8H + 5= Mn*"+ 4 HO
H202:2|‘r+ O+ 2¢€

5H,O, + 2MNO; + 6H 250, + 2M?™ + 8 H,O

3.0btention de CO.

On realise la combustion du carbone dans le diexgg

O2(g) + C(s) > COx(9)

Protocole expérimental pour le professeur

le fusain = il est obtenu en chauffant le bois d'un arbagielé "fusain”, ce chauffage, a I'abri de I'aiétruit la
matiere vivante du bois et ne conserve qu'un quupsppelé "carbone". Le charbon de bois est aossititué de
carbone.

« Amorcage de la combustion : on porte a incandegcenenorceau de fusain que I'on introduit dandacoh a

combustion rempli de dioxygéene.
« onverse de I'eau de chaux dans le flacon lorsgjaerhbustion est terminée.

Protocole expérimental pour les éléves

« matériel utilisé : lampe a alcool, briquet, pot a confiture remglidioxygene pur (sur son couvercle est mont
un fil de fer qui permet de maintenir le morceadus$ain), eau de chaux dans un bécher.
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Suivre le méme protocole expérimental que celyprddesseur.

ATTENTION : les risques peuvent provenir :

= lors de I'amorcage de la combustion avec la lamgdeadl : s'attacher les cheveux, remonter si
manches surtout s'il s'agit d'un vétement qui pasten coton donc tres inflammable comme

survétement par exemple.
= lors de l'introduction du fusain emflammeé dansdedconfiture il est probable que celui-ci cas
sous l'effet de la chaleur car il résiste moing élaleur qu'un flacon a combustion.

Observations

. Le fusain emflammé a l'air brdle faiblement.

- Il brle vivement dans le dioxygéne pur en projattdes étincelles, le flacon devient trés chaud.
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« Au bout d'un moment la combustion cesse : le fusaliminué de volume.

« Apres agitation, I'eau de chaux se trouble cdedtformé un précipité de carbonate de calciumddla
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Interprétation

« Le morceau de fusain est plus Iéger apres sa cdimbwonc du carbone a disparu.

« La combustion du fusain cesse lorsqu'il n'y a pleislioxygene dans le flacon : donc tout le dioxyggéontenu
dans le flacon a disparu.

« Le trouble de I'eau de chaux prouve que du dioxigdearbone s'est formé lors de cette combustion.

Le carbone et le dioxygene disparaissent lors dergbustion pour former du dioxyde de carbagne.

On dit quiil y a e REACTION CHIMIQUE

La réaction chimique

Il'y a eu une transformation de la matiére : Gedire que les corps présents AVANT la réactiométpiie appellés
LES REACTIFS disparaissent pour former de nouveaugs appelés LES PRODUITS.
On traduit cette réaction chimique par une EQUATIBMNAN qui s'écrit :

217:Yoq g =1 —— > PRODUITS

carbone + dioxygene -------------- > dioxyde de cadme

Le combustible est le carbone, lsomburant est le dioxygene.

Dans cette réaction chimique particuliére un des tifs est le dioxygene (= comburant) : il s'agit
donc d'une combustion.

4 .0Obtention de SQ
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Dans cette manipulation il faut travailler sou$itdte car le dioxyde de soufre est toxique etosafiit. On peut
facilement obtenir ce gaz par combustion du sadtigle (jaune).

Combustion du soufre dans le dioxygene.

On porte un morceau de soufy & incandescence, puis on le place dans un fle@otenant de dioxygén®f). Le
soufre s'enflamme et une épaisse fumée blanchdietwfacon : c'est du dioxyde de soufBx).

A

.,-'-"'f

Flacon de

diox ygine O, .../

soufre 3

Cette réaction se traduit par I'équation bilan suig :

O2(g) + S(s)> SOx(9)

. Propriétés physiques

1.Solubilité dans I'eau.

On réalise I'expérience du jet d’eau avec de 'amiac gazeux.

Introduction

Cette expérience a pour but de montrer de facarelésla trés grande solubilité de 'ammoniac gaztans
I'eau. Sa solubilité dans I'eau & 25°C est d'env@®mol.L. On pourra également constater la nature acidioibasle
I'ammoniac. Nous verrons enfin quelles sont lesores de la forte solubilité de Nidans I'eau.

!\ Attention, I'ammoniac est un gaz incolore a odequante. Il est trés corrosif et peut provoquer idésitions pour les vas
respiratoires et de graves brillures. C'est pourdoiqu'on le manipule, il est obligatoire de settre sous une hotte vdeg e

. ... de manipuler avec gants et lunettes.
Securité

Protocole expérimental

Avant la réalisation de I'expérience a propremanligp, on introduit sous la hotte de I'ammoniacegazdans un
ballon en placant celui-ci I'ouverture tournée \tersas, car 'ammoniac gazeux a une densité éufgzia celle de l'air.
L'ammoniac gazeux occupe ainsi la partie hauteatlorh On place une fois le ballon rempli, un bautipercé par un
tube flexible en caoutchouc et serré par une pireen extrémite.

Le ballon est ensuite placé sur un anneau au dd&suautre ballon rempli d'eau et de quelquestgsute
phénolptaléine, selon le montage suivant :

286



Ballon rempli d'ammoniac gazeux

seringue remplie d'air

valve (anti retour)

Ballon rempli d'eau avec quelgues gouttes
de phénolphtaléine

Une fois le montage réalisé, on enléve l'attacmmpttant d'éviter la communication entre les deallobs. Puis
on injecte de l'air dans le ballon inférieur, ep@mant sur le piston de la seringue remplie déme fois le piston arrivé
en fin de course, on retire la seringue et on oeser

Observations et interprétations

Observations

On observe que I'eau monte dans le ballon supéeetacon spectaculaire en rosissant, tel unégeiud'
Interprétations

La pression exercée par l'ajout d'air a l'aideadselingue permet de transférer quelques gouttaa dans le
ballon supérieur. Les gouttes d'eau introduites deuballon supérieur permettent de solubilisergna@de quantité
d'ammoniac. Cette dissolution provoque une légépeedsion dans le ballon supérieur et par conségueraspiration
de la solution. Ce phénoméne s'amplifie jusqu'sadlision de tout I'ammoniac gazeux contenu dabsllen supérieur.
La solution devient rose, car l'indicateur colongria sa teinte basique, on peut donc en concluedaysolution
d'ammoniaque obtenue est basique, elle a un prtagt supérieure a 9,2 (pKi de la phénolphtaléine).

La forte solubilité de 'ammoniac gazeux dans I'€auplique surtout par I'établissement de liaisosogénes
favorables entre les molécules d'eau et cellesmd@rac. De plus, 'ammoniac tout comme I'eau estroalécule
polaire. " Qui se ressemble s'assemble ".

La méme expérience est réalisable avec du chldfayelrogéne gazeux et en changeant l'indicateoré&oDn

peut prendre par exemple du bleu de bromothymoll{BB

Pour les autres gaz on a pu déterminer approxigragnt une échelle de solubilité que voici :
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Solubilité dans I'eau de différents gaz (exprimé en mol/L d'eau)

02 NO H2S SO2 HCI
NH3
| |c92 | | | AN
T | I |7
0,001 0.1 Q 20 50
Electrolyse

Expérience du jet d'eau

NB: on donne /la concentration de H20 : 55, 5mol/L d'eau

2.Densité.

Il existe une relation entre la masse molaire auf sa densité :

d=M/29

Avec d la densité du gaz, M sa masse molaire & Btasse molaire théorique de I'air.
Il est donc logique que le gaz est de plus engdunse signifie que sa masse molaire est de plpkismgrgande donc
que la molécule est de plus en plus grosse.

On peut donc essayer de comparer expérimentaldendansité de différents gaz : 'Hélium (He), le
dihydrogéne (b)), le dioxyde de carbone (GO

Pour cela il suffit de gonfler 3 ballons avec gag et de les laisser « s’envoler », on remargedejballon
contenant I'héliumd = 4/29 = 0,1)s’envole vite, apres le ballon contenant I'’hydiog ¢l = 2/29 = 0,0y s’envole trés
tres vite et enfin le ballon contenant le dioxy@ecdrboned = 42/29 = 1,4bne décolle quasiment pas.

3.Volume molaire.

Un gaz peut également étre caractériser par sameoimolaire que I'on notéy,. On peut donc s’interesser a
chercher celui du dihydrogéne grace a I'électriysd¢'eau aciderqianipulation n°18.

On rappelle toutefois que le volume molaire d’'um g&25°C (considéré comme parfait) vaut :
Vy = 24,4 L.mol".

4 .Diffusion des gaz.

On place dans un tube du dioxyde d'azote.

Le dioxyde d'azote est produit de la maniere suévan
. Introduire du cuivre en tournure dans un ballbadapter une ampoule a brome contenant de I'adidgue concentré
. Disposer dans une cuve a eau un tube a essainétde grande dimension contenant de I'eau
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. Ajouter goutte a goutte I'acide nitrique, airsmonoxyde d'azote formé se retrouve dans ledwdssai, par
déplacement.

Par réaction avec le dioxygene de l'air, il se ®adn monoxyde d’azote qui s'oxyde spontanémenkepdioxygene de
I'air en dioxyde d'azote (vapeurs rousses). Endiaibbtient le dimére )Da.

Une fois le dioxyde d'azote obtenu, retourner befy placer un morceau de papier filtre a I'extt&nbe gaz, moins
dense que l'air, se retrouve ainsi dans le tubsedsus, par diffusion.

e

En fait le gaz occupe tout I'espace des 2 tulesssais et pour avoir un tel résultat il faut attench bon
moment...

Théorie :

Nous allons maintenant essayer d'exprimer de m&pias calculatoire les observations que I'on apa jusque
maintenant.

Dans un premier temps, nous allons nous intér@siseloi importante du phénomene de diffusionolale Fick.

Afin de simplifier les calculs qui vont étre effaés, on va se limiter & une diffusion de type mamedsionnelle, c'est
a dire que les particules de gaz ne pourront sexcEpque suivant une seule direction par exenglle des x.

Il parait correct d'effectuer cette simplificatipnisque quelle que soit la direction choisie lebfEme ne changera pas
puisque le milieu est isotrope.

Pour décrire les phénomenes de diffusion, on dééirdensité de courant de diffusion neJoe

S correspond a la surface au travers de laquedleepa
les particules de gaz.

L dn(x)
TS dt dn(x) correspond au nombre de particules du gaz
considéreé qui traversent la surface S pendantripge

dt a l'abscisse x.

, : 2 ol
t]T'*sexprlme erm=.s",
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la loi de Fick (1855) permet d'exprimer la dendiégécourant de diffusion d'une autre maniére. @'estloi totalement
phénomeénologique, c'est a dire entierement bagaeswerifications expérimentales. L'expressioesra suivante:

-
T
4

Jo=-DSH D est le coefficient de diffusion qui s'exprir,I,‘lfl'I s

Le coefficient de diffusion D est une grandeurcsgminent positive, par conséquent I'analyse derfaule obtenue nous
permet de dire que ce courant de particules saceplepuis des zones ou la concentration en gediest élevée, ver
les zones ou elle est plus faible.

Plus ce coefficient de diffusion est important,sla vitesse a laguelle se déplacent les particafasd'uniformiser les
concentrations, est importante.

. Propriétés chimigues

1.Propriétés acido-basiques.

On peut réaliser I'expérience des anneaux de wida’ammonium :
Formation d'anneaux de NH4Cl dans un tube en U (HCI et NH3 concentrés)

On realise I'expérience suivante :
Dans un bécher, on place une solution d'acide chlorhydrique molaire. Dans

un deuxiéme bécher, on place une solution d'ammoniac concentré. Les
AR vapeurs montent de part et d'autre du tube en U.
A la rencontre des deux gaz, se forment des anneaux blancs de chlorure
d'ammonium, selon |'équation : HCl + NH; = NH.CI

On remarque que les anneaux se forment du c6té de I'ammoniac, ce qui
signifie que les vapeurs d'acide chlorhydrique sont beaucoup plus volatils
que les vapeurs d'ammoniac.

On peut caractériser le chlorure d'ammonium paes$é de Nessler qui prend une coloration brune.

2.Propriétés acides.

Le dioxyde de soufre(ouanhydride sulfureuxest un composé chimique constitué de deux atofogggene et d'un
atome de soufre ; sa formule brute est 3.2@© SQ est un gaz dense, incolore et toxique, son inbalaist fortemment
irritante. En ajoutant un peu d’eau et d’helianghile dioxyde de soufre est présent sous forme higdratée : b50;

ou acide sulfureux. Grace a I'indicateur coloré dgnvientROUGE. On est donc en présertien acide

3.Propriétés basiques.

Pour montrer les propriétés basiques de certain®g peut faire par exemple le dosage de 'amnogaade
I'acide chlorhydrique.

1. Les propriétés basiques de 'ammoniac et de sti@ohqueuse sont dues au doublet électronique die
I'ammoniac.
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N

Prratride & base
trianmiatre

H

C'est une base au sens de Bronsted ( espéce $biscéptgagner un proton)
NH3+ H3C'+ — NH4+ +H2'$'

les solutions ammoniacales sont des bases fajitds =< 4,75 ou pKa = 9,25)
Elles précipitent les hydroxydes insolubles desamnéimais certains se dissolvent par formation d'mymplexes.

L'ammoniac en solution donne avec les acides fim$ssels. Au voisinage de la demi- équivalencebbiertt une
solution tampon.

L'ammoniac est une base au sens de Lewis : ellef@amnir des électrons a des molécules présentantacune
électronique. Par exemple avec les trihalogénuedsode, ou d'aluminium, I'ammoniac conduit aux
halogénoborammines ou aux halogénoaluminammines.

@B:}{g —— NH3—B:“\:3

2. En Appliquant la loi d'action de masse a une smfutiontenant des molécules Net des ions ammonium. On
peut dire que :

NH4+ + H;,D —_— N-_[‘I3 + H3D+

a= —[NH3 ][I_{ED ]ou pH =pEa+log [NHEJ
[LTH, ] [LTH, ]

si [NH3]=[NH 4] alors pH=pKa =9,25
Ka constante de dissociation de I'acide,NH

pKa + pKb = 14a 25°C donc pKb = 4,75.

3. On peut calculer le pH des solutions aqueuses isigisaa 25°C:
a- 100 mL de solution obtenue avec 0,01 mokN&hs I'eau pure.
b- 200 mL de solution obtenue avec 0,01 moL8Hlans I'eau pure.
a) La concentration d'une solution qui contienLOybl d'ammoniac dans 0,1 L est : ¢ = 0,01 / 0011=mol /L.
conservation de la matiére : ¢ = [BJH{NH,]--> [NH3]= ¢ -[NH4']

solution électriquement neutre 4B minoritaire en milieu basique)
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[NH,;'] = [HO] --> [NH3]= ¢ -[HOT] voisin de ¢ si on eut négliger [HQlevant c.

repport dans I'expression donnant Ka :

H,O" H,O"J?
Eawm CEHEO] ] s °l 1;_14 ] sott pH = 7+ ¥pKa + ¥loge

pH voisin de 7 +9,25/2 + 0,5 1log 0,1E1

b) La concentration d'une solution qui contientlyibl de chlorure d'ammonium dans 0,2 L est : 32 00,2 = 0,05
mol /L.

conservation de la matiére : ¢ = [RJH{NH 4] (1)
la réaction de Iion NI avec I'eau est trés limitée donc [NHvoisin de c.
NH, est un acide faible, donc le pH de la solutionirgfétieur a 7 et les ion H@ont minoritaires.
La solution est électriquement neutre :TE[NH,4'] + [H30'] =c (2)
(1) et(2) donnen{H30"] =[NH3]

repport dans I'expression de Ka :

[H,O"

Eam—goitt pH = ¥opKa —¥loge

pH voisin de 0,5*9,25 -0,5 log 0,055:28

4. Dans 100 mL d'une solution initialement décimolai'@mmoniaque, on verse progressivement une solutio
décimolaire d'acide chlorhydrique. On trace I'alde la courbe donnant la variation du pH de latgwi en
fonction du volume d'acide ajouté.

dmi Yéqui
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5. Quel est parmi les indicateurs colorés ci-desselts qui convient le mieux pour le dosage précéglent

La zone de virage de l'indicateur coloré doit comtke pH a I'équivalence: donc le rouge de méthyle

| indicateur | zone de virage
| hélianthine | 3,1-44

| rouge de méthyle | 4,4 -6
bleu de bromothymal 6 - 7,6

| phénolphtaléine |  8,3-10

4 .Propriétés oxydo-réductrices.

On peut étudier divers cas :

JAction de gaz () sur les corps simples :

On peut étudier les diverses réactions de condustir plusieurs métaux Fe, S, C, Mg...

O, + Fe-> FeO-> Fe,0Os3 -> Fe0O,4
O, + S>> SO
O, + C> CO,
¥ O, + Mg = MgO

Ces combustions se déroulent dans une cuve redipha et/ou de sable pour limiter les projectidass
laquelle on chasse l'air pour y mettre que du di@ne et enfin on referme cette cuve avec un boustiolequel est
suspendu un fil ou est suspendu le métal a conavunstr.

JAction de gaz () sur les corps composes :

On peut réaliser I'expérience de la bouteille blgaour cela se référer araanipulation n°24

On peut réaliser également I'expérience de la lasape flamme, pour cela se référer Bnlanipulation n°L

5.Complexation.

On mélange en trés faible quantité du cuivre deetammoniac. On obtient un complexe bleu céleste
(manipulation n°l).

4 NH; + Cu™ > [Cu(NHs3),]*
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MANIPULATION N°26  [Expériences mettant en ceuvre différentes méthodes dosages.

. Introduction

En chimie organique et en chimie générale, noussabesoin de connaitre les concentrations exaetes d
solutions et de produits que nous utilisons toagdars comme par exemple connaitre une concesrirdé thiosulfate
de sodium utilisé en laboratoire ou la concentraéip acide citrique dans la limonade... |l est domgdrtant d’avoir
plusieurs méthodes de dosages pour vérifier nodtaés Ainsi par les différentes propriétés désrants étudiés on
peut appliquer les dosages correspondant aintatespiivant en découle.

. Dosages acido-basiques

1.Dosage avec indicateurs colorés

Pour ceci se référer amaanipulation n°24

2.Dosage pH-métrigue

Pour ceci se référer ammanipulation n°3Dosage de I'acide citrique dans la limonade.

3.Dosage calorimétrique

Une réaction acido-basique est généralement esrathue ainsi un suivi calorimétrique est poss{dis que la
réaction n’est pas athermique ceci est possibieghaleur produite au cours du dosage est propogliau nombre de
moles d’hydroxydes (OBiqui a réagit, ainsi la température s’éléve taril geste des ions oxonium ¢9") jusqu’au
point d’équivalence. On peut alors suivre selorctagbes et les protocoles suivants :

On étudie d’abord la réaction entre I'acide chyohiique qui est un acide fort a 0,1M avec de ladsode méme
concentration. La réaction est la suivante :

OH + HzO0" = 2 H,0

Dans un vase Dewar on place 20mL de soude et sarm&&a température de I'eau. On y verse progressmt
I'acide et on referme le tout hermétiquement. Qevesla température finale.

On étudie ensuite la réaction entre I'acide éthgumui est un acide faible a 0,1M avec de la sdedaéme
concentration. La réaction est la suivante :

OH + CH;COOH = H,O + CH3COO

Dans un vase Dewar on place 20mL de soude et sarm&&a température de I'eau. On y verse progressmt
I'acide et on referme le tout hermétiquement. Qevesla température finale.

On peut tracer les courbes suivantes :
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T (°C)

20— acide chlorhydrigue
acide acétigue
19—
> VNaOH (mL)

Vég=10mL

On obtient les méme allures de courbes une fodgression linéaire jusqu’au volume équivalent pums chute
de la température synonyme de disparition de biwonium. On vérifie aussi par ce graphique quad@ac
chlorhydrique est un acide plus fort que I'acidétayuie.

. Dosages rédox

1.Dosage potentiométrigue avec indicateur coloré

Pour ceci se référer ammanipulation n°16Dosage des ions fer Il par les ions cérium IV.

2.Dosage avec indicateur coloré

Pour ceci se référer ammanipulation n°24 Dosage des ions fer Il par les ions cérium Iécav
I'orthophénantroline ferreuse.

3.Dosage auto-indicateur

Pour ceci se référer auxnanipulations n°27 et n°24

. Dosages par précipitation

1.Dosage conductimétrique

Pour ceci se référer aanipulation n°27

2.Dosage potentiométrigue
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On se propose de déterminer par potentiométgqedatité de chlorures contenus dans le lait se&lgmdtocole
suivant :

On préléve a la pipette 20,0 mL de lait.

On ajoute 2 mL de la solution d’hexacyanoferrafedg potassium a 150 g/L, on agite.

On ajoute 2 mL de la solution d’acétate de zin@@ L. On agite. On laisse reposer 10 a 15 min@esajoute
ensuite environ 200 mL d’eau distillée et on fik@gneusement cette solution sur buchner en ldiantle
precipite.

On ajoute au filtrat 4 mL d’acide nitrique a enviré mol/L.

On réalise ensuite le dosage potentiométriquesstatlité du filtrat acidifié obtenu. La concetita de la solution
de nitrate d’argent est 0,080 mol/L.

e X

P

300

250 / — =
(Z' o
200

150 ?7/
100
. i

a ) 10 15

On trouve un volume équivalent de 6,5 mL ce qunifigy que le lait est frais

3.Dosage a l'aide d’'un indicateur de fin de précipation

Les ion chromate sont de trés bon indicateursndeef précipitation on s’en utilise pourriaanipulation
n°l16

. Dosages par indicateurs de complexation d’'ions

Pour ceci se référer ammanipulation n°27avec le dosage de la dureté de I'eau.

. Dosages par spectrophotométrie

Pour ceci se référer auxnanipulations n°2.
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MANIPULATION N°27
xpériences portant sur des controles de qualité po des produits d'usage courant
[Expéri d oles d lité po d duits d’ 4
(ménager, pharmaceutique,alimentairg)

. Introduction

La chimie permet d’accéder a la détermination deentrations ou de quantités de matiere d’espéduesques
données (solides, liquides et gazeuses). L’élevd’@sord sensibilisé, & partir de quelques exempies dans la vie
courante, a la nécessité de disposer de differéatbgiques de mesure. Puis il est amené a mategagrandeurs
physiques liées aux quantités de matiere, d’uniepoar la préparation de solutions électrolytigatd’autre part pour
le suivi de transformations chimiques.

La détermination des concentrations est d’aboriséEapar une méthode directe d’étalonnage, saas/éntion de
réactions chimiques (analyses non destructivesjndthode de mesure proposée est la conductintétriasse de
premiére, la conductimétrie est choisie parce tpitelet en jeu, dans certaines limites de concéntratne grandeur
physique, la conductance, proportionnelle a la entration d’especes ioniques présentes en solution.

Lorsqu’il n’est pas possible ou trop long de prardohr étalonnage, les quantités de matiere somtnli@ées a partir
de dosages mettant en jeu une transformation chemgmpliquant qu’une réaction chimique (analydestructives).
Les réactions chimiques de dosage que I'on abardéasse de premiere sont limitées a des réaditids-basiques et
des réactions d’oxydoréduction. Les objectifs $amhaitrise du bilan de matiere, la compréhensiodasage qui
permet la mesure sélective de la quantité de neadiéne espece chimique donnée et la compréhedsion
I'équivalence.

Ainsi dans de nombreux produits quotidien on peut gantifier des éléments chimiques bénéfiques en
certaines quantités et toxiques lorsqu’elles sonheexces ; c’est pour cela qu’on dispose de contr8lde qualités
pour vérifier si les entités chimiques respectentek normes en vigueur.

. Contrble guantitatif du principe actif

1.Dosage des ions Cl@lans I'eau de Javel

On souhaite effectuer teontrole du degre chlorométriqguede I'eau de Javel commerciale par iodométrie
classique (oxydation des iodures).

L'eau de Javel a été découverte en 1785 par Clanwie Berthollet dans un village nommé Javel guirsuve
maintenant dans le 1% arrondissement de Paris. Ses propriétés désinfeatablanchissantes sont dues a I'oxydati
des ions hypochlorites (CID

L'eau de Javel est obtenue par action du dichlbrég&z) sur I'hydroxyde de sodium par la réactionasutie :

CL+20H™ = ClO + CI" + H,0

La réaction suivante permet de définir le degrérmmhétrique. Celui-ci est égal au volume de diahl@xprimé
en litres) produit par 1L d'eau de javel.

ClI"+CIO™+2H" = Cl,(g) + H0 (I).
Ce volume est mesuré a 0°C sous une pressioddig har. Pour vérifier l'indication portée sur lnuaiteille
d'eau de Javel (9 °chl) on réalise un titrage. Matte concentration conserver a 20°C pendant 6 divise par 2 le

degré chlorhydrique.

I- Principe de la manipulation

-On prépare une solution S d’eau de Javel 9°chédildix fois. Dans un erlenmeyer, introduire 10mellalsolution S,
ajouter précisément 20mL de solution de iodureatagsium (KI) de concentration C=16nol.L™, ainsi que 20mL
d’acide sulfurique (KH5O;) 2M, un barreau aimanté et de I'empois d’amidoreuhiodéne indicateur coloré. En
ajoutant un exceés d'ion iodurealun volume connu de solution d'eau de javel.ides hypochlorite ClIOoxydent en
milieu acide les ions iodures :
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ClO +21+2H =1,+ClI + H,0.

lI- Titrage

-On dose le diiode par du thiosulfate de sodium®@s) de concentration C=10mol.L™ : le diiode formé (couple
redox b/I") est dosé par les ions thiosulfate, réducteuradiple (SOs> / S05%).

I2+2 S0 3> 21 + S0
On mesure/ ¢~ 8,0 mL.

A I'équivalence on en déduit : B(I= ¥ n($0s%) or n(k) = n(CIO) doncn(CIO") = %2 n(SO4%). On obtient :

(520571 Ve oz

[CI07] =
2. \"'"feaude.lavel

[CIO]=(0.1x8.0.10°)/(2x1. 10%=0.40mol.L*
Sachant que le volume molaire du dichlore est dé 2®LL ™" on peut produire par litre d’eau de Javel 0.40x22L4
de gaz toxique.

Ainsi D= 9°chl.

Rq : Réaction de décomposition de I'eau de Javel.

L’eau de Javel se décompose en oxydant I'eau par I'ion hypochlorite CIO".

Pour pH = 12 (ce qui est le cas de I'eau de Javel) on donne les potentiels des couples d'oxydo-réduction
suivants : CIO-/CI-E=1,0V O,/H,O E=0,52 V.

2CI07 = 2C + 0,

Etude de la cinétique de la décomposition de I'eau de Javel.

On étudie la cinétique de décomposition de I'ion hypochlorite dans une solution commerciale d'eau de Javel
de 48<hl, conservée a la température de 20C. Le d osage des ions hypochlorite restant dans la solution
commerciale a différentes dates a partir de sa fabrication, permet de tracer la courbe donnant la
concentration en ions ClO- restant en fonction du temps.

[B10- Jmol Lt
| : HCIO Jrdstan: = T(1) |
E \\i\ E E Fingnure 2 E E
\Ha ________ A S
| | T je=20T |
L | 6=30°C
] 0 100 150 200 250 200 t{jour)
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2.Dosage de I'acide acétylsalycyligue de 'aspirine

On cherche a connaitre la quantité d’acide acdtdglique contenu dans I'aspirine 500 non tamperper
pHmétrie(on pourrait aussi étudier le dosage conductiianéd).

L’aspirine est un solide blanc tres soluble dégthanol. On introduit donc un comprimé d’aspirB@0) dans un
erlenmeyer de 50mL. On dose cet acide faible parsofution de soude a 0,100M suivi par pHmétriealpk5)
suivant la réaction acido-basique qui suit ain&ige substitution nucléophile :

O

U (0]
/
L I
: : OHé > @i + H,O
R Scom
o /7

\ (@)
oW
I
¢ o “0—c—cH
+ H,O + H 3
OH
o)
K=Ka/Ke=10"3%=3.2.13° >>1. Mspirine180g.mot".
On obtient les valeurs suivantes :
V(OH) mL 0 1 2 3 4| 45 5| 52| 54| 56| 58 6| 65 7 8
pH 2,81| 3,09| 3,27 3,7| 3,98| 4,33| 485| 584| 717| 911 10| 10,52 10,82 11,03 11,19
On en déduit la courbe pH=f(V(OM
pH=f{*'soude)
12
10 -
7.95
4_
2_
D T T T T
0 2 4 546 g 10
Visoude)

On lit sur la courb&/¢= 5,40 mL
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A I'équivalence on an(aspirine) = % n(OH)
n(aspirine)=([OHxVéq)/2=0,1x5,4.18/2=2,70.10"mol
m(aspirine)=n(aspirine)xM(aspirine)=2,70:%180-0.486¢

On trouve qu’il y a dans un comprimé d’aspirine 500environ 486mg d’acide acétylsalicylique. En théoei on en a
500mg (d’ou le nom).

3.Dosage de la vitamine C dans le vitascorbol 50@m effervescent

Le but de ce TP est de contrdler la teneur ereaasdorbique dans un comprimé de vitascorbol 500 no
effervescent par iodométrie.

On prend un comprimé de cette vitamine C que pitle et que I'on dissout avec de I'eau distilée@ipobtenir
une solution de 200mL.

On dose 10mL de cette solution avec une solutiodiidde de concentration 1,54, avec de I'empois
d’amidon comme indicateur coloré. La réaction sespale la fagon suivante :

CH,OH CH,OH
CHOH_.O CHOH_ O
0 ———» 2H'+2€ + ¢]
HO Ot 0
acide ascorbique acide déhydroascorbique
21'=1,+2¢€
Equation bilan: b+ Ac.ascorbique=> 2 I + Ac.déshydroascorbique + 2 H

A I'équivalence on repérés~ 9,40 mL et n(vit.C) = n(ly)
n(vit.C)=([I]xVéq) =1,5.10°x9,4.10°=1,41.10'mol
m(vit.C)=n(vit.C)xM(vit.C)=1,41.10x173.1324.4mg (dans 10mL de solution)

Donc dans le comprimé on retrouve 20 fois plus d’&be ascorbique soi488mgde vitamine C dans le comprimé
500 (d’ou le nom).

. Contrble de la conservation ou de I'aldutération

1.Dosage de I'eau oxygénée 20 volumes

On souhaite doser I'eau oxygenée@p) 20 volumes par oxydation par I'ion permanganatedyl ou par
iodométrie.

Une solution d’eau oxygéneée 20 volumes correspaoneblume de dioxygene giDque peut dégager 1L de cet
solution par dismutation a 0°C et 1.013 bar.

HO+2H +2e=— ZHO W
HO, T O,+H'+2e )
Ainsi on dilue 20 fois la solution mére pour obtda solution S. On prend 10mL de la solution @nl d’acide
sulfurique (HSO;) 1M et 40mL d’eau distillée on laisse reposer ques minutes que I'on dose par une solution de

de concentration 5.T0M (dosé par le thiosulfate de sodium,8#s) ou de KMnQ de concentration 1.170M avec
I'empois d’amidon comme indicateur coloré selonréssctions suivantes :
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réaction 1 réaction 2
Oxydant : ions Mn® Oxydant : HO,
Réducteur : HO, Réducteur : ions'|
MnO; + 8H + 5 = Mn™ + 4 H0 H,O, + 2H + 2e = 2H,0
H,O, = O, + 2H" +2e° 21 =1, + 2¢€
2MnOy + 5 O, +6H 2 2MrifT + 50, +8 H,0 H,O, + 21+ 2H =2 I, +2H,0

Pour le permanganaten verse la solution de permanganate de potastims la solution a doser et on note le volun
neécessaire pour que la coloration rose persistexd@®V ¢~ 17.8 mL.

A I'équivalence on an(MnOy) = 2/5 n(H05).
n(eau ox.)=5x(IMn@]xVéq)/2 =5/2x1.10x17.8.10°=4,45.10°’mol
n(eau ox.)=n(®=4.4510° mol

V(02)=Vm*n(0,)=22.4x4.4510 =0.0997L
Donc dans la solution mére il y a 200 fois plugidgré volumique donc D=200x0.0997.€.94 volumesOn trouve un
degré volumique tres proche de la théorie.

Pour la iodométrieon verse la solution acidifieée car si le milieust’pas suffisamment acidifié, ce ne sont pas Igs ic
Mn#* qui se forment mais de I'oxyde de manganése Mnest un solide brun.

Le diiode formé lors de cette réaction est enseitielit & nouveau a I' état d' anion iodunealr le thiosulfate
S04
La connaissance de la quantité de thiosulfate yeg@et de connaitre la quantité de diiode formpaetant, la
guantité de peroxyde de dihydrogengb] présent dans la prise d'essai. La réaction degdosst la suivante :

l2+2 S0 > 21 +S06”
Couple redox BKO,/ H,O E° = 1.77V.
Couple redoxd/I- E° = 0.53V.
Pour la premiére réaction on attend 15 minutes= 17.7 mL.
n(l,) = % n(SOs) or n(k) = % n(I) =n(H0,). Donc ¥z N($05%) = n(H,05).
n(eau ox.)=1/2x([80:°IxVéq) =1/2x5.10x17.7.10°=4,425.1Cmol
n(eau ox.)=n(®=4.42510° mol
V(02)=Vm*n(0,)=22.4x4.42518 =0.0912L (voir réaction 2)
Donc dans la solution meére il y a 200 fois plugidgré volumique donc D=200x0.0912.€.82 volumesOn trouve un

degré volumique trés proche de la théorie.

2.Dosage de I'acide lactique du lait

Dans cette manipulation on souhaite contrbleetetir en acide lactique dans le lait par pHmétianaétrique.
Un lait frais ne contient pas d’acide lactiqueucei se forme aprés plusieurs jours et est adiog du caillage du lait.

On préléve un volume de 20mL du lait a contrétasredose I'acide lactique (qui est considéré cortarseul
acide présent) par de la soude de concentratid@2/8. On suit I'évolution du pH de la solution.

La réaction acido-basique est la suivante :
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0 0
/ /
CHy—CH—C_  + HO — > CHy CHC + H,0
| OH | \69
OH OH

On obtient les valeurs suivantes :

Vs
(mL)

pH 2,9 3,2 3,6 3,9 4,2 4,6 4,9 6,8 8,0 10,7 11,0,311115

0 2,0 4,0 6,0 8,0 10 11 115 17

L4

12,5 13 14 16

Données couples acide/base : 2MHO (oq) : pKa1 = 14,0
H3O+/H20 . pKAz =0,0
HA@q/A (ag) : PKaz = 3,9
M(HA) = 90 g.mol*.
On considére qu’un lait frais a une concentratiomede lactique inférieure & 1,8 g.L

pH=1vb)

14

12
10 A

8,055

= — ph=fivh)

I:I T T T
0 5 1 12 15 20

Vb (mL)

On lit sur la courb&/¢= 12,0 mL
A I'équivalence on an(AH) = n(OH")

n(AH)=[OH]xVéq=5,00102 x12,0x10° =6,00.10°mol (dans 20mL de lait)
fon = Mys _ Nya-M(HA) _6,00% 10 x 9C _
vV, vV, 20,0x 10°
Dans l'industrie agroalimentaire cette concertratst donnée eregré Dornicqui est égal au dixieme de
millilitres de solution d’hydroxyde de sodium (Nap&lla concentration N/9 qui sont nécessaire aralksér I'acide
lactique dans 10mL de laltin °D correspond a 0.01% d’acide lactique. La normeonne 18°D pour un lait frais
ici on a 27°D donc le lait n’est pas frais et estipropre a la consommation.

2,79.L.t> 1,8 g..* donc le lait n’est pas frais.

3.Dosage de l'acidité libre d’'une huile alimentaire
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L'objectif de ce TP est de contrbler I'indice d@ité d’une huile alimentaire et vérifier qu’il répd aux normes
européennes.

Pour qu’une huile soit consommable, on admet quergeur en acide « libre » ne doit pas dépassemnl%
masse. Pour chiffrer cette teneur, on utilise ltedd’acide. L'indice d’acide est la masse de p#d&OH) exprimée
en mg, nécessaire au titrage de I'acide libre cantlans 1g de corps gras.

On effectue donc les opérations suivantes :

Dans un erlenmeyer on verse successivement : 20@tthanol & 95% (réle de solvant I'éthanol assuare u
meilleur contact entre les réactifs;il dissout &la I'acide gras et la potasse), 0.5g d’huildidé quelques gouttes de
phénophtaléine. On dose le mélange avec une soldéigotasse de concentratioffl¥D On rappelle que a réaction d
titrage en solution alcoolique a les mémes progsi€u’en solution aqueuse. Voici les principauxi@gicontenus dans
I'huile d'olive :

| huile d'olive

| acide oléique | CH(CH,)7-CH=CH-(CH2)-COOH 78 ¥

| acide linoléique | CH(CH,)e-(CH=CH-CH)»-(CH2);-COOH 110 %

| acide palmitique | CH(CH,)1+-COOH 9%

| acide stéarique | CHCH,)1e-COOH 3%
Barette gradude (25 ml)

solution potasse

Bécher : solntion
d’huile +
phé rolphtaléire

B oitateur magtétiogue

On notera la somme des ces acides A-H ainsi I'équde dosage donne :
A-H + HO" 2> A + HO

Ainsi on obtientV¢—= 12,0 mL

A I'équivalence on an(AH) = n(OH")

n(AH)=[OH]xVéq=107 x12,0x10° =1,20.10°mol (dans 0,5g d’huile).

Donc il y a2,40.10°mol dans 1g de cette huile. On peut donc calculer smde potasse qu'il faudrait pour
neutraliser I'acidité d’ 1g de cette huile et aiobtenir I'indice d’acide.

MpotasseNpotass¥M potassz2,40. 10%x56.1=13 £ mg

Indice d’acide : IA=13,5 Masse d’hydroxyde de potassium exprimée en mitigna nécessaire au dosage de I'aci
libre contenu dans un gramme de corps gfasand il est déterminé sur un acide gras pugriinet de déterminer sa
masse molaire (donc sa structure).
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ﬂirj.;gH % 10°
IA

Mg =

MacideNacidMac. oléique2,40.10°%282 =6,8.10°g
On a dond,8% d’acide libre dans cette huile n’est donc pas bonne a la conswiom

. Contrble d’additifs

1.Dosage de la vitamine C du jus de citron commegle

On souhaite doser par iodométrie la quantité daeiscorbique (vitamine C ou E300) contenu dajuslde
citron commerciale.

Pour cela on préleve 10mL de jus de citron avecpipette et les placer dans un bécher. Ajoutes tiahécher,
exactement 10mL d’une solution de diiode de comagéinh 5,0.1¢ mol.L™. La transformation est lente on laisse 60
minutes sous agitation et a I'abris de la lumiare@o met 5% d’acide phosphoriquesBy). Le diiode est en exces.

On dose le diiode en excés par une solution dsulite de sodium de concentration 5,3 htol.L™. On

ajoute de I'empois d’amidorsélution d'empois d'amidon: Mélanger 0,5 g d'amidon soluble, 10 g de sel et 100 ml| d'eau
distillée. Faire bouillir environ 10 minutes et laisser refroidir. )

est on observe I'équivalence selon les réactioivastes :

OH
HO 0 o
— s 2H 2P
HO HO
HO HO
h + 28— 2F
Equation bilan
OH
0
HO
0 0
o v — 2P +2H® -
HO
HO
HO

Réaction de dosage

l,+2S05° > 21 + S0
On mesurée/¢~ 6,6 mL.
Eo (Iz /I—) = 0,54 74
E° (5,07 / 5,077 =008V
Eo (6'6/'/505 /6'6/'/305) = 0, 13 v

_On introduit la quantité nfidépart :
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n(lz)départ = GiogeXV diode
n(l,)départ= 5,0.18x10.10°
n(lz)départ= 5,0.10° mol

_Avec le volume de thiosulfate apporté a I'équinede on calcule nflexcés
A I'équivalence on &: n(S05%) = n(l,)exces.

n(ly)exces = ¥ C(85%)xVéq
n(l,)excés = (5,0.18x6,6.10°%)/2
n(l,)excés= 1,65.10mol

_On ne déduit la quantité de diiode qui a réagecdiacide ascorbique

n(lz) = n(k)départ - (})exces
=5.10°-1,65.1C
n(l2) = 3,35.10° mol

_D’apreés la réaction d’oxydoréduction entre le décaet I'acide ascorbique on en déduit :

Cuitamine ¢= Niitamine c/ V
= 3,35.%010.10°

Gitamine ¢ = 3,35.10'3 mol.L ™Y

_On peut en déduire la concentration massiquetaminie C la |égislation donne 52g de vitamine Crdd@dg de jus
de citron et I' AJR (apport journalier recommandéhne entre 60 et 90mg par jour.

tvitamine c= Cvitamine cX I\/Ivitamine C

=3,35.18x 173,13
tyitamine c = 580 mg.tl

Il faut donc 15,5 cL de jus de citron par jour pouépondre au besoin de notre corps soit un verre

2.Recherche par CCM de colorants interdits du vin ouge

Le vin rouge apparait normalement a la couleufajtison nom. Pour contréler qu’il ne contient plas
colorants interdits on pratique une CCM (chromadpgre sur couche mince) de ce vin avec différepitsrants
alimentaires tres utilisés sachant que le E124d bldu d’aniline sont interdits a la consommation.

E124 Rouge de codle E131 Bleu patenté
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NH
7
HO” N”N 4
1 g
|
e
SOzNa
S057, Na* NH,
E102 Jaune de tartrazine leB d’aniline

Ce sont tous des composés multi benzéniques agegrolgpements azotés et soufrés. On effectue uMe &GN
remargue apres de s’étre débarrasser des taniug gar mise en contact de charbon actif, quereest incolore et ne
présente aucun de ces colorants, sa couleur estinadurelle.

3.Dosage du S@d’un vin blanc ou d’'un vin rouge par du diiode

Le dioxyde de soufre (encore appelé en oenoladigdride sulfureux) dissout dans le vin est conepuis
I’Antiquité, il sert de conservateur car c’'est :
__un antioxygéné réagit avec le dioxygene dissout, il préviemtadérisation
__un stabilisanit empéche le développement des microorganisregsrs, bactéries) et des
fermentations responsables de diverses maladies
_ un solvanitl améliore la macération en renforcant la terexutamis et en arébmes : le vin a une plus
grande finesse.
Mais trop de dioxyde de soufre est mauvais posatdé, il peut donner des maux de téte.

Dans le vin, le dioxyde de soufre se présente a I'état libre et & I'état combiné a I'éthanal.

0 ?H
/_)
H—C_  ——> H—C—CH,
CHj3 |
0S0,H
éthanal

On ne dose d’abord que le Slibre avec une solution de diiode de concentratiofiVLOON préléve 25mL de vin blant
auguel on ajoute 1mL d'#0O, pour catalyser et acidifier le mélange et enfirpan d’empois d’amidon comme
indicateur coloré qui devient bleu en présenceiidee en exces.

E°(SQ* / SQ)=0,17V
E°(k/ 1) =062V

SOzaq) + laag) + 2 H20 <===> 2 I'ag) + SO4 (g + 4 H'(ag)
On observe/s= 4,8 mL.

A I'équivalence on an(l,) = n(SQ,)libre
n(SQ)libre = C(l,)xVéq
n(SQy)libre = 10°x4,8.10°
n(SQy)libre= 4,8.10° mol.
C(SQ)libre = n(SQ)libre / Vvin

4,8.10°/ 25.10°
C(SOy)libre = 1,92.10° mol.L™
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On dose ensuite le S@tal en prélevant 25 mL de vin blanc auquel on ajoutall@de NaOH 1M pour libérer le
soufre combiné. On attend 15 minutes et on ajobitel1d’acide sulfurique et quelques gouttes d’erapb@midon.

Equation de libération de SO, par NaOH :

o ;
H—C—CH; + 2 NaOH —» H—C_  + NaySO; + 2H;0
CH
0OS0:H !

Avec I'ajout d’acide on obtient :
SO + 2H" > H,SO0; (équivalent de SQ,H-0)

On dose donc comme tout a I'heure par le diiodmldre totale
On observe/¢~ 6,6 mL.

A I'équivalence on an(l,) = n(SOy)totale
n(SOy)totale= C(l)xVéq
n(SQy)totale = 10°x6,6.10°
n(SQy)totale= 6,6.10 mol.
C(SOy)totale = n(SQ)totale / Vvin

$,6.10°/ 25.10°
C(SOy)totale = 2,64.10 mol.L™

On en déduit facilement que :

C(SOQ)combine= C(SQtotale - C(SQ)libre
=2,64.10- 1,92.10°
C(SO,)combine = 7,2.10 mol.L™

Pour calculer cela on ne tient pas compte de [&icdasuivante
SO+ %O + H,0> SO + 2H

E° (SQ* /SQ)=0,17V

E°(®/H0)=1,23V

. Contrble de pollution et de pureté

1.Dosage des ions chlorures dans une eau minérale

Pour effectuer ce contrdle qualité il existe puss méthodes possibles :
__par précipitation en présence de nitrate éairAgNQ) et suivi conductimétrique
__par précipitation de chromate de sodium,(\@,)

Une eau minérale contient des especes minérassules (d’ou son nom) et notamment des ions aeloCl
). La législation francaise fixe & 200mgpour I'eau du robinet et 322mg'lpour I'eau de St Yorre dégazée que I'or
a doser.

On va donc effectuer un suivi conductimétriquegracipitation en présence de nitrate d’argent.
La réaction est la suivante :
Ag® + CI > AgCI(s)
On pourrait se demander pourquoi le précipité derate d’'argent se forme :
pKs a25°C: A§ + CI = AgCl(s) pKs =9.76.

Ce précipité noircit a la lumiére. On remplit uneette graduée de solution de nitrate d’argertoteentration
2.5.10%2 mol.L™. Dans un bécher, introduire 50mL d’eau minérdlaide d’une éprouvette.
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Par suivi conductimétrique on obtient les réssltativants :
. Conductivité molaire ionique
MAgH =61.9.10 S.mzmol* A(NO3) = 71.4.10° S.m2.mol*  A(CI") = 76.3.1¢ S.m2.mol™

YL T ips.cm-T)
0 B9 7
1 BS 5 g = f(V)
z B7 2
3 B6 a0
4 Gd 7
5 B35
B B2 2 a
7 Bl
g 507 B0 1
g 555
10 57 3 50
11 £
12 548 o 40 A | — o (ps.cm3)|
13 535
14 523 a0
15 £l
16 195
17 455 =
18 47 3
19 511 10 1
20 545
21 587 0 . . . . .
72 B2 5 0 h 10 15 18 20 75 30
73 BG 3 vV
74 701
25 EE)

On observe/q= 18,0 mL

A I'équivalence on an(Ag”) = n(CI)
n(CI = [Ag’]xVéq
n(Cl) = 2.5.10°x18.10°
n(Cl) = 4,5.10" mol.
[CIT=n(CI /Veau
4,5.10"/ 50.10°
[CI7=9,0.10° mol.L™
tcry = [CITMc.
= 9.0.10x 35.45
t(c|_) = 319mg[1

On obtient environ la valeur indiquée sur I'étitaePour remarquer I'équivalence on ajoute quel@aorittes
de solution de chromate de sodium la solution deviguge le précipité de chlorure d’argent estéildlous allons
maintenant expliquer la théorie conductimétrique :

Avant I'équivalence présence majoritaire des ions @t des ions Cle I'eau qui n’ont pas encore réagit, les ions
argent sont complexés an chlorure d’argent fN@Qugmente [C] diminue, la pente est négative:

Os0.= MCIX[CIT] + M(NO3)X[NO3]

Aprés I'équivalence présence majoritaire des ions N@t des ions Ag les ions chlorures sont complexés an
chlorure d’argent [NQ7] augmente [Ag] diminue, la pente est positive:

Oso.= MAG)X[AG'] + M(NO3)X[NO3]

2.Controle de la sanité du lait
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Le lait est un produit de consommation journalieest donc important qu’il respecte des normastst afin
de préserver la santé de ses consommateurs. Papledes mammites sont une pathologie affectantdebes
laitieres qui affecte I'équilibre ionique du ladtifinution de K, augmentation en Nat en C1> 1,2g.L%). Pour cela
on fait un dosage conductimétrique des ions chésrpar du nitrate d’argent.

On prépare le méme protocole que la manipulatiagtcpdente. On peut aussi faire un dosage par titrage
colorimétrique avec dans un bécher50mL d’un filtatne solution contenant 8g de lait en poudreesteau dans une
fiole jaugée de 200mL. Dans ce bécher on ajouteLImme solution de nitrate d’argent de concentatb.10?
mol.L*, 10mL d’une solution d’acide sulfurique concent®a titre avec du thiocyanate de potassium de
concentration 5.18 mol.L* et 1mL de nitrate de fer Ill notre colorant : erépence d’excés de thiocyanate il se form
un complexe rouge safi@SCN*. On trouve un volume équivalent de 6,6mig" + CI' = AgCI(3. On en déduit
que n(C)=[Ag*].Véq=3,310°mol et donc t(C)=n(CI’)/Vsol.M(CI)=0,23g.L". Le lait respecte donc la législation.

3.Dosage des ions fer Il dans le vin blanc

Au cours de I'élaboration d'un vin blanc ou aursale son stockage, un trouble peut apparaitré&roGble,
appelé casse ferriqgue ou casse blanche, constitu@Ecipité de phosphate de fer (Ill), est p&agant et génant sur
le plan gustatif. Un vin représente un risque dsedorsque sa teneur globale en élément fer féor{l) et ions fer
(1)) dépasse, selon le type de vin, 10 & 20 rig.Pour déterminer cette teneur, on utilise ictlosage
spectrophotométrique.

Pour effectuer cette manipulation on dose les k&ispar complexation avec les ions thiocyanates ($€N
présence d’acide sulfurique et d’eau oxygénée a 20%

On prend un échantillon de vin blanc de 30mL, autg 2 a 3 spatules de noir de carbone. On agitpija
dissolution on laisse reposer quelques instaris éittre sur 2 épaisseurs de papier filtre. Ladil est incolore.
On va maintenant préparer une échelle de teintes :

t(Fe) mg.L-
échantillon 1 A
0 0 0
1 2,5 0,201
2 5 0,376
3 7,5 0,584
4 10 0,78
5 12,5 0,97
6 15 1,18

Prendre 1,75g de sel de Mohr (#fe(SQ),, 6 HO. (M=392.1g.mol) que I'on introduit dans une fiole de
500mL, on ajoute 50mL de d’acide sulfurique 2M omgpléte a I'eau distillée tout en homogénéisanesChotre
solution 3. On s’en servira pour fabriquer les échantillor’is34 5 et 6 par dilution en cascade.

Pour $la teneur en fer est de :

t(re2+)= Msel de MohtM sel de MohX MgV sol,
=1,75/392,1 x 55.84/500.30

t(|:,32+) = 498mg . L_l

Réaction du dosage spectrophotométdguee un complexe rouge :

SCN + F&" > FeSCN'

Principe du dosage spectrophotométrique

Un spectrophotométre mesure I'absorbance d'unéasgescolorée. Une fois l'appareil réglé, si lastahce étudiée es
la seule substance colorée de la solution, I'absmdest proportionnelle a sa concentration mass@u prendra une
longueur d’onde de 480nm.
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Ici I'absorbance de notre échantillon de vin esid 0.7540n en déduit depuis la courbe que :

t(reqn) ):9-6m9-|—_1-

A=fit(Fe))

14

1.2 4

08 -
0.754 — A=fit(Fe])
05 -

04 -

0,2 -

I:I T T T
0 5 9.61n 15 20

t{Fe} myg.L-1

Ce vin peut subir la casse ferrique, la valeurtéauest inférieure a 10 mg / L. mais on n’a pasutef celle des ions
fer Il qui a mon avis la teneur totale en fer estésieure a 10mg:t

C’est un dosage par étalonnage. Pour ce TP orrtsgesia loi de Beer-Lambert :
A= log (Iy/l) = €lc

€ le coefficient d'extinction molaire caractéristiggela substance étudiée a une longueur d'ondeédaaird80 nm en
L mol*cm™, | I'épaisseur traversée en cnCela concentration en molL
La courbe tracée ci-dessus est une droite pagaatibrigine de pent&=¢l.
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MANIPULATION N°28 |Notion de conductivité dans les electrolytes

. Introduction

La conductivité électriqueest la grandeur caractérisant I'aptitude d'un naaté laisser les charges électriques se
déplacer librement en son sein, autrement dit @ettre le passage du courant électrique. La conilécglectrique est
l'inverse de la résistivité. Elle correspond adaductance d'une portion de matériau de 1 m deutunget de 1 fde
section.

Conductivité o d'une solution ionique

La valeur de l@onductance Gd'une solution ionique dépend de la nature dellgien, ainsi que de la géométrie de
cellule de mesure. Elle peut étre déterminée pialdaion :

avecG en siemens (S§ en métre carré (fy | en métre (m) et en siemens par métre (S)n

Par ailleurs la conductance est l'inverse de latedxe R aved en siemens (S) & en ohmsQ).

On peut donc a l'aide d'une simple cellule, d'uméggteur de tensidd et d'un amperemeétre branché en série, dédui

VRt

la conductance a l'aide de la loi d'Oh (G avedJ en volts (V)R en ohmsQ), | en ampéres (A) e

-T_
y = —

G en siemens (S). On peut aussi écr U,

On appelles la conductivité de la solution. Cette grandeur est caractéristitfula solution : elle dépend de la
concentration et de la nature des ions qui la ca@pp ainsi que de la température.

Un conductimetre, préalablement étalonné, pernadfidier directement la valeur de la conductivitée la solution.

G-
T =

La conductivité vérifie I'égalité suivanid = k - Gou S

o en S.m-1, k constance de cellule, G en S, | espite les deux cellules du conductimetre immedgés la solution
en m, S surface de ces cellules en m2.

Conductivité molaire ionique A

La valeur de la conductiviie peut étre calculée a partir des conductivités imedaoniques,; des ions qui composent
cette solution (voir tableau ci-dessous donné&a itiidicatif), ainsi que de leur concentration][X

o= N -[Xi]

aveco en S.nt, A en S.M.mol™ et [X]] en mol.n?’.

Parmi les meilleurs conducteurs, il y a les méfaauxr lesquels les porteurs de charge sont lescir@hes libres » et, les
solutions d'électrolytes (ayant des ions en satjitiBour ces derniéres, la valeur de la conduétdépend de la nature
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des ions présents dans la solution et de leurseotrations. La conductivité d'une solution peut @iesurée a l'aide
d'un conductimetre.

Certains matériaux, comme les semi-conducteurgjrmmtonductivité qui dépend d'autres conditionsifues,
comme la température ou I'exposition a la lumiete, Ces propriétés sont de plus en plus misefé pour réaliser
des capteurs. Son unité dans le Systéme interahtiamités (Sl) est le siemens par métr&sii®kg™). C'est le
rapport de la densité de courant par l'intensitérdamp électrique. C'est l'inverse de celle dédsstivité. Le symbole
généralement utilisé pour désigner la conductestidla lettre grecquagma: c.

La loi de Nernst-Einstein permet de calculer ladrantivité en fonction d'autres paramétres fondamentlu matériau :

Dz%ec

kT

a

« D est le coefficient de diffusion de I'espéce charggnsidérée ;
« zestle nombre de charges portées par I'espece ;

+ eestlacharge élémentaire ;

« cestla concentration de I'espéce ;

+ kestla constante de Boltzmann ;

« T est latempérature absolue.

. Courant électrigue dans les solutions

1.Nature du courant

Expérience :

I
1 - eau du robinet 8 mA éteinte
@ @D 2 - eau sucrée 17 mA éteinte
3 - eau salée 200mA allumée

| +— &lectrodes de graphite

zolution étudiée

Interprétation :

L'eau douce et I'eau sucrée ne sont pratiquement pas conductrices et ne contiennent quasiment que des molécules.
L'eau salée est conductrice et contient des ions sodium Na" et chlorures CI".

Formule : H,O
CIZHZZOII

Une solution est conductrice si elle contient des ions.

2.Mobilité des ions

Expérience :
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Dispositif :

On fait passer un courant pendant quelques minutes...

Les 3 solutions :

A sulfate de cuivre — Cu® + SO*,

B dichromate de potassium — Cr,0%; + 2K’

acide sulfurique dilué — 2H" + SO%,

Observations :

-1tubeen U
- 3 solutions A, B et C

c - 2 électrodes de graphite
- 1 générateur de tension continue
Mélange A+ B
anode
— ———cathode

_—»CD|DFG.TiEIn bleus

b

calaration jaune

Mélange 4 + B

L'électrode reliée a la borne i® est appelée anode
L'électrode reliée a la borne = est appelée cathode.



Interprétation :

Les ions cuivre Cu* sont attirés par la cathode.
Les ions dichromate Cr,0%5 sont attirés par l'anode.

Conclusion :

La cathode qui est reliée a la borne = attire les ions @ ou cations.
L'anode qui est reliée a la borne @ attire les ions = ou anions.
Il y a double circulation d'ions dans la solution.

Le courant électrique dans une solution est unadéphent d’'ions.

Les ions + ou cations se déplacent vers la cathode.
Les ions - ou anions se déplacent vers l'anode.

Sens conventionnel = sens des cations = sens inverse des anions

C - Sens du courant électrique dans une solution

— @'II@ —
L
* * — =ens conventionne! du courart
I l — mouvement d'enserble des e libres dans
l T lez métoux et le graphite
T l — =zen= des cations
anods l T |"| cathode
L] J;U —
l % =olution conductrice
&
—_

remarque : quand une solution est traversée par un courant, il se produit une électrolyse, c'est 'ensemble de 2
réaction chimiques :

- & la cathode, une réaction qui consomme des e’

- a I'anode, une réaction qui libére des e’

Dans un métal, le sens conventionnel du courant est le sens inverse de déplacement des électrons libres.

Dans une solution, le sens conventionnel du courant est le sens de déplacement des cations et le sens inverse de
déplacement des anions.

. Conductance et conductivité

1.Etablir les relations
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. Relation G = k.S/L:

Pour obtenir cette relation on a besoin...

. Relation G = k.C:

On commence par tracer la courbe d'étalonnage du conductimétre contenant des solutions de concentration

connue.

Dans un bécher contenant une cellule de conductimétre, on verse successivement des solutions de chlorure
de sodium de concentration C variant de 1,0 mmol / L a 10 mmol / L. Toutes ces solutions sont a la méme

température t = 25 C.

On applique entre les électrodes de la cellule une tension sinusoidale de valeur efficace U = 1,50 V
(frequence f = 100 Hz) délivrée par un GBF. On mesure pour chaque solution l'intensité efficace | du courant
électrigue qui traverse la cellule.

On obtient les résultats suivants :

|> Ma*Cl-

concentration C 1.0 2.0 3.0 4.0 5,0 6,0 7,0 8,0 9,0 10
(mmol /L)
te”?\';’)” v 1,50 /1,50 (1,50 1,50 (1,50 (1,50 [1,50 |1,50 [1,50 | 1,50
'”t?rgi;e ! 1,31 (2,63 (3,92 525 |654 (7,85 9,16 |10,5 11,8 |13,1
1
conductance G= Y 0,87 |1,75 (2,61 350 (4,36 523 611 |7,00 7,87 |8,73
(mS)
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G (mS)

10

A

0 » C (mmol /L)
o1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

En tracant la courbe G = f(C) on remarque unegntagnnalité de facteur k qui résulte en fait d’womstante
de la cellule et de la somme des conductivités imeslaoniquek = > 4 S/L.

. Comparaison des conductivités molaires ioniguesidns:

. jons | H* | HO" | sO,” | ca** | cI" | K' | NO3y | Na*
2
‘)‘gsér;‘o’?;o') 350%10°%20,0x 10 16,0 x 10°% |11,9x 10 % 7,63 x 10°* |7,35 x 10°3 | 7,14 x 10°® |5,00 x 10"

On remarque que les conductivités molaires iorscomt différentes selon les ions.

La mesure de la conductivité d'une solution ionique de concentration inconnue C permet de déterminer
celle-ci en appliquant la relation :

0 =AM [X o] + A2[X2] + A3[X 3] + Ag[X 4] +...

- Par exemple la détermination, a 25 <C, de la cond uctivité d'une solution d'acide chlorhydrique a donné :

=

L

0=4,3x10"?S/m par application de la relation G = ¢ -, aprés mesure de G.

La solution d'acide chlorhydrique contient autant d'ions H™ que d'ions CI". On peut écrire, si ¢ désigne la
concentration de l'acide chlorhydrique :

[H']1=[CI'l=c
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O=AM+[H ] +Ac [CI']=An++Ac ) XC

O=(AH+*+Ac-) XC

Le tableau ci-dessus donne Ay .= 35,0 x 102 S.m?/ mol et A¢;.= 7,63 x 10" *S.m?/ mol
43%x10%= (35,0%x10 °+7,63x10 % xc

¢ =1,01 mol/m?

Mais 1 m® = 1000 L

c=1,01x10 3 mol/L

2.Facteurs physigues modifiant la conductivité d’ue solution

. Effet de la température:

On cherche maintenant a étudier I'effet de la t&mature sur la conductivité d’'une solution. Poua @@ mesure
a différentes températures la conductivité d’'uretgm de chlorure de potassium KCI et on obtiestiésultats
suivants :

On a ici, sous forme de tableau, les valeurs dedumiivités, exprimées en mS.¢nue solutions de
chlorure de potassium, & 0.1 mot,1a diverses températures.

. Température (°C) = Conductivitéo (mS.cni)
| 17 | 10.95
| 18 | 11.19
| 19 | 11.43
| 20 | 11.67
| 21 | 11.97
| 22 | 12.15
| 23 | 12.39
| 24 | 12.64
| 25 | 12.88

On observe unaugmentation de la conductivité avec la température

. Effet des électrolytes forts et faibles:

Un électrolyte est un milieu conducteur ionique.Un électrolyteadsgenu par dissolution ou fusion d'un sel, d
acide ou d'une base. Il est constitué d'un solpalatire (eau ou solvant organique) et d'un sol#& acide, base). Le
solvant polaire, par phénomene de solvatationaespar une ou plusieurs molécules de ce solvssitiya a la fois la
dissolution du soluté et sa dissociation ioniquamions chargés négativement et en cations chpogpitsvement. La
solution électrolytique étant électriquement neuae charges positives et les charges négatiégsikbrent. La
dissociation en ions d'un sel, d'une base, ouatide en solution est assurée par I'énergie datsdilon des ions par le
solvant polaire.
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Un électrolyte fort est une substance dissociéeitée ) a 100% en solution: la solution d’élegtefort conduit
fortement I'électricité. Ex. HCI

Un électrolyte faible est une substance peu diéscam solution:
la solution d’électrolyte faible conduit faiblemdi@ectricité. Ex. CH3COOH.

On peut mesurer la conductance de solutions déaires d’acide chlorhydrique et d’acide acétique :

O(Heny = 35mS.cnt
O (CH3COOH) = 0.47mS.cnt

La conductivité d’'un électrolyte fort tel HCI estys grande que la conductivité d’'un électrolyte fde tel
I'acide acétique.

. Effet de la dissociation des électrolytes:

Afin de pouvoir comparer la conductivité des diéiéts électrolytes entre eux on définit la
conductivité équivalentA par:

N=c/C
la loi de KOHLRAUSCH s' énonce par:

La conductivité d' un électrolyte est la somme daewlactivités propres, indépendantes, de chacuegle
ions.

électrolyte fort

« mis en solution aqueuse, il fournit totalementides hydratés.
« la conductivité molaire varie peu avec la concditna
+ loi de migration indépendante des igishlrausch)

la conductivité molaire a dilution infinie est lammme des conductivités molait
de chaque ion.

électrolyte faible

« mis en solution aqueuse, il fournit en partie des ihydratés.
« la conductivité molaire augmente brusquement ladgwoncentration
tend vers 0.

A faible concentration un électrolyte faible se pmmie comme un électrolyte
fort

0,1 rac carrée () .
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. Applications

1.Determination du pKa de 'acide acétique, acidegible

On rappelle que pour un acide faible HA, tel queide éthanoique GBO,H, on a la relation de
dilution d’Ostwald suivante entre Ka, constantaaltlité, ,degrée de dissociation, et C concentration ¢
I" acide:

a’C

Kaz= 1-a

La concentration C est exprimée en mdl.L
Pour une solution IHmol/L d’acide acétique on a relevé :
G(CH3COOH) =0.175mS

OrG =o0/k = (°crnzcoo- + A°uz0+).Ca / k

On en déduitt : o = G.K/ (A°cHzcoo- + A°H30+)
ANa = 0.042
Ka=1.84.10
pKa=4.73

Le pKa théorique est de 4.75 on en est proche.

2.Dosages conductimétrigues

Pour cela se référer aaanipulation n°13

3.Dosages de précipitation

Pour cela se référer amaanipulation n°27
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