Collège Voltaire
                                                                          Année scolaire 2010-2011
Chimie 1ème année
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Attitude en classe
Lever la main pour prendre la parole, respecter le temps de parole des autres et ne pas couper la parole.
Avoir une attitude respectueuse envers les autres et envers la salle de classe. 
Arriver à l’heure au cours et avec son matériel.
Suivre le cours,  prendre des notes, faire les exercices proposés.
Matériel de cours

Classeur de chimie avec les feuilles  de cours et les protocoles de laboratoire.

Table CRM. Des feuilles pour prendre des notes.
Laboratoire

Pour des raisons de sécurité,  le port des lunettes, de la blouse,  une  attitude calme, un travail réfléchi sont exigés. La nourriture et les boissons sont interdites. Les élèves qui ne respectent pas ces consignes seront exclus.
Vous avez des difficultés, vous voulez en savoir plus. Vous pouvez consulter les sites suivants :
http://www.web-sciences.com

http://www.lachimie.net/

http://profmokeur.ca/chimie/   




   1. Introduction

La chimie au collège Voltaire :

	OPTIONS
	1ère année
	2ème année
	3ème année
	4ème année

	Option spécifique

          OS chimie-biologie


	2h / semaine
	2h / semaine
	3h / semaine
	3h / semaine

	Discipline fondamentale

DF chimie


	
	
	

	Option complémentaire chimie 

OC chimie
	
	
	2h / semaine


	2h / semaine


La chimie est la science qui étudie:

· la nature des substances, leurs structures et leurs propriétés

· la transformation des substances en d'autres substances lorsqu'elles réagissent entre elles.
Ces réactions, innombrables, peuvent se dérouler n'importe où, que ce soit dans une casserole, dans l'air, dans un lac ou dans un organisme vivant.

Les réactions chimiques sont souvent accompagnées de signes perceptibles, tels que :
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· la disparition d’un (ou plusieurs) des «corps» mis initialement en présence (le clou dans l’acide chlorhydrique, une allumette qui se consume...) ;

· l’apparition d’un corps nouveau (le gaz du comprimé effervescent, l’alcool dans la fermentation du jus de raisin...) ;

· une production d’énergie (la chaleur des combustions, l’énergie mécanique d’un moteur d’automobile) ;
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un changement de couleur (l’effaceur d’encre, l’alcootest...) ;

· la production d’une odeur (le rancissement d’une huile ou du beurre, la transformation du vin en vinaigre...).

Cette science se divise  en de nombreux domaines d'étude, citons :

· la chimie minérale qui étudie les substances ne contenant pas de carbone

· la chimie physique qui étudie la structure des composés

· la chimie analytique dont le rôle est l'analyse (par exemple les analyses médicales)

· la chimie organique qui s'intéresse aux composés du carbone
2. La matière

	ETATS :
	Aspect

macroscopique
	Modélisation au niveau atomique
	Exemples

	SOLIDE
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Propriétés :
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Propriétés :
	

	LIQUIDE
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Propriétés :
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Propriétés :
	

	GAZ
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Propriétés :


	[image: image85.png]



Propriétés :


	


Changements d’état
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Une substance peut changer d'état par absorption ou dégagement d'énergie ou lorsque la pression change. Il n’y a pas de transformation chimique lors d’un changement d’état. 
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 L’énergie de changement d’état

La température de fusion et de solidification est la même, on l’appelle ……………………….. De même, la température d’évaporation et de liquéfaction est appelée ………………………..
Exercice

La courbe ci-dessous est tracée en chauffant la matière qui absorbe de l’énergie.

a) Placez les mots : solide, liquide, gaz, point de fusion et d’ébullition sur la courbe.

b) Lors d’un changement d’état, la température est   ……………………………… .

Courbe d’élévation de la température en fonction de la chaleur donnée
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Mélanges et corps purs
	Dans la nature, la matière se trouve le plus souvent sous forme de mélange de diverses substances en proportions variables. 
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On distingue :

· Les mélanges hétérogènes 

· Les mélanges  homogènes
On distingue :
	Les corps  simples qui sont constitués d'une seule sorte d'atome.

Exemples : fer (Fe) , azote (N2)
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	Les corps composés qui sont constitués au moins de deux sortes d'atomes.

Exemples : sel de cuisine(NaCl), monoxyde de carbone (CO)

. 
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Seule une réaction chimique permet de  décomposer les corps composés en corps simples
Quelques techniques de séparation

Elles sont basées sur les propriétés physiques de la matière.
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1.
La filtration

	Séparation de la phase solide d'un mélange en le versant sur une grille, un papier filtre ou une porcelaine poreuse. Elle s'applique aux mélanges solide liquide. Exemples :
	 


2.
La décantation


Appliquée aux mêmes types de mélanges que la filtration. Elle est basée sur la différence de gravité des substances. Le solide se dépose au fond du récipient. Cette séparation est grossière.


Exemples :

3.  La magnétisation

Elle permet une séparation de deux substances solides dont l’une a des propriétés magnétiques à l’inverse de l’autre. 
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4.
La centrifugation
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Lorsque la filtration est difficile, la centrifugation facilite le dépôt du solide. 


Exemples :


	


5 . L'évaporation
Utilisée pour séparer un mélange constitué d'un solide dissout dans un liquide, cette méthode permet la séparation des composés par évaporation du liquide, laissant ainsi le résidu solide dans le récipient de départ. 
Exemple :
6. La distillation

	Elle s'applique aux mélanges liquide. Elle est basée sur la différence des points d'ébullition des liquides. On récupère les produits purs en condensant  les fractions par refroidissement.

Exemples :
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7.
L'extraction


Elle est basée sur la différence de solubilité des constituants du mélange.
     Si l'un des constituants est soluble dans un liquide et l'autre pas, il s'y dissoudra.


Exemples :
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8. La chromatographie

La chromatographie sur couche mince, permet une séparation très fine, mais ne s'applique qu'à de petites quantités de substance. Elle est basée sur les différences d'affinité des constituants à l'égard d'un solvant et d'un solide (plaque de silice) sur lequel elles migrent à des vitesses différentes.

Exemple :

On peut ainsi mettre en évidence la présence de différents constituants mais difficilement les récupérer.

9.  La sublimation

Elle permet la séparation d’un mélange de solides selon leur point de sublimation.

Exemple :
Exercices :

1.
Mettre une croix en face des propositions qui semblent correctes :

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
l’évaporation de l’eau ne se produit qu’à 100 ºC (à pression normale)
SYMBOL 113 \f "Wingdings"
l’ébullition de l’eau ne se produit qu’à 100 ºC

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
l’évaporation de l’eau peut se produire à toute température comprise 
entre 0 et 100 ºC

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
au cours de l’ébullition de l’eau, la température reste constante

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
dans l’écriture 1 ºC, la lettre C signifie centigrade
2.
On laisse refroidir une substance quelconque et on observe la courbe suivante :

Complétez.
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3.
Soit le tableau suivant :

	
	température de fusion [°C]
	température d'ébullition [°C]

	azote
	- 210
	- 196

	fer
	+ 1535
	+ 2750

	mercure
	- 39
	+ 357

	éthanol (alcool)
	- 117
	+ 78

	butane
	- 135
	+ 1



dans quel état se trouve (répondre par solide, liquide ou gaz)

le fer à 1600 °C ?
l'azote à - 50 °C ?

       l’éthanol  -120 °C ?
le mercure à 400 °C ?

le butane à 0 °C ?

4.
Proposez une méthode pour séparer un mélange de sciure de bois de sapin, de sable et  de iode.

5.
Expliquez comment on pourrait séparer un mélange constitué d’huile alimentaire, de sel de cuisine et de vinaigre et d’eau.

6. On fait bouillir de l'eau dans un ballon. On bouche ensuite le ballon puis on le retourne       au dessus d'une cuvette. Si l'on frotte le fond du ballon avec un glaçon, l'eau se met à bouillir. Voir schéma ci-dessous. Mettre une croix en face des propositions qui semblent correctes
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SYMBOL 113 \f "Wingdings"
la pression dans le ballon augmente
SYMBOL 113 \f "Wingdings"
la pression dans le ballon diminue
SYMBOL 113 \f "Wingdings"
la diminution de la pression dans le ballon augmente la température du point d’ébullition de l’eau

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
la vapeur d'eau se condense sur les parois froides

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
le glaçon chauffe l'eau

SYMBOL 113 \f "Wingdings"
la diminution de pression dans le ballon abaisse la température du point d’ébullition de l’eau

7. Appareil à distiller : donner le nom et le rôle des différents éléments.
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8. Classez les situations modélisées suivantes dans les catégories : mélange, corps pur  simple, corps pur composé et précisez le nombre de substances différentes pour les mélanges
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INTRODUCTION A L’ATOME

Travail individuel de recherche sur l’atome[image: image112.jpg]


 à l’aide d’internet
Toute matière est composée d’atomes constitués de 3 types de particules : protons, neutrons et électrons.

A l’aide des informations trouvée via internet, décrivez par un texte simple:

La disposition dans l’espace des trois types de  particules composant l’atome.

	


Quelle est la masse et  la charge de chaque particule composant l’atome ?

	
	protons
	neutrons
	électrons

	Masse en Kg

	
	
	

	Charge en C

	
	
	


La masse de l’atome est principalement contenue dans le ……………..

La taille des atomes est infiniment petite, la technologie actuelle ne nous permet pas d’obtenir une image claire d’un atome ni de visualiser sa structure interne, on ne peut « photographier » que la surface extérieure  atomes. Trouvez sur « google images » deux illustrations de la surface des atomes, joignez-les à ce dossier.

Donnez l’ordre de grandeur de la taille d’un atome et des particules qui le constituent.

	diamètre de l’atome en mètre
	diamètre du noyau de l’atome en mètre
	diamètre de l’électron
en mètre

	
	
	


Qu’est-ce que le numéro atomique ? [image: image113.jpg]



Quel est son symbole ?

Qu’est-ce que le nombre de masse ?

Quel est son symbole ?

Comment trouver ou calculer le nombre de protons à l’aide d’un tableau périodique ?

Comment trouver ou calculer le nombre d’électrons à l’aide d’un tableau périodique ?

Comment trouver ou calculer le nombre de neutrons à l’aide d’un tableau périodique ?

Quel est le nombre de protons du lithium ?

Quel est le nombre d’électrons du lithium ? [image: image114.jpg]



Quel est le nombre de neutrons du lithium ?

Calculer la masse en gramme d’un noyau de lithium :

Calculer la masse en gramme d’un atome de lithium :

Que pouvez-vous dire de la masse d’un atome par rapport à celle de son noyau ?

Quelle est la différence entre l’atome d’oxygène et l’atome de carbone au niveau des électrons et des protons?
Quels sont les trois isotopes de l’hydrogène (noms) ?

Combien de particules (nom et nombre) contiennent-ils chacun ?

Dessinez un modèle pour chacun des trois isotopes, et donnez leurs symboles respectifs ?

3. L'atome

Au-delà d'un certain degré de fragmentation, la matière initiale va perdre ses caractères propres; les particules obtenues ainsi possèdent de nouvelles propriétés.

Épicure (341-270 avant J.C).
Introduction

Quelques siècles avant Jésus-Christ, des philosophes grecs, Démocrite ou Épicure, s'étaient déjà interrogés sur la structure de la matière. Ils avaient émis l'hypothèse que la matière, comme le fer ou le cuivre, n'était pas divisible à l'infini sans perdre ses propriétés. Ils avaient appelé ce fragment le plus petit possible atome (du grec atomos, indivisible).

L'une des plus grandes réussites de la chimie a été de montrer que toute la matière constituant l'univers, que ce soit un caillou, un verre d'eau, une plume ou un arbre était faite à partir d'une centaine d'éléments chimiques (l'oxygène, le carbone, l'hydrogène, le cuivre...).

La plus petite quantité d'un élément qui puisse exister est un atome (du grec atomos :  insécable).
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Les atomes sont extrêmement petits (de l’ordre de l’Angström, soit 10-10 [m]). Étant plus petits que les longueurs d’onde correspondant à la lumière visible ils ne peuvent être vu au microscope optique, ni d’ailleurs au microscope électronique. Il a fallu attendre l’invention du microscope à effet tunnel pour pouvoir le représenter de façon imagée. Il ne s’agit plus d’un agrandissement mais de l’interprétation d’analyses physiques de la matière qui au travers de l’informatique est traduit en une image.  

[image: image116.emf]


Dans un petit morceau de sucre de 5 g, on dénombre 4SYMBOL 215 \f "Symbol"1023 atomes, c'est-à-dire :  

400 000 000 000 000 000 000 000
atomes de carbone, d'oxygène et d'hydrogène. Nous verrons plus loin que ces atomes de carbone, d'hydrogène et d'oxygène ne sont pas tous identiques.

Modèle atomique

Ce n'est que très récemment que l'on a pu distinguer les atomes, grâce au microscope à effet tunnel.

On constate que tous les atomes, donc l'ensemble de la matière est constituée de trois particules fondamentales : 
Un atome est constitué d'un  noyau central, chargé positivement,  entouré d'une ou de plusieurs couches d'électrons chargés négativement; l'ensemble est globalement neutre.

Le noyau est composé de protons (particules positives) et de neutrons. Il est responsable de la quasi totalité de la masse de l'atome.

L'atome est très petit. Son diamètre moyen est de 1 Angström Å qui vaut 10–10 m.

Son noyau est encore 100'000 fois plus petit. 

Caractéristiques des particules de l'atome :

le proton  :
particule élémentaire du noyau de l'atome. Sa masse est de 1,672 SYMBOL 215 \f "Symbol"10–27 kg et sa charge d'électricité positive de 1,602SYMBOL 215 \f "Symbol"10–19 C (Coulomb). Il a été découvert en 1886.

l'électron :
particule élémentaire se déplaçant autour du noyau de l'atome. Sa masse est presque 2000 fois plus petite que celle du proton, soit 9,1SYMBOL 215 \f "Symbol"10–31 kg et sa charge d'électricité négative de 1,602SYMBOL 215 \f "Symbol"10–19 C. Il a été découvert en 1881.

le neutron :
particule élémentaire du noyau de l'atome. Sa masse est de 1,675 SYMBOL 215 \f "Symbol"10–27 kg et ne porte pas de charge. Il n'a été découvert qu'en 1932.

	
	Masse [kg]
	Charge [Cb]
	symbole

	Proton


	
	
	

	Neutron


	
	
	

	Electron


	
	
	


L'atome est électriquement neutre. Il contient autant de protons que d'électrons.
Ordre de grandeur
Si le noyau d’un atome avait la dimension d’une balle de golf (42,67 [mm]), son électron aurait la dimension d’un grain de sable (~ 0,001 [mm]) et se trouverait à une distance de 1,5 [km]

[image: image117.wmf]C

H

3

N

H

2

[image: image118.wmf]O

H

H

H

H

C

C


Les unités :    1
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 (1 micromètre)= 10-6  m                     1 Å   (1 Ångström) = 10-10 m
	
	Echelle réelle
	Caractéristiques
	Agrandissement 10 000 000 x

	
	10-1 m
	10 cm
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	1000 km
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	10-3 m
	1 mm
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Puce
	10 km

	Limite de visibilité à l’œil nu
	10-4 m
	100 
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Paramécie
	1 km
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	10-5 m
	10
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Cellule
	100 m



	Limite du microscope optique
	10-6 m
	1
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Bactéries
	10 m
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	10-7 m
	0.1 
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Virus
	1 m

	
	10-8 m


	100 Å  
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Macromolécule
	10 cm

	Limite du microscope électronique
	10-9 m
	10 Å 
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Molécules
	1cm
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Ce n'est que très récemment que l'on a pu distinguer des atomes de silicium, grâce au microscope à effet tunnel.
	10-10 m
	1 Å
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                             Atomes

image d’une surface de silicium
	1 mm

	
	10-14 m
	0.0001 Å
	Noyau de l’atome
	0.0001 mm


Élément   -   Isotopes

Pour caractériser un atome, il faut connaître A et Z
Sur le tableau périodique on trouve la masse atomique. En arrondissant cette masse à l'unité, on obtient généralement le nombre de masse de l'isotope le plus abondant.

Exemple : l'azote


[image: image29.emf] 

Z  :   nombre    de protons  

N  

14,007  

7  

AZOTE  

A  :  protons + neutrons    

on arrondit  

14  

symbole de l'élément  


Le nombre de neutrons est donné par  :  A – Z.

Pour notre exemple :

14 - 7 = 7 neutrons

Représentons un atome d’aluminium :

[image: image124.jpg]&
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Eléments
Tous les atomes d'un même élément ont le même numéro atomique (le même nombre de protons). 

On désigne un élément par un symbole chimique qui est en général l'initiale ou l'abréviation de son nom.  Notons que la première lettre d'un symbole est toujours en majuscule et la seconde toujours en minuscule. 

  Exemple :
 Le soufre    


	Symbole : S


Numéro atomique 
Z = 16


	
[image: image30.emf] 

14,007  

16  

SOUFRE  

S  




Compléter le tableau suivant en se basant sur l’isotope principal :

	
	
	nombre

	Élément
	symbole
	de protons
	d'électrons
	de neutrons

	Sodium
	
	
	
	

	
	
	13
	
	

	
	
	
	
	0

	
	
	
	19
	

	
	Au
	
	
	


Isotopes

Les isotopes sont des atomes du même élément qui ne diffèrent que par leur nombre de neutrons. 
Dans la nature, il existe 92 éléments naturels numérotés de 1 (hydrogène) à 92 (uranium). A part quelques exceptions ils sont  constitués de plusieurs isotopes.

Par exemple, on connaît trois isotopes de l'élément hydrogène :

	L'hydrogène ordinaire qui est constitué d'un proton et d'un électron.





	Le deutérium qui est constitué d'un proton, d'un électron et d'un neutron.





	Le tritium qui est constitué d'un proton, d'un électron et de deux neutrons. 







Abondance isotopique :

Un échantillon d'un élément est généralement un mélange d'isotopes. L'abondance relative d'un isotope est le pourcentage de cet isotope dans l'élément.

Pour l'hydrogène on a :


99,98 %



0,02 %


traces


La masse atomique de l'hydrogène est 1,00797. Ce nombre tient compte des différents isotopes et de leur abondance. 

Pour les isotopes, on utilise la notation :

A





    


   Symbole








Z
Les atomes d'un même élément, qui ont donc le même nombre de protons, mais un nombre différent de neutrons sont appelés les isotopes d'un élément. Leurs masses diffèrent.

L’univers est constitué d’une centaine d’éléments différents mais dans la nature on distingue plus de 325 atomes. Pourquoi ?
Le sucre est constitué de trois éléments contenant huit sortes d'atomes 
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Exercice :
Écrire les symboles des éléments et des isotopes contenus dans un morceau de sucre.

Classification périodique des éléments

C'est le chimiste russe Mendeleïev (1834-1907) qui publia en 1869 la première classification périodique des éléments en se basant sur leurs masses respectives et leurs propriétés chimiques.

La classification actuelle respecte celle de Mendeleïev et correspond d'autre part à la structure électronique (nombre total d’électrons et nombre d’électrons externes).

Mendeleïev ne connaissait que 60 éléments. Il en existe aujourd'hui 112 dont 90 sont naturels. Parmi les 90 éléments naturels, seuls 27 sont présents chez les êtres vivants.

Les éléments sont classés dans l'ordre des numéros atomiques croissants.

On distingue :

1.  Les périodes :
Ce sont les éléments d'une même rangée du tableau périodique.

2.  Les familles :
Ce sont les éléments d'une même colonne du tableau périodique.


Les éléments d'une même colonne possèdent en commun :


SYMBOL 45 \f "Symbol" \s 10 \h  le même nombre et la même répartition de leurs électrons externes.


SYMBOL 45 \f "Symbol" \s 10 \h  des propriétés chimiques semblables.

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Les familles les plus connues sont :

· les gaz rares (col. VIIIA) qui sont très stables chimiquement et donc ne se 
lient pas à d’autres atomes.

· les halogènes (col. VIIA) dont on trouve l’un des éléments, l’iode I, dans les 
lampes à halogène.

· les métaux alcalins (col. IA, sauf l’hydrogène H) qui réagissent violemment avec l’air et surtout l’eau. 

Les éléments sont, d'autre part, regroupés en quatre catégories que sont :

	
	métaux :
	
	éléments de transition 

	
	
	
	

	
	non-métaux :
	
	gaz rares


Les électrons

La trajectoire des électrons n'est pas connue de manière précise.

L'examen de la figure moirée ci–dessous permet de visualiser sous forme d'illusion d'optique le mouvement simultané et aléatoire des électrons autour du noyau.


 EMBED Word.Picture.8  


La connaissance des électrons et de leur répartition autour du noyau de l'atome est importante pour:

· la formation de liaisons chimiques entre atomes conduisant à la création des molécules.

· la compréhension des principales propriétés chimiques des éléments.

[image: image126.png]


Les numéros (chiffres romains) des colonnes verticales du tableau périodique indiquent le nombre de ces électrons externes (à l’exception de l’hélium). 
La répartition des (électrons) externes en paires et célibataires (si elle est fixe) est indiquée au haut des colonnes du tableau périodique. Ces électrons sont soit seul(s) : électron(s) célibataire(s) soit par deux : paire

[image: image127.png]



La structure électronique externe en représentation de Lewis
Dans la représentation de Lewis, on dessine l’atome sous la forme de son symbole autour duquel on place uniquement les électrons externes (électrons de la dernière couche qui seront impliqués dans les liaisons), les paires sont représentées par de petites barres, les célibataires comme des points.

Pour les colonnes A, leur  répartition est la suivante :

	
	
	
	

	
	
	
	


La formation des ions

L’atome peut perdre un ou (des) électron(s) et devenir un ……………….
Des électrons (les plus éloignés du noyau) peuvent être arrachés de la couche externe de certains atomes, car ils sont les moins attirés par le noyau.
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Lithium
[image: image130.emf]

 
                  
                                 perd 1 électron 

                 Somme des charges                           Somme des charges


             ….  (nombre de protons : …….)                    …….  (nombre de protons : …….)       
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             ….  (nombre d’électrons :…….)                     …...   (nombre d’électrons :…….)  
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                      ……..                                                            …..

Symbole :       ..…                                                              ……

                    atome                                                  ion   ……………..  = ……………                                                             
L’atome peut gagner gagner un ou (des) électron(s) et devenir un …………………..
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Soufre 

   
                                                              

                  
                                    gagne 2 électrons 
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         Somme des charges                                           Somme des charges


             ….  (nombre de protons : …….)                    …….  (nombre de protons : …….)       
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             ….  (nombre d’électrons :…….)                     …...   (nombre d’électrons :…….)  


                      ……..                                                       …..
Symbole :         ..…                                                             ……
                        atome                                            ion   …………….. = ………………….                                                             
Lorsque la répartition des électrons ressemble à celle d’un gaz rare (couche externe pleine), certains ions sont particulièrement stables,. Que pouvez-vous observer avec les ions ci-dessus? Se transforment-ils en gaz rare ?
Exercice :

Parmi les ions suivants, lesquels sont stables, pourquoi ?

He+
Li+
N3+
O2-
F2-
Cl -
 Exercices 

1.
Pourquoi peut-on dire que la masse d'un atome correspond à la somme des masses des protons et des neutrons alors que l'atome possède aussi des électrons ?

2.
Dites si les affirmations suivantes sont vraies ou fausses et corrigez celles qui sont fausses.
· le nombre de protons d'un atome est toujours égal à son nombre de neutrons.

· le proton possède une charge électrique positive.

· le numéro atomique d'un élément équivaut à son nombre de neutrons.

· le nombre de masse n'a pas de symbole. (Si faux, lequel ?)

· le fer possède 14 neutrons.

· le numéro atomique du cobalt est 27.

· le symbole de l'arsenic est At.

· le nombre de masse du carbone est 12.

3. Pourquoi l'atome est-il globalement neutre ?












4. Compléter le tableau suivant :

	Atome de
	Symbole
	Nombre 

de protons
	Nombre d'électrons
	Nombre de neutrons

	Isotope principal du bore
	
	
	
	

	Xénon 124
	
	
	
	

	Isotope principal de ……………………………
	
	
	
	0

	Soufre ……
	
	
	
	17


5. Quelle est la différence entre atome et élément ?
6.
Quel est l’atome qui possède dix particules en tout ?

7.
Dans la liste suivante barrez ceux qui ne sont pas des éléments chimiques :

plomb ;  verre ;  eau ;  carbone ;  air ;  laiton ;  cuivre ;  papier ;  fluor ; 

étain ;  bronze ;  hélium ;  feu ;  plastique ;  arsenic ;  acier ;  fer

8.
Un atome a un numéro atomique de 33. 

Combien a-t-il de protons ?

Combien a-t-il de neutrons ?

Combien a-t-il d’électrons en tout?

Combien a-t-il d’électrons externes ? Comment sont-ils répartis ?

9. Indiquez par une croix les propositions exactes :

un atome est formé de particules identiques

un atome possède autant de protons que de neutrons

un atome possède autant de protons que d'électrons

un atome possède autant d'électrons que de neutrons

un atome possédant deux neutrons s'appelle le xyrium

un élément est formé d'atomes qui sont tous identiques

un élément est formé d'atomes ayant même Z mais différents A

un élément est formé d'atomes ayant autant de protons que d'électrons

un élément est un mélange de différents isotopes.

10.  Complétez le tableau suivant :

	Elément
	Na
	Mg
	Al
	C
	N
	O
	Cl
	He
	Ne

	Nombre 
d’électrons externes
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Nombre d’électrons
célibataires
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Nombre de paires d’électrons
	
	
	
	
	
	
	
	
	


11. Un élément possède 3 électrons externes et une masse atomique d’environ 70 fois plus   grande que celle de l’hydrogène. Quel est son nom ?

12. A quel isotope appartient un atome possédant 11 protons, 12 neutrons et 11 électrons ? 

13. Quelle est la différence entre les isotopes  18F et  19F.

14. Complèter le tableau

	Symbole exact
	Nb. protons
	Nb. électrons
	Nb. neutrons



	
	19
	18
	21

	40 Ca ++

	
	18
	

	
	17
	17
	

	S - -

	
	18
	16

	81          -
…..

	35
	36
	


Exercice 15

L’atome de fluor gagne 1 électron, donnez le nombre de protons et d’électrons. Donnez la charge de l’ion formé et expliquez.  Dessinez la représentation de Lewis de l’atome de fluor et de l’ion formé. Pourquoi ce ion se forme assez facilement ? Dessinez le modèle de Bohr de ce ion.

4. La molécule

[image: image138.emf] 


" En tenant ce cours, vous tenez des molécules. En buvant votre café, vous avalez des molécules. Lorsque vous êtes assis dans une pièce vous êtes bombardés par un flot continu de molécules. Lorsque vous admirez les couleurs d'une orchidée ou les détails d'un paysage, vous admirez des molécules. Lorsque vous savourez une nourriture ou une boisson, vous  vous régalez de molécules. Vous êtes habillé de molécules, vous en mangez, vous en rejetez. De fait, vous êtes constitué de molécules."

Peter Atkins "Molécules au quotidien"

· Une molécule est la plus petite partie d'un composé qui a les propriétés de ce composé.

· Une molécule est composée d’atomes neutres, donc elle est aussi électriquement neutre.

Notation et formule brute

Dans la formule brute d'une molécule, les atomes sont représentés par leurs symboles et le nombre d'atomes de chaque élément est indiqué en indice.

	 Formule brute
	                    Signification

	Cl2
	

	2 Cl
	

	NH3
	

	C6H1206
	

	2 H2S04
	

	Al(OH)3
	

	Ca(N03)2
	


Exercices 

1.
Une molécule d’acide sulfurique est composée de 2 atomes d’hydrogène, d’un atome de soufre et de 4 atomes d’oxygène. Quelle est sa formule brute ?

2.
L’urée est composée de 2 atomes d’azote, 4 atomes d’hydrogène, 1 atome de carbone et un atome d’oxygène. Écrivez sa formule brute. 
Comment écririez-vous 5 molécules d’urée ?

3.
Le peroxyde d’hydrogène, présent dans l’eau oxygénée, a pour formule brute H2O2.
Choisissez parmi les possibilités suivantes celle qui indique trois molécules de peroxyde d’hydrogène :

6 HO         3 H2O2         H6O6
4.
Le phosphate d’argent est une molécule composée de 3 atomes d’argent, 1 atome de phosphore et 4 atomes d’oxygène. Quelle est la notation qui indique 3 molécules de cette substance ?

Ag33PO4    3 Ag2PO3    4 Ag3PO4  Ag9P3O12    2AG3PO4    3 Ag3Po4    3 Ag3PO4
5.
Complétez le tableau suivant: :

	
	Al(OH)3
	CH3COOH
	Ca(HSO4)2

	Nombre d'atomes par molécule
	
	
	

	Nombre d'atomes d'hydrogène par molécule
	
	
	


Règle de l'octet ou couche externe complète
On peut constater :

· Les gaz rares, présents dans l'atmosphère, n'existent que sous forme d'atomes, ce qui signifie qu'ils ne font pas de liaisons chimiques et sont, par conséquent, très stables chimiquement.


· Cette stabilité est due à leur nombre d'électrons externes : 4 paires ou octet, soit une couche électronique externe complète. L'hélium  n'ayant que deux électrons est entouré d'une paire d'électrons externes,  sa couche électronique externe est complète.
      [image: image32.emf]Ne
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· La plupart des autres atomes se lient spontanément les uns aux autres pour former des assemblages d'atomes appelés molécules. Les plus petites molécules, comme l'oxygène ou l'azote de l'air, sont constituées de deux atomes.

Les plus grosses. comme les protéines ou les polymères artificiels, jusqu'à plusieurs milliers.

Les atomes se lient entre eux par l'intermédiaire des électrons externes uniquement. Ils peuvent soit les mettre en commun, soit en céder, soit en gagner.

Ils acquièrent de ce fait la stabilité des gaz rares et par là même  le même nombre d'électrons que les gaz rares.

     [image: image34.emf]Na
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Les liaisons chimiques

Electronégativité

L'électronégativité est une mesure de l'aptitude que possède un atome quelconque à fixer des électrons lors des liaisons avec d'autres atomes. Plus l'indice d'électronégativité est élevé, plus l'aptitude à attirer des électrons est forte.

L'élément le plus électronégatif est le fluor.



Métaux

élément de transition


Non métaux

[image: image36.emf]0,7 4,0


La nature des liaisons chimiques dépend essentiellement de la différence d'électronégativité entre les atomes qui participent à la liaison.

1. Covalence normale pure

∆E = 0

Elle se produit entre atomes de même électronégativité.
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Lorsque deux atomes d'hydrogène se trouvent côte à côte, ils se lient spontanément. Il en est de même pour l’azote, l’oxygène ou le chlore.

Nous savons qu'ils "souhaitent" tous deux acquérir la structure électronique, c'est-à-dire, le même nombre d'électrons que le gaz rare le plus proche, sur le tableau périodique.

Ils y parviennent en mettant en commun leurs deux électrons célibataires formant ainsi deux paires appelées paires de liaisons.

Schéma :  molécule de chlore Cl2 , constituée de deux atomes de chlore liés.


[image: image37.wmf]
Dans cette molécule, chacun des atomes de chlore a le même nombre d’électrons que l'argon:  18 électrons au total et 8 électrons externes.

Le symbole Cl2 est appelé formule brute.

Le schéma ci-dessus est appelé formule développée.

Exercices :
Ecrivez les formules développées de :     O2 -  N2 -  S8   


Indiquez dans chaque cas si les atomes ont le même nombre d'électrons qu'un gaz rare. Si oui, lequel ?

2. Covalence polaire
∆E < 1,7

Lorsque deux atomes ont, entre eux, une petite différence d'électronégativité, c'est-à-dire plus petite que 1,7, ils mettent également en commun leurs électrons célibataires pour former des paires.

Mais comme leurs indices d'électronégativité sont différents, la paire d'électrons se trouvera plus souvent autour de l'atome le plus électronégatif et, bien sûr, moins souvent autour du moins électronégatif. 

Chacun des atomes acquiert ainsi le même nombre d’électrons qu’un gaz rare.

Schéma : molécule d'acide chlorhydrique HCl.


[image: image38.wmf]
Les symboles SYMBOL 100 \f "Symbol"+ et SYMBOL 100 \f "Symbol"- signifient que les atomes d'hydrogène et de chlore sont respectivement porteurs d'une fraction de charge positive et d'une fraction de charge négative.

Exercice :
Ecrivez les formules développées de : 
SCl2
PBr3
 N2O3 .

3. Electrovalence
∆E ( 1,7

Lorsque deux atomes ont, entre eux, une grande différence d'électronégativité, il n'y a plus mise en commun d'électrons. Dans ce cas, l'atome le plus électronégatif arrache un électron à l'atome le moins électronégatif; il y a passage d'un électron d'un atome sur un autre.

Un des atomes a donc un électron de plus (charge entière  – ), l'autre a un électron de moins (charge entière  + ). Cette liaison est très polaire.

Chacun des atomes a ainsi le même nombre d’électrons qu’un gaz rare.

Schéma :  molécule de chlorure de sodium NaCl  (sel de cuisine).

[image: image39.jpg]



L'atome de sodium a perdu un électron : c'est un ion positif ou cation  Na+.

Le cation sodium Na+ a le même nombre d'électrons que le néon : 10 électrons.

L'atome de chlore a gagné un électron : c'est un ion négatif ou anion  Cl-.

L'anion chlorure Cl- a le même nombre d'électrons que l'argon : 18 électrons.

[image: image140.png]



Ces ions, les uns positifs et les autres négatifs, sont attirés les uns vers les autres par une force électrostatique et s’empilent d’une manière régulière, aussi compacte que possible, les Na+ alternant avec les Cl-, pour former le cristal de chlorure de sodium (sel ordinaire), qui n’est pas un composé covalent mais un composé « ionique».

Lorsqu'il se dissout dans l'eau, les ions Na+ et Cl– se séparent.  L'eau salée ne contient pas de molécules de NaCl, mais des cations Na+ et des anions Cl–, très stables.

Exercice :
Ecrivez les formules développées, ainsi que les ions de : 
CaBr2  

Al2O3 

Quelle différence y a-t-il  entre les liaisons des deux cas suivants ? Expliquez.

Une modélisation du nuage électronique de la liaison
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 Cl         +  
Cl          (              Cl         Cl
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H
+
Cl
(            H          Cl
1. 
Donnez les formules brutes des substances présentes et dites de quel type de substance il s’agit (molécule, ion, composé ionique ou atome). 

	[image: image147.png]


a)L’air est un mélange. Voici une modélisation très  approximative de  l’air : 
1 litre d’air contient environ

         1022 particules (molécules et atomes)

	
	b) Voici une modélisation très  approximative de 

............................................................................   :

[image: image148.bmp]



2. On dispose des atomes suivants :



[image: image40]
                Sélénium               Carbone                      Oxygène                     Hydrogène 

Ecrivez la formule brute des situations suivantes en tenant compte du nombre de molécules.
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a)                                                                                                  c)
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                   b)


                                                                             d) Dessinez en à l’aide de ce  modèle :     2O3
3. Quelle eau conduit mieux l’électricité : l’eau potable ou l’eau de mer ? Expliquez.

	Composition  en
	Eau douce :

eau potable du lac léman
	Eau de mer

	milligrammes dans un litre
	mg/l
	mg/l

	Ca 2+
	43.6
	440

	Mg 2+
	6.1
	1320

	Na +
	8.30
	11040

	K+
	1.52
	390

	SO42-
	48.1
	2740

	Cl -
	9.7
	19880

	NO3 -
	2.26
	?

	 Cl2
	0.08
	


L’eau potable n’est pas constituée seulement de H2O, elle contient aussi des composés qui se sont  dissous. À partir des ions présents dans l’eau potable du robinet (tableau ci-dessous), écrivez toutes les formules brutes des substances électriquement neutres que l’on pourrait former.

Voici une liste de quelques ions dissous dans l’eau et de leurs effets sur la santé :

	Calcium Ca2+
Il favorise la croissance, la formation osseuse et des dents, la coagulation sanguine et les transmissions nerveuses. L’eau calcaire (concentration de calcium supérieure à 150 mg/l) est favorable à la prévention de l’ostéoporose, des insomnies, des caries dentaires chez l’enfant, des crampes, etc.… . Des eaux fortement calciques couvrent près de 50% des besoins de calcium. Mais le calcium peut  se fixer efficacement sur les os et les cellules qu’en présence de vitamine D. 

Besoins journaliers moyens 900 mg pour les adultes, 600 pour les enfants et 1200 pour les femmes enceintes et les personnes âgées.

Magnésium Mg2+
Anxiolytique et anti-stress, il joue le rôle dans l’équilibre nerveux, la croissance (aide à fixer le calcium sur les os). Son déficit provoque migraines, fatigue, hyperémotivité, constipation, palpitation et tétanie. Une eau est ‘’magnésienne’’ si sa teneur est supérieure à 50 mg/l.

Besoins journaliers moyens 330 mg pour les femmes à partir de 13 ans, ,480 mg pour les femmes allaitantes, 420 mg  pour les hommes et les personnes âgées.

 Sodium Na+
Il régule l’équilibre hydrique de nos tissus, la transmission des influx nerveux entre les nerfs et les muscles. Un bon bilan sodique permet de lutter contre les crampes, les pertes d’appétit et les troubles de confusion mentale chez les personnes âgées. Généralement les besoins sont largement couverts par l’alimentation. Les eaux chlorurées sodiques peuvent être déconseillées en cas de certains troubles cardio-vasculaires, d’hypertension sensible au sel et de problèmes rénaux.

Besoins journaliers moyens : 1 à 1.5 g/jour. Prises maximale conseillée : 4 mg (8g de sel de cuisine).

Une eau est sodique si sa teneur en sodium est supérieure à 200 mg/l
	Potassium K+
Intervenant dans les contractions musculaires (notamment dans les battements cardiaques) et les influx nerveux, son manque provoque des insomnies, fatigue et irritabilité

Bicarbonate HCO3-
Ils facilitent la digestion en agissant sur l’équilibre acido-basique et le pH de nos cellules. 

Une eau est ‘’bicarbonatée’’ si sa teneur en bicarbonates est supérieure à 600 mg/l.

Sulfates SO42-
Les eaux sulfatées, associées au calcium  ou au magnésium facilitent le transit intestinal.  À haute dose et selon les individus, l’effet laxatif sera plus ou moins prononcé : ne pas donner à des enfants atteints de diarrhées et de coliques

Une eau est ‘’sulfatée’’ si sa teneur en sulfate est supérieure à 200 mg/l.

Chlorures Cl-
Les eaux sont riches en chlorures (souvent NaCl) sont utilisées en cures thermales. Une eau est ‘’chlorurée’’ si sa teneur en chlorure est supérieure à 200 mg/l.

Fluorures F-
Le fluor est fondamentale pour la structure de l’émail des dents et la prévention des caries. Une eau est ‘’ fluorée’’ si sa teneur en fluorure est supérieure à 1 mg/l.

Besoins journaliers moyens : de 0.5 à 1.5 mg avant 3ans, de 1 à 2.5 mg de 4 à 9 ans, de 1.5 à2.5 mg après 10 ans et de 1.5à 4mg pour les adultes

Silice SiO2
Le silicium (Si) joue le rôle important dans l’élasticité des tissus, la formation des os et cartilages, le fonctionnement cardio-vasculaires. Il  est utile contre l’ostéoporose. Besoins journaliers moyens :40 mg recommandés


Les ions
Nous verrons plus tard dans quelles conditions un atome est capable de prendre ou de donner des électrons. 

Dans ces 2 cas,  sa charge électrique n’étant plus neutre, on ne peut plus l’appeler un atome : il devient alors un ion.

Lorsqu’un atome perd un ou plusieurs électrons, il devient un ion chargé positivement et se nomme CATION.

Lorsqu’un atome gagne un ou plusieurs électrons, il devient un ion chargé négativement et se nomme ANION.

· Ions simples (monoatomique)

Lorsqu'on parle d’un seul type d’atome qui se transforme en ion, on parle alors d’ion simple.

Exemples :

Atome de Calcium

Atome de Soufre

Exercice :Indiquez pour chacun de ces éléments un ion stable susceptible de se former

Ba



K



Al



P


Se



I



Ar



F


· Ions polyatomiques

Certains ions que l’on nomme ions complexes (voir liste en annexe) sont formés par assemblage de plusieurs atomes.

La formule brute d’un ion complexe indique sa composition (éléments et chiffres en indice) ainsi que la charge globale portée par l’ion (en exposant) mais n’indique pas par quel atome est portée la charge. Notez que l’ion complexe peut porter une ou plusieurs charges.

Exemples :

OH-
un ion hydroxide contenant un atome d’oxygène et un atome d’hydrogène, le tout porte une charge négative.

CrO4--
un ion chromate contenant un atome de chrome et 4 atomes d’oxygène, le tout porte 2 charges négatives.

1. Complétez le tableau suivant :

	
	Cs--
	Ar
	Br2-
	K+
	C
	Al3+
	Ca+
	Si+++
	Be++

	Nombre d’électrons total
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Nombre d’électrons externes
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Stable ?
	
	
	
	
	
	
	
	
	


2. Décrire les ions suivants :
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4. Covalence de coordination

Les molécules SO2 et SO3, produites en grande quantité lors des éruptions volcaniques, contiennent un autre type de liaison qui fait intervenir les paires d'électrons externes.

Dans la molécule SO2, l'atome de soufre est lié à un atome d'oxygène par une double covalence polaire.

La liaison avec le deuxième atome d'oxygène ne peut se faire qu'avec une paire d'électrons.

Lors de cette liaison :
1.
l'oxygène apparie ses deux célibataires libérant ainsi une orbitale.


2.
le soufre met en commun une de ses paires.

La paire de liaison (symbole : →) appartient aux deux atomes. Elle se trouvera plus souvent autour de l'atome le plus électronégatif (ici O) et bien sûr moins souvent autour de l'atome le moins électronégatif (ici S).



   SO2






SO3
La covalence de coordination est une liaison polaire.

La différence d'électronégativité étant inférieure à 1,7, les atomes sont porteurs de fractions de charge positives (SYMBOL 100 \f "Symbol"+) ou négatives (SYMBOL 100 \f "Symbol"-).

Exercices : Ecrivez les formules développées de : 

N2O5 





I2O5 

Résumé des liaisons étudiées 

	Type de liaison
	Différence d'électronégativité
	Symbole
	Exemple

	Covalence pure
	
	
	

	Covalence polaire
	
	
	

	Electrovalence
	
	
	

	Covalence de coordination
	
	
	


Exercices 

1. Donnez la formule développée des molécules covalentes suivantes, indiquez si nécessaire les charges partielles.

	Br2
	H2S

	P2O3


2.
Répondez par vrai ou faux et corrigez les affirmations fausses.

	
	vrai
	faux

	3 N2 sont 3 atomes d'azote
	
	

	En enlevant un électron au lithium, il devient Li-
	
	

	Mg++ est un anion
	
	

	Le sodium donne volontiers un électron pour avoir le même nombre d’électrons que le néon
	
	

	Le néon n'est plus un gaz rare si on lui enlève un électron
	
	

	Pour avoir un proton, il suffit d'enlever un électron à un atome d'hydrogène
	
	


3.
Complétez le tableau suivant :

	Éléments
	formule brute
	ions éventuels

	Mg et F

	
	

	
	Na2O 
	

	
	
	2 Al+++ et 3 O--


4.  Soit les ions suivants   Al+++ , Be++, PO4--- , S-- , NO2- , SO4--
Écrivez toutes les molécules que l’on pourrait former en les assemblant.

5.
Donnez la signification des formules suivantes :

	Formule brute
	Signification

	F2
	

	3 F2
	

	3 F
	

	2 PH3
	

	Cl-
	

	2 NH4+
	


Développement des molécules à plus de deux éléments
Lorsque des molécules contiennent plus de deux éléments, quelques règles sont à respecter pour que les schémas correspondent à la réalité.

Cas général

	Métal et/ou hydrogène
	Autant d’atomes d’oxygène qu’il y a de célibataires dans la 1ère colonne
	Non-métal
	Atomes d’oxygène restant

	1er exemple : NaHSO4

	
	
	

	2ème exemple : Ca(NO2)2

	
	
	


Cas des hydroxydes

Les hydroxydes sont des molécules qui contiennent le groupe d’atomes –OH. Ce groupe 

–OH est toujours lié à un métal (ou à un élément de transition jouant le rôle d’un métal).

	Métal
	Oxygène


	Hydrogène

	1er exemple : NaOH


	
	

	2ème exemple : Co(OH)2

	
	


Les réseaux covalents

Le carbone a tendance  à s’assembler avec un nombre innombrable de carbone.

Chaque carbone se lie directement avec quatre autres carbones. Pourquoi ?
Exemple: différents assemblages du carbone: diamant, graphite et charbon

	Le diamant


Réseau covalent de 

carbones dans le diamant                                    

C’est le plus dur de tous les matériaux naturels
	                        Le graphite

   Réseau covalent de 

                carbones dans le graphite

                                                                                                                       crayon

Une  mine de crayon est composée de graphite. Il s’effrite, l’assemblage est moins rigide.

Les carbones entre les couches sont plus éloignés les uns des autres que dans le diamant et ils sont donc moins fortement liés.


	Le charbon



L’assemblage des carbones 

dans le charbon est irrégulier.




Quelle est la principale différence entre le diamant et le graphite au niveau de l’assemblage des carbones?

Ces assemblages sont-ils des molécules ? 

Comment pourrait-on donner une formule brute de ces réseaux d’atomes de carbone ? 

 Les métaux
	
	Dans un métal (ou un élément de transition), tous les atomes sont identiques et le métal est électriquement neutre. Leur cohésion est forte, car on peut considérer qu'un fragment de métal est un empilement de cations baignés dans un nuage d'électrons externes. Les électrons externes peuvent passer d'un atome à l'autre, assurant la cohésion du métal et sa propriété de conducteur d’électricité .



Comment désigne t’on un atome de Fer et un morceau de Fer ?

Pourquoi les métaux sont-ils de bons conducteurs d’électricité ?
Liaison intermoléculaire : la liaison hydrogène
La liaison O-H  dans la molécule d’eau est  fortement polarisée.

Il en résulte une charge ………………………………………… sur l’atome d’hydrogène de l’eau. L’hydrogène attire les paires libres de l’atome d’oxygène voisin et il en résulte une liaison hydrogène. L’énergie de la liaison hydrogène (intermoléculaire) est 50 fois plus petite que l’énergie de la liaison O-H dans la molécule d’eau. La liaison n’est donc pas aussi rigide et forte qu’une liaison dans une molécule, elle est souvent indiquée par des tirets, du fait de sa fragilité. 

Lors de l’évaporation de l’eau, il faut fournir de l’énergie pour séparer les molécules d’eau liquide et casser les ponts hydrogènes, c’est pourquoi l’eau bout à 100°C. S’il n’y avait pas de ponts hydrogènes, la température d’ébullition de l'eau se serait proche de  -65°C.

Croquis des ponts hydrogènes dans l’eau :

 Nombre d'oxydation

Nombre d'oxydation (N.O.) Principaux nombres d’oxydation                                             

	



Le nombre d'oxydation correspond au nombre de charges (+ ;–) ou de fractions de charge ((+ ;(–) portées par un atome. Il est donné dans le tableau périodique.
A retenir

Le N.O. de l'hydrogène lorsqu'il n'est pas lié avec lui-même est généralement 1+

Le N.O. de l'oxygène lorsqu'il est  lié ni avec lui-même ni avec le fluor est  2–

Le N.O des éléments (O2, H2, Fe, Au,...) est 0

La somme des N.O. de tous les atomes d'une molécule vaut 0
Exemples :

Cl2 
NO(Cl)  =


HCl
NO(H) =



NO(Cl) =


NaOH
NO(Na) =



NO(O) =



NO(H)=


Na2SO4
NO(Na) =



NO(S)=



NO(O) =



NO(H)=

Exercices
1) Donnez les nombres d'oxydation de tous les  atomes des molécules suivantes sans les développer :          K3PO4                       Al2(SO4)3
2) Donnez  tous les nombres d'oxydation du chlore et la formule brute d'un composé par nombre d'oxydation.

3) Donnez les nombres d’oxydation pour les éléments de la 1ère colonne (IA), de la 2ème colonne (IIA) et la dernière colonne (VIIIA). 
4) Pourquoi les éléments d’une même colonne ont souvent les mêmes nombres d’oxydation ? 
5) Sans développer les formules, donnez les nombres d’oxydation de chacun des atomes qui constituent les  substances suivantes :

	Ag
	FeCl3
	OH-
	MgO


Nomenclature

Oxydes
Molécules contenant un métal, un non–métal ou un élément de transition
lié avec de l'oxygène.

Hydroxydes
Molécule contenant un métal ou un élément de transition avec un ou plusieurs groupes OH. Tous les hydroxydes sont des bases.

Exemples : 

Acides         Particule capable de céder un ou plusieurs protons (H+)

Molécule contenant de l'hydrogène,  un non–métal (ou élément de transition) et parfois de l'oxygène. 

La formule brute commence par de l'hydrogène. (sauf pour les acides organiques)

Exemples : 
Sels
Molécule contenant  un métal ou élément de transition  lié à un non–métal et parfois de l’oxygène. 

Exemples : 
Exercices

Donnez le nom des molécules suivantes. 

Dites à quelle catégories de substances (oxydes, hydroxydes, acides ou sels) appartiennent. 

1. Ni2O3
2. Co(OH)2
3. Li2O

4. Ag3PO4
5. NO

6. I2O7
7. Pb(CH3COO)2
8. P2O5
9. H2SiO3
10. Cr2S3
11. NH4F

12. Ca3(PO4)2
13. VI2
14. (NH4)3PO3
15. HBrO4
Donnez la formule brute des molécules suivantes :

1. sulfate de sodium

2. nitrate de baryum

3. sulfure de potassium

4. carbonate d'aluminium

5. oxyde d'aluminium

6. chlorite de magnésium

7. acide periodique

8. iodure de potassium

9. acétate d’aluminium

10.
perchlorate de calcium

11
permanganate de potassium

12
chromate d’aluminium

Molécules organiques

Pendant très longtemps, certains corps n’ont pu être obtenus qu’à partir des êtres vivants. Leur synthèse au laboratoire étant impossible, il était admis que la vie était nécessaire à leur élaboration. Les chimistes d’alors ont  distingué deux chimies : la chimie minérale, qui s’intéresse aux propriétés des substances que l’on rencontre dans le règne minéral et la chimie organique qui traite des corps extraits des organes ou des déchets des animaux et des végétaux. 

Plus tard, on réalisa les premières synthèses de corps organiques et la définition de la chimie organique perdit son sens. Mais on constata ensuite que toutes les substances organiques contenaient du carbone et si le terme de chimie organique a subsisté, il possède désormais un sens différent : celui de chimie des composés du carbone.

Formules
L'atome de carbone, contrairement à la plupart des autres atomes, a la propriété de se lier à lui-même. Il peut ainsi former de longues chaînes complétées par de l'hydrogène.

Il existe plusieurs façons d’écrire les molécules organiques :
	Formule brute
	Formule développée
	Formule semi développée
	Formule bâtonnets

	C3H8
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Pour des raisons de simplification, les molécules organiques étant généralement assez imposantes, les chimistes organiciens ont l'habitude d’utiliser la formule en bâtonnets qui représente les liaisons C-C par des traits sans montrer les liaisons C-H.

Exemples : 


C6H12
Fonctions organiques

Les molécules organiques sont constituées principalement de carbone et d'hydrogène, elles peuvent aussi contenir d'autres types d'atomes. Selon leurs liaisons dans la molécule organique, ceux-ci donnent des propriétés particulières à celle-ci. On distingue donc plusieurs catégories de molécules organiques :

Exemples :

	
	Formule générale
	Exemple
	
	
	Formule générale
	Exemple

	Alcool
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	Ethers
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	Aldéhydes
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	Cétones
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	Acides carboxyliques
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	Amines
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Exercices

1. Donnez les formules développée, semi-développée et brute  de la molécule suivante :


2. Indiquez le nom de la fonction portée par les molécules suivantes.




a) d) 


b) e)



Composition du pétrole

Le pétrole est un mélange de molécules organiques qui peuvent être :

• en chaînes droites                                                                          • en chaînes ramifiées  
    Exemple : 
Exemple :  


· cycliques                                                                                              • aromatiques 

     Exemple :                               
Exemple :


• sulfurées 
     Exemple :                                                                                                                  


Soufre


Donnez les formules semi-développées, brutes et bâtonnets des exemples donnés ci-dessus.

                            Les principales fonctions organiques
Voici trois exemples de groupes fonctionnels fréquemment présents dans les molécules organiques:

            Alcool                  
Amine
Acide carboxylique
                  

a) Donnez les formules développées et semi-développées de ces trois molécules.
b) La molécule ci-dessous a deux fonctions. Lesquelles ?
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         Comment sont appelées les molécules avec ces deux fonctions ? 

         Dans quel produit courant peut-on les trouver ?

c) Donnez la formule bâtonnet de l’acide acétique contenu dans le vinaigre.


               Hydrogène

                      


                                                                                       Oxygène                
                             Carbone                              




Acide acétique  

d) Donnez la formule brute de l’acide oléique présent dans les graisses.
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                                                                       Acide  oléique 

 La réaction chimique

La chimie est la science qui étudie la transformation des substances en d'autres substances.

Linus Pauling  (1939)
Introduction

La réaction chimique est la transformation d'une ou plusieurs substances en d'autres substances.

Au cours d'une réaction chimique, les liaisons entre atomes sont rompues et d'autres liaisons se reforment. Une transformation physique est un changement d’état ( par exemple : état liquide à état solide).



La réaction chimique est représentée par une équation chimique. Le membre de gauche indique les substances mises en présence (réactifs) alors que le membre de droite indique les substances obtenues après la réaction (produits).

Equation chimique :      
Réactifs
        →
produits
A        +        B           →            X        +        Y

                                            système initial                          système final





masse des réactifs = masse des produits
 

Réaction chimique entre du brome (Br2) et de l'hydrogène (H2). La rencontre des particule permet la formation d'un intermédiaire pour arriver à la constitution d'un nouveau type de molécules (HBr). Pour que la réaction ait lieu, il faut une collision. Mais toutes les collisions ne mènent pas forcément à une réaction !

Expérience électrolyse de l’eau
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•

Quels sont les produits qui se forment?

•

Que constatez-vous au niveau de la 

quantité des produits formés? Pourquoi?


Loi de conservation de la masse dans les réactions chimiques : 
 masse des réactifs = masse des produits

Rien ne se perd, rien ne se crée tout se transforme.
Antoine-Laurent de Lavoisier

Equilibrer une équation signifie ajouter des coefficients devant les molécules pour avoir le même nombre d’atome de chaque élément avant et après la réaction. 
Exemple :

Equation de la réaction non équilibrée :             
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    H2O         ((      O2   +   H2      
	
                                                                     Après la réaction

      Avant la réaction


Il faut équilibrer la réaction en introduisant des coefficients devant les formules brutes. 


Equation équilibrée de la réaction :               
	
 EMBED Word.Picture.8  


             2 H2O         →     O2   +   2 H2  


	    Avant la réaction                                          Après la réaction


Il est interdit de modifier les indices ou d'introduire des coefficients à l'intérieur d'une molécule. Ceci créerait une nouvelle molécule qui n’a pas été mise en évidence dans l’expérience et souvent n’existe même pas.

Exemple d’erreur à éviter lors de l’équilibrage d’une réaction :

                                         H2O              ((              H2     +  O                  FAUX, pourquoi ?



  O


                                         Avant la réaction
                  Après la réaction
Exercices :

1.
Equilibrez les réactions suivantes :


a.
NaOH

+
CuCl2

((

NaCl

+        
Cu (OH )2
b.
P 

+
O2

((

P2O5

c.
C2H6

+
O2

((

CO2
  
 +
 H2O
d.
H3 PO4
+
NaOH

((

Na3 PO4
+
 H2O

e.
Ca(OH)2
+
H3 PO4
((

Ca3 (PO4)2
+
 H2O


f.
CO2    

+        H2O     

((          
C6H12O6    
+       
O2
2.
Les phénomènes suivants correspondent-ils à une ou des réactions chimiques ? 
Si non, de quoi s’agit-il ?

· un morceau de beurre qui fond

· la digestion

· la rosée

· la fermentation du sucre en alcool
· la photosynthèse
· Br2    
         2Br

· I2(g)    
         I2(s)
3. Ecrire les réactions chimiques suivantes :
On a comme réactifs du cuivre et du soufre, on forme du sulfure de cuivre (II).

En mélangeant de l’acide chlorhydrique et de l’hydroxyde de calcium, on obtient les produits suivants : du chlorure de calcium et de l’eau.

La rencontre des réactifs

Il n’existe pas de réaction à distance. Il faut en conséquence que les réactifs se rencontrent pour qu’une réaction puisse avoir lieu. Les réactifs peuvent se trouver sous plusieurs formes : solide, liquide, gaz ou encore en solution (chapitre suivant). 

Lorsqu’on veut indiquer l'état d'une substance dans une équation chimique, on l'indique entre parenthèse et en indice après celle-ci ( ex : H2O(S)  ).
Plus les  molécules des substances entrent en contact, plus la réaction chimique s'effectuera facilement. 
Il sera donc  plus facile d'effectuer des réactions entre substances gazeuses ou liquides. 

Nous verrons plus loin que l'emploi de solutions facilitent les contacts entre les molécules.

Exemples de réactions chimiques

Remarque : les équations qui suivent sont à équilibrer, si nécessaire.

a)
deux gaz :

NH3     +     HCl     →     NH4Cl

b)
solide et gaz :

Mg     +     O2      →        MgO
C      +       H2O


c)
solide et liquide :
C12H22O11 





Sucre                         

 charbon           eau


d)
deux solides :

Zn     +     S8      →        ZnS

e)
deux liquides :

H2SO4     +     H2O      →       SO4--    +    H3O+ 

Energie dégagée ou consommée par la réaction

Lors d'une réaction chimique, il y a généralement absorption ou dégagement d'énergie : le plus souvent sous forme de chaleur, mais aussi sous forme d'énergie électrique, électromagnétique ou mécanique.


Si, au cours d'une réaction chimique, il y a dégagement d'énergie, on dit que la réaction est 

exoénergétique. On emploie le mot exothermique si l'énergie est de la chaleur.


Si, au cours d'une réaction chimique, il y a absorption d'énergie, on dit que la réaction est 

endoénergétique. On emploie le mot endothermique si l'énergie est de la chaleur.


Exemples :


Chaleur :



Lumière :


Electricité :


Réaction exoénergétique                      


Réaction exoénergétique

   
avec énergie d’activation

 





         Réaction endoénergétique 
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Réaction spontanée, sans énergie d’activation, réaction exothermique
Il s'agit d'un phénomène aussi spontané qu'une bille dévale une pente dès qu'on la lâche.

Exemple : réaction de neutralisation
[image: image64.png]



Réaction avec énergie d’activation, réaction exothermique avec énergie d’activation

exemple le feu de bois, ou formation d’eau à partir de H2 et O2.

On peut comparer l'amorçage à l'impulsion que l'on communique à une bille logée dans un léger creux pour qu'elle dévale spontanément une pente.
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Les réactions chimiques endothermique n'ont lieu que si on les provoque, comme on est obligé de pousser une bille pour la faire gravir une côte.

Exemple : électrolyse de l’eau

Réaction chimique irréversible
Réaction qui  évolue jusqu'à la disparition des réactifs de départ.

Symbole :  →

Exemple :   Mg    +    2 HCl    →     MgCl2    +    H2
A la fin de la réaction on obtient :




Réaction chimique réversible
A la fin de la réaction on a un mélange des réactifs de départ et des produits finaux. 
Symbole :  ↔


Exemple :   CoCl42–    +    6 H2O       ↔         Co(H2O)62+     +     4 Cl–
A la fin de la réaction on obtient :


Modélisation de la réaction chimique

	 AgNO3
	+
	NaCl
	  →
	 AgCl
	+
	 NaNO3











Avant la réaction










Après la réaction

Exemple 1 : Réaction stoechiométrique : ……………………………………………….
En partant de 6 molécules de AgNO3 et de 6 molécules de CaCl2, que trouvera-t-on  dans le bécher à la fin de la réaction ?

	2 AgNO3
	+
	 CaCl2
	
	2 AgCl
	+
	 Ca(NO3)2


Avant réaction




Après réaction
             












Exemple 2 : Réaction non stoechiométrique : ……………………………………………………
En partant de 4 molécules de AgNO3 et de 3 molécules de CaCl2, que trouvera-t-on  dans le bécher à la fin de la réaction ?

	2 AgNO3
	+
	CaCl2
	→
	2 AgCl
	+
	 Ca(NO3)2



Réactif limitant : ………………………………………………………………………………….
Réactif en excès : ………………………………………………………………………………..
Exercices :

1.
Soit la réaction :


3 Ca(OH)2   
+ 
2 Na3PO4 
→
Ca3(PO4)2 
+  
6 NaOH
Légende  :         : Ca               : OH              : Na              : PO4            ( Mettre des couleurs)
En partant  de 6 molécules de Ca(OH)2 et de 6 molécules de Na3PO4 , que trouvera-t-on  dans le bécher à la fin de la réaction ?

3 Ca(OH)2   
+ 
2 Na3PO4 
→
Ca3(PO4)2 
+  
6 NaOH


Modélisez la réaction


2.
Soit la réaction :
2 H2 + O2 →  2 H2O

Indiquer le réactif limitant dans chacun des mélanges suivants :

	H2
	O2
	Réactif limitant

	50 molécules
	20 molécules
	

	100 molécules
	60 molécules
	

	100 molécules
	100 molécules
	

	120 molécules
	180 molécules
	


_________________________________________________________________________________________
3.
Soit la réaction :  4 Al + 3 O2 →  2 Al2O3

Indiquer le réactif limitant dans chacun des mélanges suivants et combien de molécules il reste de chaque espèces à la fin de la réaction


	
	R. limitant
	Al
	O2
	Al2O3

	Avant réaction
	
	100 molécules
	60 molécules
	

	Fin de réaction
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	Avant réaction
	
	100 molécules
	100 molécules
	

	Fin de réaction
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	Avant  réaction
	
	120  molécules
	90 molécules
	

	Fin de réaction
	
	
	
	


4.
En considérant la réaction   3 A + 2 B →  4 C , répondez aux questions suivantes

a) si on a 12 molécules de B, quelle quantité de A devra-t-on prévoir pour avoir une réaction 
stœchiométrique ?

b) en ménageant 15 molécules de A et 30 molécules de B, quel sera le réactif en excès et de combien ?

c) on mélange 45 molécules de A avec une certaine quantité de B, à la fin, il reste 15 molécules de A, 
combien a-t-on mis de B ? et combien de C s’est-il formé

d) lors d’un essai on obtient 20 molécules de C et il reste 1 molécule de B, quel était le mélange 
initial ?

e) on veut qu’à la fin de la réaction, il reste 2 molécules de B et qu’on ait pu produite 40 molécules de C. Combien de A faut-il mettre au départ ?
Les solutions

Généralités

Afin de faciliter les contacts entre particules réagissantes, ions ou molécules, on les dissout souvent dans un solvant, le plus souvent de l'eau.

Exemples :
sucre ou sel dans l'eau.



iode dans l'eau.



iode dans le dichlorométhane CH2Cl2.

Le sucre, le sel ou l'iode sont des solutés.

L'eau, le dichlorométhane ou l’alcool sont des solvants.

La dissolution est donc simplement une mise en solution.  Les mélanges homogènes ainsi obtenus constituent des solutions. Une solution est donc constituée d'un solide, d'un liquide ou d'un gaz dissous dans un liquide.

La solubilité, qui est la quantité de substance maximale (= soluté) que l'on peut dissoudre dans un solvant dépend :

a)
de la nature du soluté.

b)
de la nature du solvant.

c)
de la température.

La solubilité augmente avec la température.

Nature des particules en solution

Dans le cadre de ce cours, nous n’étudierons que les solutions aqueuses puisque l’eau est le solvant le plus répandu sur la terre qui en contient 1360 millions de km3 , répartis dans les lacs, les rivières, les êtres vivants et surtout les océans.

La nature des particules en solution varie selon les substances. Effectuons quelques expériences à l’aide de l’appareillage suivant :

Une cuve contenant une solution est branchée en série avec une ampoule et un générateur. 

Si l'ampoule s'allume, cela signifie que le courant circule et donc que la solution contient des ions, électriquement chargés. Si elle reste éteinte, cela signifie que la solution ne contient que des molécules, électriquement neutres.

Appareillage:
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Expérience 1 : Eau pure
L’ampoule reste éteinte, ce qui signifie que l’eau ne contient pas de particules chargées susceptibles de conduire le courant électrique. 

L’eau pure ne contient donc que des molécules H2O, et pas de ions.

Expérience 2 : Solution aqueuse de chlorure de sodium NaCl

L’ampoule s’allume; du courant électrique circule donc au travers de la solution.

L’eau salée contient donc des particules chargées : les ions Na+ et Cl–.
Lorsque le sel se dissout dans l’eau, il se dissocie en ions.

Le sel NaCl contient une liaison ionique ou électrovalence.

La dissociation est la rupture d’une liaison chimique aboutissant à la formations d’ions.

Expérience 3 : Solution aqueuse de sucre
L’ampoule reste éteinte, ce qui signifie que l’eau ne contient pas de particules chargées susceptibles de conduire le courant électrique.

L’eau sucrée ne contient donc que des molécules d’eau et de sucre. Ces dernières ne se dissocient pas.

Le sucre C12H22O11 ne contient pas de liaison ionique ou d’électrovalence.

Expérience 4 : Eau du robinet
L’ampoule s’éclaire faiblement, ce qui signifie que l’eau du robinet ne contient que peu de ions. Ils proviennent de la dissociation des sels minéraux.

Réactions de dissociation
Comme nous l’avons vu ci-dessus, les sels se dissocient en ions lorsqu’ils se dissolvent dans l’eau. 
D’autres substances, comme les acides ou les hydroxydes ont les mêmes propriétés.


Dans l’eau, les sels, les acides et les hydroxydes sont sous forme de ions dissociés

Sels:
Molécules contenant toujours un métal (ou élément de transition) lié à un non-métal et parfois de l'oxygène.

      
Exemples:   NaCl   Na2CO3   Al(NO3)3   K2HPO4
Acides:
Molécules contenant toujours de l'hydrogène lié à un non-métal et parfois de l'oxygène.

        
Exemples:   HCl   H2CO3   HNO3   H3PO4
Hydroxydes:
Molécules contenant toujours un métal (ou élément de transition) lié au groupe d'atomes   -OH
           
Exemples:    NaOH   KOH   Ca(OH)2
Exemples de réactions de dissociation dans l’eau à compléter et à équilibrer :

1.
NaCl
   →      Na+
+
Cl–
2.
Li2CO3     →


3.
H3PO4
    → 



[image: image67.wmf]
4.
KOH
    →


5.
Al2(SO4)3
→
6.


→

Ca++     +     BrO2–


7.                                                     →                               Al+++     +     OH–
8.                                                     →                              H+     +     SO42-
Réactions de précipitation

Lorsque des ions sont mis en présence, soit, il ne se passe rien (ils restent sans réagir), soit ils réagissent pour donner naissance à de nouvelles substances.

Dissolvons respectivement, dans de l’eau :


du chlorure de sodium (NaCl).  Ce sel se dissout et se dissocie en ions Na+ et Cl–.


Réaction : NaCl
→     Na+
  +
Cl–

du nitrate d’argent (AgNO3). Ce sel se dissout et se dissocie en ions Ag+ et NO3–.


Réaction : AgNO3       →
Ag+     +     NO3–
Lorsqu’on mélange le contenu des deux récipients, on constate la formation rapide d’un composé insoluble, appelé précipité.




Ecriture simplifiée (réaction globale) :

NaCl     +     AgNO3      →     AgCl ↓      +     NaNO3
Cette écriture, plus pratique, n’indique pas clairement la nature des particules (ions ou molécules).

Equation ionique de la réaction de précipitation :

Na+
+  Cl–  +  Ag+  +  NO3–       →       AgCl ↓  +  Na+  +   NO3–

Cette écriture représente exactement la réaction décrite : le système initial n’est constitué que de ions; le système final du précipité AgCl, solide et moléculaire et de ions Na+ et NO3– séparés.

Au cours de cette réaction :
Ag+  et Cl– sont les ions réagissants.




Na+ et NO3– sont des ions spectateurs.


Règle pour déterminer le précipité

	Une molécule contenant :
	{
	un cation de la colonne IA du tableau périodique

le cation ammonium NH4+
l'anion nitrate NO3–
	est soluble.




L'autre molécule constitue donc le précipité.

Si l'on mélange une solution jaune de chromate de potassium à une solution incolore de nitrate de baryum, on observe la formation d'un précipité jaune :
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	Équation globale :

Équation ionique :

Équation ionique réduite :


Exercice :

Complétez et équilibrez les réactions suivantes :

a) CuSO4     +     
NaOH       

→
b) NiCl2     
+     
KOH     

→
c) Na2S
+    
Pb(CH3COO)2         → 

d) FeCl2     
+     
Na2CO3     

→





e) 




→

MnS      
+     
NH4NO3
f)                                           
 
→          
CaCrO4     
+     LiCl

Réécrivez les réactions b) et e) sous forme ionique.

SOLUBILITÉ DES SELS ET DES HYDROXYDES à 25°C



(
solubilité dans l’eau inférieure à 1 gramme par litre
  

solubilité dans l’eau supérieure à 1 gramme par litre



X 
ce composé n’existe pas

	
	F-
	Cl-
	Br-
	I-
	S2-
	OH-
	CO32-
	NO2-
	NO3-
	PO43-
	SO42-
	CH3COO-

	Na+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	K+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	NH4+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Ag+
	
	(
	(
	(
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Mg2+
	(
	
	
	
	
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Ca2+
	(
	
	
	
	
	
	(
	
	
	(
	
	

	Ba2+
	
	
	
	
	
	
	(
	
	
	(
	(
	

	Sr2+
	(
	
	
	
	
	
	(
	
	
	(
	(
	

	Cd 2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Co2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Cu2+
	
	
	
	X
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Hg2+
	X
	
	
	(
	(
	(
	(
	
	
	(
	X
	

	Mn2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Ni2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Pb2+
	(
	
	
	(
	(
	(
	(
	
	
	(
	(
	

	Zn2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	
	
	(
	
	

	Fe2+
	(
	
	
	
	(
	(
	(
	X
	
	(
	
	

	Fe3+
	
	
	
	
	(
	(
	X
	X
	
	(
	
	

	Sn2+
	
	
	
	
	(
	(
	(
	X
	X
	(
	
	X

	Sn4+
	
	
	
	
	(
	(
	X
	X
	X
	(
	
	

	Al3+
	
	
	
	
	X
	(
	X
	X
	
	(
	
	

	Bi3+
	(
	X
	X
	(
	(
	(
	X
	X
	X
	(
	X
	(

	Cr3+
	(
	
	
	
	(
	(
	X
	X
	
	(
	
	


Analyses qualitatives

L'analyse qualitative permet, en utilisant un réactif spécifique, de mettre en évidence la présence ou l'absence d'une substance. 

Exemples de mise en évidence d'un ion

a) Mise en évidence du ion Fe+++
Les ions Fe+++, en présence de OH – forment de l’hydroxyde de fer (III), précipité de couleur rouille. Lorsqu’on rajoute par exemple du NaOH à une solution inconnue et qu’on voit apparaître un précipité rouille, on peut en déduire la présence de Fe+++.

Equation : 

b) Mise en évidence du ion Cl -
Les ions Cl -, en présence de Ag+ forment du chlorure d’argent AgCl, précipité blanc. Lorsqu’on rajoute par exemple du nitrate d’argent à une solution inconnue et qu’on voit apparaître un précipité blanc, on peut en déduire la présence de Cl -.

Equation : 

Avant de pouvoir analyser une solution inconnue en effectuant une analyse qualitative, il est important de tester chaque réactif spécifique avec l'ion qui réagit en sa présence de façon à avoir un test positif pour chaque réactif.

Ainsi, lorsque l'on recherchera la composition d'une inconnue, la comparaison de la réaction observée avec le test positif confirmera la présence ou l'absence de l'ion en question.

Exercices

1. Un chimiste mélange du chlorure de fer (III) avec de l’hydroxyde de sodium. Il observe la formation d’un précipité. Donnez les équations globale et ionique de la réaction observée. Précisez quels sont les ions spectateurs et nommez le précipité.

2. Complétez les équations globales de précipitation suivantes, équilibrez-les et indiquez le précipité.

NaOH 
+
NiCl2
(( 
 




((
KNO3
     +
   Cr(OH)3
K2SO4
+
BaCl2
((





((
Ca3(PO4)2
     +
   Na2SO4

3. Proposez un réactif permettant de précipiter Ni++ sous forme de sulfure et établissez et équilibrez l'équation de réaction.
4. Soit le tableau des réactions spécifiques des ions ci-dessous : 

	Ion cherché
	Réactif spécifique
	Ion spécifique
	Formule              du précipité       
	Aspect du précipité

	SO4– –
	BaCl2
	Ba++
	BaSO4
	Précipité blanc

	Cl –
	AgNO3
	Ag+
	AgCl
	Précipité blanc

	Fe ++
	NaOH
	OH –
	Fe(OH)2
	Précipité vert

	Fe +++
	NaOH
	OH –
	Fe(OH)3
	Précipité rouille

	Cu ++
	NaOH
	OH –
	Cu(OH)2
	Précipité bleu



Afin de déterminer la composition d’une solution inconnue, vous la testez avec du nitrate d’argent, de l’hydroxyde de sodium et du chlorure de baryum. Avec NaOH, on observe la formation d'un précipité bleu, avec BaCl2 rien ne se passe, et avec AgNO3 un précipité blanc apparaît.

Nommez le sel contenu dans la solution :

Acides et bases    -    Réactions de neutralisation

Acide :
Acides dangereux :
Acides courants :


 EMBED Word.Picture.8  


HCl
+
H2O
 
 EMBED Word.Picture.8  


H3O+  
      +  
Cl–


Exemples de particules (ions ou molécules) acides :

1. HCl

Réaction :

2. HNO3
Réaction :


3. H2SO4
Réaction :

Base :
Bases caustiques :
Bases courantes :

Exemples de particules (ions ou molécules) basiques :




NH3
+   H2O

 EMBED Word.Picture.8  


NH4+
    +
OH–

1. OH–

Réaction :



[image: image69.wmf]
2. NH3

Réaction :

Remarque :
Tous les hydroxydes sont  des bases.
Exercice : 
Dans les réactions successives suivantes, quelles sont les particules acides ?
quelles sont les particules basiques ?


H3PO4     +     H2O     
 EMBED Word.Picture.8  

   H2PO4–     +      H3O+     
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H2PO4–    +     H2O     
 EMBED Word.Picture.8  

    HPO42–     +     H3O+ 


HPO42–   +     H2O     
 EMBED Word.Picture.8  

     PO43–      +      H3O+     

La dissociation de l’eau
Dans l’eau pure, environ 2 molécules sur 109 sont dissociées, la quantité de ions H3O+  est égale à la quantité de ions OH– . 
L’eau est à la fois acide et basique, elle peut capter ou libérer un ion H+.
La mesure de l’acidité ou de la basicité : le pH

Le pH est une échelle de mesure de la concentration des ions H3O+  en solution aqueuse. Cette échelle va du plus acide au moins acide et est étalonnée de 0 à 14, le chiffre 7 représentant la neutralité.
Echelle de pH :

Solutions acides ou basiques
L'acidité (présence de H+ ) ou la basicité (présence de OH– ) peut être mise en évidence grâce à un indicateur.

Un indicateur est une substance organique qui absorbe la lumière à des longueurs différentes sous sa forme acide et sous sa forme basique. Il prend donc des teintes différentes selon la nature du  milieu.

Exemples :

	Indicateur
	Solution acide
	Solution basique
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	Rouge de méthyle
	
	

	Phénolphtaléine
	
	

	Bleu de bromothymol
	
	

	Chou rouge
	
	

	Framboise
	
	


Remarque:
Lors d'une neutralisation, un indicateur met en évidence la fin de la réaction : passage d'un milieu acide à basique ou vice versa.

Le papier pH est un papier sur lequel on a fixé différents indicateurs colorés.

Parmi les indicateurs ci-dessus, lequel faut-il choisir pour déterminer le pH de l’eau ?
Eau du robinet   +                                         
 EMBED Word.Picture.8  

     

Explication :
Eau distillée  +                                             
 EMBED Word.Picture.8  


Explication :
Une eau gazeuse sera-t-elle acide ou basique ?

Réactions de neutralisation
Une neutralisation est la réaction entre un acide et une base.
Dissolvons respectivement, dans de l’eau :

1.
de l'acide chlorhydrique HCl.
Cet acide se dissout et se dissocie en ions H+ et Cl–.


Réaction : HCl      
 EMBED Word.Picture.8  


H+
+
Cl–
2.
de l'hydroxyde de sodium NaOH. Cet hydroxyde se dissout et se dissocie en ions Na+ 
et OH–.


Réaction : NaOH        
 EMBED Word.Picture.8  

     Na+     +     OH–
Lorsqu’on mélange le contenu des deux récipients, on constate que la solution est neutre, ni acide, ni basique.

C’est la liaison entre les ions H+ et OH– qui a donné naissance à de l'eau.

Ecriture simplifiée :

HCl     +     NaOH     
 EMBED Word.Picture.8  

      NaCl    +     H2O

Cette écriture, plus pratique, n'indique pas clairement la nature des particules.

Equation de la réaction de neutralisation :

H+
+      Cl–     +
   Na+     +     OH–

 EMBED Word.Picture.8  

      Na+     +     Cl–     +     H2O

En réalité seuls les ions H+ et OH– réagissent et l'équation sous forme ionique est :

H3O+   +   Cl –   +   Na+   +   OH–     
 EMBED Word.Picture.8  

   2 H2O   +   Na+    +   Cl –





 EMBED Word.Picture.8  


Cette écriture représente exactement la réaction décrite.

Au cours de cette réaction : H+ et OH– sont nommés ions réagissants.


Na+ et Cl– sont nommés ions spectateurs.

Remarques :
1.  D'une manière générale, une neutralisation correspond à la réaction :

    ACIDE     +     HYDROXYDE     (     SEL     +     EAU



2.  Dans toute neutralisation, la seule véritable réaction qui ait lieu est :





H+     +     OH–    
 EMBED Word.Picture.8  

     H2O

Règles pour compléter et équilibrer une réaction de neutralisation

On appliquera les mêmes règles que celles qui ont été vues pour les réactions de précipitation.

Le sel formé est très rarement insoluble.

Exercices :

1.
Complétez et équilibrez les réactions suivantes :

a)
HNO3     +     NaOH     
 EMBED Word.Picture.8  
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b)
H2SO4     +     KOH     
 EMBED Word.Picture.8  


c)
HNO3     +     Ca(OH)2     
 EMBED Word.Picture.8  


d)
H3PO4     +     LiOH     
 EMBED Word.Picture.8  


2. Réécrivez les équations c) et d) sous forme ionique.
Comment reconnaître les réactions étudiées ?

Dissociation



.....
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ion+

+

ion–
Protolyse

acide
+
H2O
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H3O+

+
anion
Neutralisation


acide 

+

hydroxyde
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sel 

+ 
eau

Précipitation





sel
+
hydroxyde
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sel
+
sel
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sel
+
acide
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Combustion

métal



+
O2
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oxyde de métal

non–métal


+
O2
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oxyde de non–métal

élément de transition

+
O2
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oxyde d'élément de transition

hydrocarbure


+
O2
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CO2
+
H2O

Exercices comprenant les différentes réactions étudiées  
Complétez, équilibrez et nommez les réactions chimiques suivantes :

1.
Mn(NO3)2
+
(NH4)2S
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2.
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Fe2(SO4)3
+
H2O

3.
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CuS

+
NaCH3COO

4.
K2CO3
+
AlCl3
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5.
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Cr++

+
MnO4–
6.
H3PO4
+
NaOH
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7.
H2SO3
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Corrigé des exercices







Précipitation

1.
Mn(NO3)2
+
(NH4)2S

 EMBED Word.Picture.8  


MnS
+
2 NH4NO3







Neutralisation

2.
2 Fe(OH)3
+
3 H2SO4

 EMBED Word.Picture.8  


Fe2(SO4)3
+
6 H2O







Précipitation

3.
Cu(CH3COO)2   +
Na2S


 EMBED Word.Picture.8  


CuS

+
2 NaCH3COO







Précipitation

4.
3 K2CO3
+
2 AlCl3
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6 KCl

+
Al2(CO3)3 






Dissociation

5.
Cr(MnO4)2
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Cr++

+
2 MnO4–






Neutralisation

6.
H3PO4
   +
3 NaOH
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Na3PO4
+
3 H2O







Dissociation
7.


H2SO3



 EMBED Word.Picture.8  


2 H+

+
SO3​ ​– –
Une réaction chimique peut être mise en évidence par un dégagement d'énergie, par exemple sous forme calorifique ou lumineuse. 
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R représente un groupe d’atomes contenant un carbone au minimum et des atomes d’hydrogène.
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