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chap 1) Quantité de matière
I) Cours : Quantité de matière

1) Les masses en chimie

Les masses des particules de l’atome

La masse atomique

Problème= la masse atomique est inaccessible

1) La quantité de matière

Le nombre d’Avogadro

La mole ou quantité  et le nombre d’Avogadro

La quantité de matière.

La masse molaire

2) Comment déterminer une quantité de matière

Par pesée

Relation entre la masse mesurée, la masse molaire et la quantité de matière

Exemples

Par mesure du volume pour les gaz

La loi d’avogadro-Ampère

Le volume molaire dépend de la température

D’où vient le volume molaire : modèle des gaz parfaits

Relation entre la quantité de matière, le volume mesuré et le volume molaire.

exemples

Cas d’une solution

Vocabulaire : solution, soluté solvant,

Concentration molaire et massique

Relation entre la concentration le volume et la quantité de matière.

Tous les problèmes de dilution seront abordés dans le chapitre sur les solutions ionique
II) Activité Une analyse de sang

2) Données :

Les mesures des quantités de matière ont une importance capitale dans le domaine de la santé. Elles donnent lieu à de nombreuses analyses comme celles de certaines espèces chimiques contenues dans le sang. Si la valeur de leur concentration n'est pas comprise dans un intervalle donné, une pathologie est alors détectée. 

les tableaux ( et ( sont extraits d'une analyse de sang fournie par un laboratoire.

	tableau ( : Chimie du sang 

	Espèce analysée
	Concentration massique (g.L-1)
	Normes de concentration molaires (mmol.L-1)

	Urée
	0,37
	3 à 8

	Créatinine
	0,012
	0,053 à 0,115

	Glycémie à jeun
	1,25
	4,45 à 6,40

	tableau ( : Bilan lipidique

	Espèce analysée
	Concentration massique (g.L-1)
	Normes de concentration molaires (mmol.L-1)

	Cholestérol total
	2,49
	4,00 à 6,50

	Triglycérides
	1,34
	0,34 à 1,70

	Cholestérol HDL
	0,43
	1,00 à 1,95


On donne les informations suivantes : 

– l'urée a pour formule OC(NH2)2 ; 
– la créatine ou acide méthylguanidino-acétique est une substance azotée ; c'est un produit intermédiaire du métabolisme des protides ; elle est transformée en créatinine par réaction interne ; 
– la glycémie représente le taux de glucose dans le sang (l'augmentation de la glycémie, hyperglycémie, est le signe essentiel du diabète) ; la formule semi-développée du glucose est : 

HOCH2–CHOH–CHOH–CHOH–CHOH–CHO
– le cholestérol est une molécule complexe de formule brute C27H45OH ; 

· le cholestérol HDL (high density lipoprotéins), de même formule brute C27H45OH, aide à la protection des vaisseaux ; 
– les triglycérides sont des triesters du glycérol (ils représentent 95 % des corps gras). 

La masse molaire moyenne des triglycérides rencontrés dans le sang est : M = 887 g.mol–1. 
	Elément chimique
	H
	C
	N
	O

	Masse molaire atomique (g.mol-1)
	1,0
	12
	14
	16

	Numéro atomique
	1
	6
	7
	8


3) Questions :
1. Donner la formule brute de la molécule de glucose. 
2. Les tableaux ( et ( indiquent la concentration massique d'une espèce dissoute. 

- Définir les grandeurs notée t ou cm, dans le tableau.
- Quelle relation existe-t-il entre elles ?
 Compléter le tableau suivant : 
	Substances
	Masse molaire M (g.mol-1)
	Concentration massique t

(g.L-1)
	Concentration molaire   c (mmol.L-1)

	Urée
	
	
	

	Glucose
	
	
	

	Cholestérol total
	
	
	

	Triglycérides
	
	
	

	Cholestérol HDL
	
	
	


4. Utiliser les normes données dans les deux premiers tableaux pour dire si le patient est en bonne santé.

Compléter le tableau suivant
	Espèce 
	Concentration molaires (mmol.L-1)
	Masse correspondante
	Concentration massique

	Urée
	3
	
	

	Créatinine
	0.053
	
	

	Glycémie à jeun
	4.45
	
	


III) Exercice quantité de matière

1) Quelques définitions

( une mole contient autant d’entités élémentaires qu’il y a d’atomes dans 12 g de carbone 12C6
c’est-à-dire : une mole contient 6,02 x 1023 entités élémentaires 

(NA = 6,02 x 1023 mol-1 est une constante appelée nombre d’Avogadro)

( quantité de matière : c’est le nombre d’entités chimiques identiques dans un échantillon, exprimé en mol.

( masse molaire : c’est la masse d’une mole de substance

Remarque : pour déterminer la masse molaire d’un atome, il suffit d’utiliser la classification périodique des éléments, la masse molaire correspond à « A » (nombre de masse) dans l’écriture ZXA.

( masse volumique :

- c’est la masse en kg de 1 m3 de substance la masse volumique s’exprime alors en kg.m-3 

- c’est le quotient de la masse d’un corps par son volume (attention, la masse volumique dépend des conditions de température et de pression)

Ex : masse volumique de l’eau : 1 kg/L = 1000 g/L = 1000 kg/m3
Ex : masse volumique de l’air : 1,27 g/L 

( densité : c’est le quotient de la masse d’un certain volume d’une espèce chimique sur la masse du même volume d’eau (si la substance est un solide ou un liquide) ou d’air (si la substance est un gaz)

( température absolue : 

- la température est due à l’agitation des molécules : plus la vitesse des molécules est grande, plus la température est élevée

- Le zéro absolue (T = 0 Kelvin) correspond à une absence totale d’agitation thermique, toutes les températures absolues utilisées sont donc positives
(Gaz

- description au niveau microscopique : un gaz est constitué de molécules plus ou moins éloignées, en mouvement permanent et désordonné, et qui subissent des chocs plus ou moins nombreux entre elles (ou avec les parois)


- gaz PARFAIT : c’est un gaz théorique pour lequel les molécules sont assimilées à des points matériels et dans lequel il n’y a pas d’interactions entre les molécules autres que celles lors des chocs. 

- Un gaz réel peut être considéré comme un gaz parfait si les molécules qui le constituent sont très éloignées les unes des autres (niveau microscopique) , c’est-à-dire si la pression du gaz est faible (niveau macroscopique) Les variables d’état vérifient alors l’équation d’état des gaz parfait :
  p x V = n x R x T   (avec R = 8,314 J.mol-1 .K-1 ).


- loi de Mariotte : Pour une quantité de matière donnée d’un gaz, à température constante, le produit pression par volume est constant

( pression : elle est due aux chocs des molécules .Elle permet de décrire l’état d’un gaz exerçant une force pressante F sur une surface S : 

pression = F / S

Ex : la pression atmosphérique est égale à 1,013 x 105 Pa = 1 atm
( volume molaire d’un gaz : c’est le volume d’une mole de gaz

- Loi d’Avogadro-Ampère : Dans les mêmes conditions de température et de pression, le volume molaire de n’importe quel gaz est constant.

- Ex : à 20°C et 1 atm,
 Vm = 24 L/mol
- Ex :  dans les conditions normale de température et de pression, c’est-à-dire à 0°C et 1 atm, (CNTP)
 Vm = 22,4 L/mol

4) Remplir le tableau suivant

	
	Nom de la grandeur physique
	Symbole de la grandeur physique
	Unité de la grandeur physique
	Symbole de l’unité
	Relations

(avec les unités)

	Vrai pour les solides, les liquides et les gaz
	Quantité de matière
	
	
	
	

	
	Masse
	
	
	
	

	
	Température
	
	
	
	

	
	Volume
	
	
	
	

	
	Masse molaire
	
	
	
	

	
	Masse volumique
	
	
	
	

	Solides et liquides uniquement
	Densité
	
	
	

	Gaz uniquement
	Volume molaire
	
	
	
	

	
	Pression
	
	
	
	

	
	Densité d’un gaz
	
	
	

	Solutions aqueuses
	Concentration massique
	
	
	
	

	
	Concentration molaire
	
	
	
	


5) Exercice de base

Question : 

- Déterminer la quantité de matière de chacun des échantillons (A à J). Présenter les réponses sous forme de tableau (voir exemple ci –dessous)

	Echantillon
	Relation
	Application numérique
	Résultat (notation scientifique et chiffres significatifs)

	A (solide)
	 n = …
	
	


- Puis, en déduire l’échantillon qui possède la plus grande quantité de matière

Echantillon A : 2 g d’uranium

Echantillon B : 10,0 L de dihydrogène pris dans les conditions normales de température et de pression

Echantillon C : 21,0 g d’alumine (solide de formule Al2O3)

Echantillon D : 4,0 mL de mercure liquide à 25°C

Echantillon E : 5,25 L de dioxyde de carbone à 50°C et p = 1 atm = 1,013 x 105 Pa

Echantillon F : 10 g de dioxyde de carbone, à 100°C et p = 1atm = 1,013 x 105 Pa

Echantillon G : 5,1 cm3 d’hélium dans les CNTP

Echantillon H : 1,0 mm3 d’or à 20°C

Echantillon I : 100 mL de solution aqueuse de glucose (C6H12O6) de concentration en soluté apporté 

C = 5,0 x 10-2 mol.L-1
Echantillon J : 10 dm3 de dioxygène, à 18°C et p = 1 atm = 1,013 x 105 Pa

Données : ( classification périodique des éléments)

R = 8,314 J.mol-1.K-1
1 atm = 1,013 x 105 Pa

C.N.T.P. (0°C et 1 atm) : Vm = 22,4 L.mol-1
A 25°C, µHg = 13,56 g.cm-3
A 25°C, µAu = 19,3 g.cm-3
Dans les CNTP : d(He) = 0,14

Méthode : 


1) Quel est l’espèce chimique ? (connaître sa formule, est-ce un solide, un liquide ou un gaz ?)

2) Choisir la formule adéquate : écrire la formule littérale adaptée à la situation

3) Convertir si nécessaire les données de l’énoncé dans les unités correctes

4) Faire l’application numérique, et écrire le résultat avec le bon nombre de chiffres significatifs (voir ci-dessous), et ne pas oublier l’unité au résultat final

chiffres significatifs : 

- le résultat d’un produit ou d’un rapport ne doit pas être plus précis que la donnée la moins précise du calcul.

( exemple : 
0,123 comporte trois chiffres significatifs, 



et 1,6 comporte deux chiffres significatifs

si on fait le produit 0,123 x 1,5 , on obtient 0,1968, mais il faudra écrire le résultat avec seulement deux chiffres significatifs, on écrit donc 0,123 x 1,5 = 0,20
- remarque : 

0,123 comporte trois chiffres significatifs, en effet, si on l’écrit en notation scientifique : 

0,123 = 1,23 x 10-1
0,20 comporte deux chiffres significatifs, en effet, si on l’écrit en notation scientifique : 

0,20 = 2,0 x 10-1
6) Correction des exercices

Analyse du sang

1) Le glucose a pour formule brute C6H12O6
2) t est le titre massique, masse de soluté contenu dans un litre de solution

Cm est la concentration molaire, quantité de matière de soluté dans 1 litre de solution

t=m/Vsol et cm=n/Vsol = m/M.Vsol ; en faisant le rapport des deux : t/cm =M
3) 
	Substances
	Masse molaire M (g.mol-1)
	Concentration massique t

(g.L-1)
	Concentration molaire   c (mmol.L-1)
	Etat de santé du patient

	Urée
	60
	0.37
	=c/M=6.17
	Convenable (3 à 8)

	Glucose
	180
	1.25
	6.94
	Trop fort

	Cholestérol total
	386
	2.49
	6.45
	Vers la limite haute

	Triglycérides
	887
	1.34
	1.51
	Correct

	Cholestérol HDL
	386
	0.43
	1.11
	Correct


4) calculs de masse

	Espèce 
	Concentration molaires (mmol.L-1)
	Masse correspondante (mg)
	Concentration massique (g.L-1)

	Urée
	3
	=c*M=180
	0.18

	Cholestérol total
	4
	154
	0.15

	Glycémie à jeun
	4.45
	801
	0.80


Exercice de base

Tableau de  définitions

	
	Nom de la grandeur physique
	Symbole de la grandeur physique
	Unité de la grandeur physique
	Symbole de l’unité
	Relations

(avec les unités)

	Vrai pour les solides, les liquides et les gaz
	Quantité de matière
	n
	mole
	Mol
	m(kg)/M(kg)


	
	Masse
	m
	kg
	kg
	

	
	Température
	T
	Degré Kelvin
	K
	

	
	Volume
	V
	m3
	m3
	

	
	Masse molaire
	M
	g.mol-1
	Id
	

	
	Masse volumique
	µ
	kg.m-3
	
	

	Solides et liquides uniquement
	Densité
	D
	Aucune
	

	Gaz uniquement
	Volume molaire
	Vm
	L.mol-1
	
	

	
	Pression
	P
	Pa
	
	

	
	Densité d’un gaz
	D
	Aucune
	

	Solutions aqueuses
	Concentration massique
	t
	g.L-1
	
	

	
	Concentration molaire
	C
	g.mol-1
	
	

	Echantillon
	Relation
	Application numérique
	Résultat (notation scientifique et chiffres significatifs)

	A (solide) 2g de U
	 n =m/M=2/238
	8.40 mmol.

	

	B 10 ,0L H2
	n=v/Vm=10/22.4
	446 mmol
	

	C21.0 g alumine
	n=m/M=21/
	205.9 mmol
	

	4 mL Hg liquide
	n=µ.V/M
	270.4 mmol
	

	5.25L  de CO2
	Vm=26.52 ; n =v/Vm
	5.25/26.52=

197.9 mmol
	

	10g CO2 100°C
	Vm=30.6L ; n=
	171.4 mmol
	

	6.1cm3 He
	n=v/V
	0.277 mmol
	

	1.0 mm3 Au à 20°C
	n=µ.v/M=19.3*10-6/197
	9.80.10-8mol
	

	100mL glucose à 5.0.10-2 mol./L
	n=c.V=

 5.0 10-2*100.10-3
	5 mmol
	

	10dm3 O2 à 18°C
	Vm=22L.mol-1 ; n=v/Vm
	4.55.101 mol
	


IV) TP1 Bilan de matière réalisé par mesure de volume gazeux

3) Objectifs : 
Etudier une transformation chimique faisant intervenir des espèces solides, gazeuses et en solution aqueuse

Faire un bilan des quantités de matière au début puis à la fin de la réaction.
4) Matériel disponible sur votre paillasse: 

tube à essais – allumette – balance

Magnésium – acide chlorhydrique

ballon à fond plat muni d’un bouchon (graissé) à 2 trous

burette graduée de 20 ml ou tube à robinet

éprouvettes graduées - tube en verre à 2 coudes – cristallisoir

1 petit becher de 100

1 pot yaourt

1 flacon de AgNO3

Papier pH

7)  Etude qualitative
Les acides « attaquent » la majorité des métaux. Ainsi, l’acide chlorhydrique (H3O+, Cl-) réagit avec le magnésium, ce métal est disponible au laboratoire sous la forme d’un ruban.
Identification des produits de la réaction

Proposer un protocole permettant d’identifier simplement le gaz qui se dégage par réaction de l’acide chlorhydrique sur le magnésium.
Enumérer des mesures de protections indispensables.
Proposer un protocole pour rechercher les ions présents en solution.

Réaliser l’expérience en respectant les consignes de prudence.

Equation chimique

Faire le bilan des ions présents dans la solution avant puis après la réaction. Quels sont les ions spectateurs ?

Proposer une équation chimique de la réaction entre le magnésium et l’acide chlorhydrique.
Proposer une équation chimique de la réaction d’identification des ions magnésium.
8)  Etude quantitative
On se propose d’étudier quantitativement cette transformation chimique.

Quelle grandeur peut-on mesurer pour faire le bilan des substances présentes. Proposer un protocole.
Bilan initial
Couper 10 cm de ruban de magnésium ( le ruban de 25 m de long a une masse d’environ 25 g)

 Peser la masse du ruban 



mMg =   g

En déduire la quantité de matière de magnésium 
nMg = mol

Calculer le volume V0  d’acide chlorhydrique (H3O+, Cl-)l à 1 mol.L.-1 qu’il faudrait verser pour  que les les réactifs soient dans les proportions stoechiométriques

 Dans le réacteur nous utiliserons un volume {2 V0, rangée de droite} ou {V0/2, rangée de gauche} d’acide chlorhydrique. 
Expérience

a) montage
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b) manipulation

Introduire le morceau de magnésium dans le ballon, bien le fermer avec le bouchon préalablement graissé
Réaliser le montage

Remplir l’entonnoir à robinet avec un volume 2V0 ou V0/2 d’acide chlorhydrique (H3O+, Cl-) à 1 mol.L-1
Mesurer,  le volume Vd d’eau déplacé dans l’éprouvette
Bilan final

 Quels étaient les réactifs en excès et en défaut dans votre réacteur ?
Pouvez vous en déduire un bilan complet final de matière dans le ballon ?

Confirmation expérimentale
Rechercher et effectuez trois confirmations expérimentales de vos prédictions.

V)  Correction  du TP1

9) Etude qualitative

Identification des produits de la réaction

Seuls H2, Cl2 ou HCl peuvent se dégager. HCl est hautement improbable puisqu’il doit disparaître pour qu’il y ait réaction.

Cl2 se reconnaît par son odeur, proche de celle de la Javel et sa couleur jaune vert : il ne s’en forme pas !

H2 explose avec une allumette approchée du tube : il s’est formé du dihydrogène.

Précautions générales par rapport aux acides corrosifs: gants lunettes

Les ions H+ seront recherchés avec le papier pH : la solution est encore acide, elle est riche en H+, son  pH est faible, inférieur à 7, neutralité.

Equation chimique

Avant la réaction on a mis des ions H+ et Cl- apportés par l’acide chlorhydrique. C’est tout !

Après la réaction, il reste un peu d’ions H+, autant de Cl-, ions spectateurs, et des ions Mg2+ identifiés par la soude qui les précipite en hydroxyde de magnésium, Mg(OH)2
En n’écrivant que les espèces qui réagissent :

2H+ + Mg( Mg2+  + H2
Pour le précipité et avec la même règle :

Mg2+  + 2OH- ( Mg(OH)2
10) Etude quantitative

La mesure du volume de dihydrogène formé permet de calculer la quantité de matière de dihydrogène et par là même le bilan de matière final du réacteur.

Bilan initial

 Peser la masse du ruban 



mMg = 0.1   g en moyenne dans la classe
En déduire la quantité de matière de magnésium 
nMg = 0,1/24,3 = 4 mmol

Pour une mole de magnésium il faut deux moles d’acide. Il faut donc ici :

nacide = 2 nMg = 8mmol.
La solution est à 1 mol.L.-1 donc le volume à verser est 

V=nacide/c =8mL
Bilan final

	groupe
	état
	H2
	Volume H2
	Mg2+
	HCl
	Mg

	2V0
	initial
	0
	0
	0
	16 mmol
	4 mmol

	
	final
	4 mmol
	96 mL
	4 mmol
	8 mmol
	0


Pour ce groupe, l’acide est en excès puisque l’on a versé deux fois la quantité attendue. Le magnésium en défaut va donc disparaître. Le restant est calculé avec la quantité de magnésium qui a été consommée et qui constitue le facteur limitant.
	groupe
	état
	H2
	Volume H2
	Mg2+
	HCl
	Mg

	V0/2
	initial
	0
	0
	0
	4 mmol
	4 mmol

	
	final
	2 mmol
	12 mL
	2 mmol
	0mmol
	2mmol


Pour ce groupe, l’acide est en quantité insuffisante puisque l’on  a coulé la moitié du volume attendu. C’est donc l’acide le facteur limitant avec lequel on doit conduire les calculs.

Le volume de dihydrogène est calculé avec un volume molaire Vm =24 L.mol-1 puisque la température était de 25°C.
VI) TP1 décomposition de NaHCO3 par la chaleur

2) Objectifs: 

Trouver la réaction lors de la transformation d’un système chimique

Utilisation d'un bec Bunsen

Prévoir les masses et les volumes de produits

Matériel : tube à essai – balance – tube à dégagement – éprouvette graduée

Hydrogénocarbonate de sodium

11) HYPOTHÈSES :

On suppose que la transformation subie par le chauffage de l'hydrogénocarbonate de sodium est

modélisée par une réaction chimique. Les équations susceptibles de traduire cette réaction sont les

suivantes :

A - NaHCO3 ( Na2CO3 + CO2 + H2O

B - NaHCO3 ( Na2O + CO2 + H2O

C - NaHCO3 ( NaOH + CO2

D - NaHCO3 ( Na2O + O2 + C + H2O

12) PRÉDETERMINATION

 Equilibrer ces 4 équations

 Quels tests pourrait-on effectuer pour éliminer rapidement certaines

équations ?

✇ Chauffer un peu de NaHCO3 dans un tube à essai
 Quelles équations peut-on éliminer, justifiez.

13) DÉTERMINATION

théorie

Réécrire les 2 équations possibles :

équation 1 : ……………………………..

équation 2 : …………………………………….

Imaginez que l’on prenne 0.84 g de NaHCO3 . Le volume molaire de la pièce est autour de 24L. mol-1

 Recopiez et complétez le tableau suivant

	Equation
	NaHCO3(mol)


	Na2CO3 (g)


	Na2O (g)

	CO2 (L)

	Quantité de mat initiale
	
	
	
	

	Quantité de mat intermédiaire
	
	
	
	

	Quantité de mat finale
	
	
	
	


	Equation
	NaHCO3(mol)


	Na2CO3 (g)


	Na2O (g)


	CO2 (L)

	Quantité de mat initiale


	
	
	
	

	Quantité de mat intermédiaire
	
	
	
	

	Quantité de mat finale
	
	
	
	


14) pratique

 Préparer le tableau de résultats suivant
	réaction


	masse du tube avec

NaHCO3 (g)

avant réaction


	masse du tube avec

NaHCO3 (g)

après

réaction


	Variation de la

masse du tube

Δm (g)


	Volume de CO2

théoriquement

dégagé (mL)


	Volume de CO2

pratiquement

obtenu (mL)



	1
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	


15) expérience

✇ Peser 0,84 g d’Hydrogénocarbonate de sodium

✇ Peser le tube à essai

[image: image137.wmf]+

2

Fe

✇ Réaliser le montage ci-contre et

Chauffer

 ATTENTION : Quand il ne se dégage plus de CO2

, sortir l’extrémité du tube à dégagement de

l’eau avant d’éteindre le bec Bunsen. Sinon, il y

aura remontée de l'eau dans le tube, lors du

refroidissement du tube chauffé.

✇ Mesurer le volume de dioxyde de

carbone produit

✇ Peser le tube après chauffage

16) Interprétation

 Remplir le tableau précédent

 En déduire l'équation de la réaction qui s'est réellement produite.

chap 2) Solution électrolytiques

I)  Activité 
3) Activité 1 : Solides ioniques
1. Quels types d’ions forment les atomes suivants : lithium, sodium, potassium, fluor, chlore, iode, hydrogène ? Pour y répondre, rappeler la (les) règle(s) et la méthode à suivre, puis l’appliquer.

2. A partir des modèles cristallins présentés : chlorure de sodium et chlorure de césium


- décrire un solide ionique


- quelles forces électrostatiques interviennent dans un solide ionique ? Expliquer la cohésion du cristal ionique (tableau)

	force électrostatique entre ….
	effet de cette force
	comparaison des distances entre les « objets » chargés
	comparaison des valeurs des forces
	conclusion sur la cohésion du cristal

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	


3. La formule d’un solide ionique est une formule « statistique » qui traduit l’électroneutralité du cristal.

Trouver la formule des cristaux ioniques suivant :

chlorure de zinc (II), nitrate d’aluminium, sulfate de fer (III), sulfure d’aluminium

17) Activité 2 : Caractère dipolaire de certaines molécules
( à propos de la molécule d’eau :
On veut interpréter le résultat de l’expérience de l’interaction toujours attractive entre un filet d’eau et des charges électriques, quelque soient leurs signes.

1. Rappeler la méthode à utiliser pour déterminer le schéma de Lewis d’une molécule, puis représenter le schéma de Lewis de la molécule d’eau 

2. Représenter la formule spatiale de la molécule d’eau (bien respecter sa géométrie réelle)

3. En utilisant l’observation de l’expérience, que peut-on en conclure sur la répartition des charges électriques (électrons) dans la molécule d’eau

4. Retrouver dans la classification périodique, la position des éléments H et O. Que peut-on en conclure quand à leur capacité à attirer les électrons des doublets liants qui constituent des liaisons O-H 

5. Donner la définition d’un élément électronégatif. Donner des exemples d’éléments très électronégatifs .

6. faire un schéma de la molécule d’eau en faisant apparaître des charges partielles

( à propos de la molécule de chlorure d’hydrogène

1. Donner la formule et le schéma de Lewis du chlorure d’hydrogène

2. Rechercher quel est l’élément le plus électronégatif dans la molécule de chlorure d’hydrogène. Que peut-on en conclure pour le doublet liant qui forme la liaison ?

3. Faire une représentation de cette molécule en faisant apparaître la répartition des charges partielles.

4. En déduire une interprétation sur le mode de rupture de la liaison entre H et Cl lors de la dissolution du gaz chlorure d’hydrogène dans l’eau.
18) Activité 3 : Concentration en solution apportée et concentration des ions réellement présents
1. Ecrire l'équation chimique de dissolution de l'acide sulfurique pure dans l'eau sachant qu'il se forme des cations oxonium de formule H3O+ et des anions sulfate.

2. Faire l'inventaire des espèces chimiques réellement présentes en fin de dissolution.

3. Faire un tableau d'avancement afin de déterminer les quantités de matière des espèces chimiques présentes en fin de dissolution si on a introduit n mol d'acide sulfurique. 

4. Comparer les quantités de matière des ions formés avec la quantité de matière de soluté introduit.

5. Calculer la valeur de la concentration molaire C de la solution (ou concentration en soluté apporté) si n = 0,10 mol et si le volume de la solution est de 100 mL.

6. Comparer les concentrations molaires des ions présents dans la solution avec la concentration molaire de la solution.

On utilisera la convention d'écriture suivante :[ion] = nion / Vsolution
7. Exprimer la concentration molaire en ions oxonium et la concentration en ions sulfate en fonction de concentration molaire C de la solution, puis la calculer.
II) Cours

19) Solutions électrolytiques

Qu’est-ce qu’une solution ionique, exemples

C’est une solution obtenue par dissolution d’un cristal ionique

Ex NaCl se dissout dans l’eau pour donner l’eau salée

La solution contient les ions libres

Les étapes de la dissolution

Pourquoi le cristal NaCl si résistant se dissout-il ? Les forces électriques sont divisées par 80 dans l’eau. La loi de Coulomb est écrite dans le vide ; elle doit être modifiée dans un autre milieu en tenant compte de la permittivité relative r

Les force sont incapables de résister à l’agitation thermique

1) Le cristal se dissout

2) Les ions sont solvatés

3) Les ions solvatés se dispersent

Détails sur la solvatation

Cas particulier du proton qui donne une vraie réaction chimique avec l’eau pour donner H3O+ ion hydronium.

La saturation

L’eau salée est saturée à 360g par litre

Equation chimique

Le solvant n’est pas un réactif qui figure dans l’équation chimique. On se contente de figurer les états (s) initial et (aq) en solution.
20) Concentration

On doit distinguer la concentration apportée de la concentration effective puisque la solution peut être saturée.

On notera c la concentration apportée

On notera [X] la concentration effective.

21) Dilution

Réalisation exp

Calculs classiques de dilution

Exemple de H2SO4 à préparer N

22) Les solides ioniques (rapidement selon niveau classe !)
Les ions

Rappels de seconde. Règle de l’octet

Exemples d’ions monoatomique

Lien avec la classification périodique.

2) Les solides ioniques
Retour sur la neutralité de la matière

Rappel sur les forces de Coulomb (vue en physique ?)
Le réseau cristallin une structure ordonnée et illimitée

Description du réseau par la maille

Exemple maille de NaCl, le réseau est cubique et même à l’échelle macroscopique on observe des faces orthogonales

La cohésion du cristal

Le cristal de NaCl fond à 1000°C alors que le cristal de glace ne fond qu’à 0°C !! 
Le cristal ionique a une grande cohésion, d’où vient-elle ?

Chaque ion est entouré de 6 plus proches voisins de charges contraires qui exerce des forces attractives

Bilan de la série des forces sur un ion.

Quelques exemples de températures de fusion ??

Formule chimique 

La formule chimique d’un solide ionique tient compte des proportions de chaque ion.

23) Polarisation des liaisons ( ??)
électronégativité
Les alcalins et les halogènes sont très différents et ils donnent des ions complètement opposés.

Caractère dipolaire de certaines molécules : à propos de la molécule d’eau

1) Méthode à utiliser pour déterminer le schéma de Lewis d’une molécule

- quels atomes composent la molécule ?


- pour chaque atome : déterminer la structure électronique puis le nombre d’électrons externes


- calculer le nombre total d’électrons externes, en déduire le nombre de doublets d’électrons


- disposer les atomes et les doublets de telle manière que la règle du duet soit respectée pour l’hydrogène 

et la règle de l’octet soit appliquer pour l’oxygène

( exemple pour l’eau : 

	Atome d’hydrogène H
	Atome d’hydrogène H
	Atome d’oxygène O

	Z = 1
	Z = 1
	Z = 8

	(K)1
	(K)1
	(K)2(L)6

	1 électron externe
	1 électron externe
	6 électrons externes

	Nombre total d’électrons externes : nt = 1 + 1 +6 = 8

	Nombre de doublets : nd = 8 / 2 = 4


Schéma de Lewis de la molécule d’eau :



L’hydrogène possède un doublet liant (règle du duet respectée)



L’oxygène possède deux doublets liants et deux doublets non liants : donc quatre doublets en tout
 (règle de l’octet respectée)
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2. Géométrie : L’atome central, l’oxygène, possède quatre doublets (dont deux sont liants). 

On travaille avec un tétraèdre dont seulement deux sommets sont occupés par l’hydrogène 

et dont le centre est occupé par l’oxygène. La molécule obtenue est donc une molécule coudée.

3. Le filet d’eau est attiré par un objet électrisé négativement et par un objet électrisé positivement.

Donc la répartition des charges dans l’eau n’est pas équitable, il ya une concentration d’électrons d’un côté.

4. Position des atomes et électronégativité :

( l’hydrogène est situé dans la première colonne ; les éléments situés dans la même colonne que l’hydrogène ont tendance à perdre un électron et se transformer en ion M+
( l’oxygène est situé dans la sixième colonne et a tendance à gagner deux électrons et se transformer en ion O2-
Conclusion : dans la liaison O – H , les électrons du doublets liants sont plus attirés par l’oxygène que par l’hydrogène.

5. Définition : éléments électronégatif : éléments qui a tendance à attirer à lui les électrons
Dans la classification périodique : l’électronégativité diminue de haut en bas et de droite à gauche. 

Exemple d’éléments du plus électronégatif vers le moins électronégatif : F < O < Cl < N < Br < I < S < C < H 

6. Schéma de la molécule d’eau avec les charges partielles
La molécule d’eau est polaire elle constitue un dipole électrique

Cas de la molécule de chlorure d’hydrogène.

Représentation de lewis de HCl et polarisation de la liaison
III) TP : Préparation d’une solution

4) Objectifs: 
Apprendre à fabriquer des solutions de concentrations connues à partir d'un solide ou d'une solution mère

Calculer des concentrations molaires effectives.

24) Matériel : 
balance, béchers, fiole jaugée de 50, pipettes 1, 2, 5, 10 mL, tubes à essai

eau distillée, sulfate de cuivre II, permanganate de potassium

25) Préparation d’une solution par dissolution d’un solide ionique.
On désire préparer 50 mL d'une solution aqueuse de sulfate de cuivre de concentration c=0,050 mol.L -1 à partir du sulfate de cuivre penta hydraté solide de formule (CuSO4, 5H2O)

Effectuez tous les calculs nécessaires permettant de prévoir la masse de sulfate de cuivre à peser

Réalisez la pesée et la dilution

1. Expliquez comment vous avez procédé (calculs) 

2. Détaillez la manipulation, un schéma sera utile. 
26) Préparation d’une solution par dilution d’un soluté liquide
On veut préparer une différentes solutions de permanganate de potassium (K +, MnO4-) à partir d'une solution mère de concentration c0 = 0,010 mol.L-1
Calculez dans chaque cas :

• le facteur de dilution f = cf / ci
	Solution N°
	1
	2
	3
	4

	Concentration [mol.L-1]
	1,0. 10-3
	2,0.10-4
	1,0.10-4
	0.5.10-4

	Volume final [mL]
	
	
	
	

	Volume de solution mère [mL]
	
	
	
	


• Compte tenu du matériel disponible, prévoir le volume final et le prélèvement initial les plus simples.
Recopiez et complétez le tableau. Placez ces solutions dans des tubes à essais ; rangez les par concentrations décroissantes, en commençant par la solution initiale. 
Décrire le calcul effectué pour une solution et la manipulation réalisée 
En observant les tubes, que constatez vous ? 
Pourriez vous déterminer rapidement la concentration d’une solution inconnue ?
27) Concentration molaire effective
On prépare différentes solutions à partir d'une solution mère de concentration connue

1. Recopiez et complétez le tableau suivant 
	Solution
	Formule ionique
	Concentration initiale du soluté [mol.L-1]
	Volume initial du soluté [mL]
	Volume de la solution [mL]
	Concentration en cations [mol.L-1]
	Concentration en anions [mol.L-1]

	sulfate de cuivre II
	
	0,50
	50
	100
	
	

	chlorure de fer III
	
	
	20
	100
	0,10
	0,30

	chlorure de baryum
	
	2,0
	
	100
	0,10
	

	sulfate d'aluminium
	
	0,15
	10
	50
	
	


IV) Correction du TP

28) Préparation d’une solution par dissolution d’un solide ionique.
On désire préparer 50 mL d'une solution aqueuse de sulfate de cuivre de concentration c=0,050 mol.L -1 à partir du sulfate de cuivre penta hydraté solide de formule (CuSO4, 5H2O)

La masse molaire du cuivre penta hydraté est M=245,9 g.mol-1.

Il faut donc peser une masse m=n . M=0,6g. 
On pèse le sulfate de cuivre dans un verre de montre après avoir fait la tarre ; on dissout le tout avec un peu d’eau dans un petit becher avec agitation magnétique. Attention nous devons utiliser moins de 50mL. La solution est versée dans une fiole jaugée. Le becher est rincé avec un peu d’eau distillée qui est versée dans la fiole jaugée. On complète à 50 avec de l’eau distillée.

29) Préparation d’une solution par dilution d’un soluté liquide
On veut préparer une différentes solutions de permanganate de potassium (K +, MnO4-) à partir d'une solution mère de concentration c0 = 0,010 mol.L-1
	Solution N°
	S1
	S2
	S3
	S4

	Concentration [mol.L-1]
	1,0. 10-3
	2,0.10-4
	1,0.10-4
	0.5.10-4

	Facteur de dilution
	10 par rapport à la solution initiale
	5 par rapport à S1 
	10 par rapport à S1
	20 par rapport à S1

	Volume final [mL]
	50
	50
	50
	100

	Volume de solution mère [mL]
	5 
	10 de S1
	5 de S1
	5 de S1


Pendant une dilution, la quantité de matière de soluté se conserve. Pour la première dilution :
ni=nf donc vi=cfvf/ci =10 mL

On peut aussi constater que le facteur de dilution, rapport de la concentration initiale sur la concentration finale est aussi le rapport inverse des volumes. Il faut donc envisager des volumes simples pour les facteurs de dilutions simples que l’on a. ainsi mettre 10 mL dans 100 donnera un facteur dix 

Il faut rincer plusieurs fois avec de l’eau distillée puis une fois avec la solution à prélever avant la dilution.
On observe une échelle de teinte qui va du plus coloré pour la solution initiale au plus claire pour la solution S4.
On peut encadrer la solution inconnue entre deux teintes
30) Concentration molaire effective
On prépare différentes solutions à partir d'une solution mère de concentration connue

1. Recopiez et complétez le tableau suivant 
	Solution
	Formule ionique
	Concentration initiale du soluté [mol.L-1]
	Volume initial du soluté [mL]
	Volume final de la solution [mL]
	Concentration en cations [mol.L-1]
	Concentration en anions [mol.L-1]

	sulfate de cuivre II
	Cu2+, SO42-
	0,50
	50
	100
	0,25
	0,25

	chlorure de fer III
	Fe3+, 3Cl-
	0,5
	20
	100
	0,10
	0,30

	chlorure de baryum
	Ba2+, 2Cl-
	2,0
	5
	100
	0,10
	0,20

	sulfate d'aluminium
	2Al3+, 3SO42-
	0,15
	10
	50
	0,06
	0,09


V) TP Solubilité et précipitation : application à la caractérisation des ions en solutions

5) Objectifs :
Mettre en évidence la solubilité ou l’insolubilité de certaines espèces chimiques

Comprendre quand se forme un précipité dans une solution ionique

Utiliser l’insolubilité de certaines espèces chimiques pour mettre en évidence des ions en solutions
31) A. Soluble ou insoluble ?

- Expérience 1 :

Introduire
- dans le tube N°1 : très peu de sulfate de sodium

- dans le tube N°2 : très peu de chlorure de baryum

- dans le tube N°3 : très peu de chlorure de sodium

- dans un tube N°4 : très peu de sulfate de baryum

Ajouter, dans chaque tube, quelques cm3 d'eau distillée, fermer avec un bouchon propre, agiter et observer.

A1. Ecrire les équations chimiques de mise en solution de ces solides ioniques.

Expérience 2 :

Mélanger le contenu des tubes à essais N°1 et N°2. 

A2. Noter les observations.

A3. On veut déterminer la formule chimique du produit formé :

faire la liste des différents ions présents initialement lors du mélange des 2 solutions.

indiquer le nom et la formule des 2 solides qui pourraient se former.

un seul de ces solides se forme. Préciser lequel en justifiant votre choix

A4. Ecrire l'équation chimique de la réaction

A5. Bilan : Que pouvez-vous dire des espèces chimiques qui précipitent au cours d'une réaction chimique ?

B. Généralisation

Dans une solution ionique, un précipité se forme obligatoirement si …………

…………………… …………………………………………………………

Il suffit donc de connaître la liste des solides ioniques insolubles afin de prévoir les précipités qui peuvent se former.

Liste (non exhaustive) des solides ioniques insolubles (ou très peu solubles) : sulfate de baryum, chlorure d'argent, iodure de plomb, tous les hydroxydes métalliques sauf ceux de sodium et de potassium.

C. Application à la mise en évidence de certains ions

C1. A l’aide des conclusions précédentes et de la liste fournie, proposer un protocole expérimental permettant de mettre en évidence la présence des ions suivants dans une solution : SO42- ; Cl- ; I- ; Ba2+ ; Pb2+ ; Ag+ ; Cu2+ ; Fe2+ ; Fe3+.

C2. Compléter le tableau proposé. 

Pour l'écriture des équations chimiques, penser à bien respecter l’écriture des formules des solides ioniques et celle des solutions ioniques. 
	TABLEAU DE MISE EN EVIDENCE DE QUELQUES IONS EN SOLUTION

	Nom, formule et couleur de l'ion à identifier
	Nom et formule de la solution (A) contenant l'ion à identifier
	Nom et formule de l'ion réactif
	Nom et formule de la solution (B) contenant l'ion réactif
	couleur du précipité formé
	Nom et formule du précipité formé
	Equation chimique de la réaction

	Anion sulfate
	
	
	
	
	
	

	Anion chlorure
	
	
	
	
	
	

	Anion iodure
	
	
	
	
	
	

	Cation baryum
	
	
	
	
	
	

	Cation plomb
	
	
	
	
	
	

	Cation argent
	
	
	
	
	
	

	Cation cuivre (II)
	
	
	
	
	
	

	Cation fer (II)
	
	
	
	
	
	

	Cation fer (III)
	
	
	
	
	
	


chap 3) Suivi d’une transformation chimique
I) Activités ?
II) Cours

6) Qu’est-ce qu’une transformation chimique ?

Le système chimique est constitué des substances chimiques qui peuvent réagir entre elles : Les réactifs.
Ces réactifs sont mélangés dans des proportions dont on est maître. 

Pendant la transformation chimique, les réactifs sont consommés et des produits apparaissent progressivement : la réaction évolue.

L’équation chimique est un modèle mathématique de la transformation des réactifs en produits. Ce modèle n’a pas la prétention d’assurer qu’il n’y a pas eu d’autres transformations.
Ce modèle mathématique respecte les lois de conservation, pendant une transformation chimique


De la charge électrique


De chaque élément chimique.

Pour respecter ces lois on doit équilibrer l’équation chimique.

32) Avancement d’une réaction

L’avancement d’une réaction est une quantité de matière, notée x, qui permet de suivre l'évolution de la composition d'un système au cours d'une transformation chimique.

Cet avancement est choisi de façon la plus simple possible.

33) Tableau descriptif de l’évolution d’une transformation

Exemple de la combustion du propane. Le tableau est écrit pour des quantités de matière.
	Equation de la réaction
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	Qtés de matière dans l'état initial 

(en mol.)
	2
	3
	0
	0

	Qtés de matière en cours de transformation (en mol.)
	2-x
	3-5x
	3x
	4x


34) Réactif limitant et état final

L'état final est atteint quand l'un au moins des réactifs a été entièrement consommé : c'est le réactif limitant. L'avancement, alors maximal, est noté x max.

(
Hyp n°1

C3H8 est le réactif limitant alors 2 - x max 1 = 0
(
x max 1 = 2 mol.

(
Hyp n°2

Si O2 est le réactif limitant alors 3 - 5 x max 2 = 0
(
x max 2 = 0,6 mol.

x max correspond à la plus faible valeur de x annulant au moins une quantité de matière des réactifs. Dans l’exemple ci-dessus x max = 3/5 mol. On peut ajouter une ligne au tableau précédent

On peut représenter graphiquement l’évolution du système dans le cadre de chaque hypothèse avec graphe n(x).

	Qtés de matière dans l'état final 

(en mol.)
	2-x max = 1,4
	0
	3.x max = 1,8
	4.x max = 2,4


35) Bilan de matière
Lorsque le système n’évolue plus, la transformation est terminée. On peut alors se poser la question des quantité de matière restante pour chaque espèce : c’est le bilan de matière.
Ce bilan peut être décrit dans la dernière ligne du tableau d’avancement.
III) Tp :Etude d’une réaction chimique par mesure de Pression
7) Objectifs:

 Suivre l'évolution d'une réaction, notion de pression partielle dans un mélange gazeux. Avancement et réactif limitant

36) Matériel :

Flacon, tubes à dégagement, manomètre, balance, papier PH acide chlorhydrique, calcaire

37) Principe.
On se propose d'étudier la transformation chimique entre l'acide chlorhydrique et le calcaire, en modifiant un paramètre (la quantité de matière de calcaire) et en évaluant le bilan de matière par mesure de pression.
 Ecrire l'équation de la réaction chimique équilibrée puis simplifiez la en supprimant les ions spectateurs)

38) Expérience

Conditions de l’expérience : Notez :

La température ambiante θ

la pression atmosphérique Patm

✇ Dans le flacon, mettez 40 mL d'acide de concentration cA= 0,5 mol.L-1
✇ Pesez 0,6 g de calcaire

✇ Mettez en place le tube et le manomètre

✇ Mettez le calcaire dans l'acide et bouchez immédiatement

✇ Notez la pression finale du gaz dans le flacon

✇ Notez la présence d'un solide résiduel

✇ Mesurez le pH de la solution

✇ Recommencez l'expérience avec les masses de calcaire suivantes : 

0,8g
1,0g
1,2g
1,4g

39) Résultats

Avec les mesures précédentes recopiez et complétez le tableau suivant, en

indiquant comment vous calculez la pression du dioxyde de carbone produit PCO2

	m [g]
	 Pgaz [hPa] 
	PCO2 [hPa] 
	n (CO2)
	 Présence d'un solide
	 pH

	0,6
	
	
	
	
	

	0,8
	
	
	
	
	

	1,0
	
	
	
	
	

	1,2
	
	
	
	
	

	1,4
	
	
	
	
	


 tracez, en bleu, un graphe représentant la quantité de matière n de CO2 produit en fonction de la masse m de calcaire

 tracez, sur le même repère l'évolution du pH

40) Interprétation

 Recopiez et complétez le tableau suivant pour chacune des situations

	Equation
	
	
	
	
	

	mCaCO3 [g] 
	0,6
	 0,8
	 1,0
	 1,2
	 1,4

	nCaCO3 [mmol]
	
	
	
	
	

	nH+ [mmol]
	
	
	
	
	

	nH+ nécessaire pour faire
	
	
	
	
	

	disparaître tout le calcaire [mmol]
	
	
	
	
	

	Réactif en excès
	
	
	
	
	

	n de réactif en excès [mmol]
	
	
	
	
	


 expliquez la variation de pH ?

chap 4) Conductance et conductivité
I) Activité

Activité n°A3 : document élève
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Les électrodes du conductimètre définissent un volume V délimité par leur surface immergée S et la distance L qui les sépare. La conduction de la solution est assurée par les porteurs de charge que sont les ions en solution.

Questions :

1. De quoi dépend la conductance d’une solution ? 

2. Proposer une méthode simple permettant de montrer l’importance des facteurs proposés. Pour cela il faudra bien ne faire varier qu’un facteur à la fois.

1. Influence de la surface utile entre les électrodes : 
Proposer deux méthodes pour étudier l’influence de la surface des électrodes.

L’une consiste à remplir plus ou moins le récipient d’électrolyte. Comment varierait alors la conductance ?

Pour confirmer cette hypothèse, on a mesuré la conductance pour plusieurs valeurs du volume d’électrolyte. Les résultats sont regroupés dans le tableau suivant.

Exemple de résultats avec des électrodes de cuivre de 1 mm d'épaisseur et de 25 mm de largeur, distantes de 30 mm :

	V  mL
	10
	20
	30
	40
	50
	60
	70
	80
	90
	100

	I  mA
	14,5
	28
	41
	55,5
	71
	84,3
	98,9
	112,1
	125,7
	144,3


Quelle relation entre G et V vous inspirent ces valeurs ? Vérifiez-la.

2. Influence de la distance L :

Quelle hypothèse pouvez-vous formuler concernant la variation de G avec cette distance L ? Les mesures suivantes permettent-elles de valider cette hypothèse ?

En analysant les valeurs du tableau, quelle relation pouvez-vous proposer entre G et L ?

Exemple de résultats :

	L   cm
	3,2
	4,3
	5,7
	6,4
	7,9
	9,0
	12,6
	13,1
	14,5

	I    mA
	121,1
	89
	69,2
	60,4
	49,1
	43,2
	30,9
	29
	27


Structuration

La conductance d'une solution électrolytique s'exprime par une relation de la forme G = k*S/L.

S : aire de la surface en regard des électrodes et L : longueur de la portion de solution entre les électrodes.

Conséquences

Les paramètres d'influence « géométrique » ayant été identifiés, le conductimètre est présenté (par exemple en le filmant avec zoom à l'aide d'un camescope) pour montrer la paire d'électrodes de platine de surface et d'écartement fixés par construction et le TP suivant est ainsi motivé pour étudier l'influence de la concentration de la solution et de sa nature.

II) Cours Conductance

8) Les lois de l’électricité
Rappels sur les lois de l’électricité, tension, intensité, loi d’ohm, résistance, unités
Qu’est-ce que le courant électrique, les porteurs de charges

41) La conductimétrie

Electrolyte

On appelle électrolyte toute substance qui, introduite dans un solvant liquide (le plus souvent de l’eau), va diminuer la résistance électrique de ce liquide. Ce phénomène est dû à la présence d’ions (provenant, par exemple, de la dissociation d'un solide ionique). Le déplacement de ces ions, parmi les molécules d’eau, constitue le courant électrique dans une solution.

Conductimétrie

La conductimétrie consiste à mesurer la conductance électrique d'une solution d'électrolyte et à en tirer des renseignements sur la composition de la solution.

42) Conductance d’une solution ionique, G

L’expérience montre que la tension et l'intensité du courant électrique aux bornes d'une cellule conductimétrique, plongée dans une solution d’électrolyte, sont proportionnelles :
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G est la conductance de la portion de solution dans la cellule. Par analogie avec la loi d’Ohm, on constate que G représente l'inverse d’une résistance électrique
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Méthode de mesure de la conductance

La mesure de cette conductance s'effectue en appliquant une différence de potentielle aux bornes de deux électrodes identiques et inattaquables plongeant dans la solution. L'ensemble de ces deux électrodes constitue la cellule conductimétrique. Pour éviter les réactions d'oxydoréductions aux électrodes (comme dans une électrolyse), on utilise une tension de haute fréquence, ce qui empêche les processus chimiques de s'initier.

Grandeurs d’influence

L’expérience montre que la conductivité d’une portion de solution dépend de la température et de l’état de surface des électrodes, de la surface S des électrodes, de la distance L entre elles, de la nature et de la concentration de la solution.
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Courbe d’étalonnage G = f(c)

L'idée est de mesurer la conductance d’une solution ionique, de plus en plus concentrée, en prenant soin de fixer toutes les autres grandeurs d'influence.

Exemple

C’est la courbe d'étalonnage de la cellule. Elle peut être utilisée pour déterminer une concentration inconnue (mêmes ions, mêmes valeurs des grandeurs d'influence).

La courbe d’étalonnage ci-dessus suggère que pour des concentrations inférieures à 10 mmol. L-1, la conductance G d'une portion de solution ionique est proportionnelle à la concentration molaire c en soluté :
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avec k une constante

(1)
43) Conductivité d’une solution ionique, (
Une relation (admise) exprime la conductivité en fonction des grandeurs d'influence :
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Le quotient L/S est évidemment caractéristique de la cellule utilisée il est appelé constante de cellule, Kcell.
Donc :
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44) Conductivité molaire d’un soluté, (
(1) et (2) :
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S et L sont évidemment indépendants de la concentration c. C'est donc la conductivité ( (sigma minuscule) qui est proportionnelle à la concentration du soluté :
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La constante ( (lambda majuscule) est appelée conductivité molaire du soluté. Elle ne dépend que de la nature du soluté et de la température.

Ces formules ne sont applicables qu’à des solutions diluées.

45) Conductivité molaire ionique, (i

Expérience

On mesure la conductance de solutions ioniques diluées (contenant chacune le même cation et un anion différent monochargé), en prenant soin de fixer toutes les autres grandeurs d'influence (même température, mêmes électrodes, même concentration).

A l’intersection d’une ligne et d’une colonne est placée la conductance (en mS) d’une solution de  concentration égale à 5 mmol. L-1 contenant les deux ions :
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	1,56
	1,37
	3,19
	1,12
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	1,85
	1,66
	3,48
	1,41


Dans cette expérience où S, L et c sont constants (
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), le décalage systématique de 0,29 mS entre les conductances G des solutions 
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 suggère que la conductivité molaire ( d'un électrolyte résulte de la somme de deux termes correspondant à la contribution de chacun de ses ions :
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Les quantités 
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 sont appelées conductivités molaires ioniques des ions 
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. On assimilera les conductivités molaires ioniques 
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 aux conductivités molaires ioniques à dilution infinie 
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 données par les tables.

46) Relation entre les conductivités molaires ioniques et la conductivité d’une solution

Par analogie avec la relation (3) et pour des ions monochargés, on a :


[image: image30.wmf]å

l

=

s

i

i

i

]

.[X

 


avec [Xi] en mol. m -3
On admettra que cette relation est applicable aux ions polychargés

Comparaison des conductivités molaires ioniques

Les ions H +(aq) et OH - (aq) ont des conductivités molaires ioniques nettement supérieures à celles d’autres ions.

Limites de la méthode d’étalonnage

Pour déterminer des quantités de matière en solution, la méthode d’étalonnage a ses limites ; en l’occurrence la méthode d’étalonnage conductimétrique n’est pas applicable lorsque la solution est un mélange d’espèces ioniques de plusieurs solutés (l’eau de mer par exemple).

47) Les unités
La conductance, G se mesure en siemens, S

La conductivité  se mesure en S.m-1
La conductivité molaire, L se mesure en S.m2.mol-1
La conductivité molaire ionique, li se mesure en Sm2.mol-1
	Grandeur
	Unité

	G
	S

	
	S.m-1

	
	S.m2.mol-1

	i
	S.m2.mol-1


III) TP IV Conductimétrie

9)  Conductance et concentration

Vous disposez d’une solution décimolaire de chlorure de sodium. Vous allez tracer le graphe G=f(c) pour des concentrations allant de 1 mmol.L-1 à 10 mmol.L-1.

Proposez un protocole.

Faire un tableau des valeurs pour c=1; 2; 5; 10 mmol.L-1.
Tracer le graphe.

Conclure sur la relation entre la conductance et la concentration de la solution de l’électrolyte NaCl.

Quel est le coefficient directeur de la droite obtenue ? Sera-t-il le même pour une solution d’acide chlorhydrique ? 

10) Conductivité de la solution

Rappeler la relation entre la conductivité, ,  et les concentrations des ions présents dans la solution précédente, [Na+]….
A partir des conductivités molaires ioniques des ions Na+ et Cl-, Na+.., calculez la conductivité molaire de la solution de NaCl, NaCl.
En déduire la conductivité, NaCl, de la solution pour c=1 mmol.L-1.

11) Constante de cellule
Qu’est-ce que la constante de cellule, Kcell ? est-elle la même quelque soit l’électrolyte ?

Calculer votre constante de cellule à partir des résultats précédents. Il sera plus judicieux et plus précis d’utiliser le coefficient directeur de la droite.

Votre constante est-elle la même pour toute les cellules ? Que représente elle précisément ?

12) Autres solutions
Mesurer la conductance, G, d’une solution de (K+, Cl-) puis de (H3O+, Cl-) à 10 mmol.L-1. Utiliser les résultats précédents pour en déduire les conductivités, KCl et HCl de ces solutions.

Calculez les conductivités des solutions à partir des conductivités molaires ioniques et conclure.

13) Mélange

Mélanger 20mL de solution de (Na+, Cl-) à 10 mmol.L-1 avec 20mL de solution de (K+,Cl-) de même concentration.

Mesurer la conductance, Gmél, de cette solution.

En déduire sa conductivité, mél.

Comparer avec la valeur théorique.

14) Données

	Ion
	Conductivité molaire ionique i (SI)

	H3O+
	349.8.10-4

	Na+
	50.1.10-4

	K+
	73.5.10-4

	Cl-
	76.3.10-4

	OH-
	198.6.10-4


IV) TP A4 : Dosage par étalonnage utilisant la conductance
15) But d’un dosage : 

Le dosage permet de déterminer la concentration molaire d’une solution. 

Je vous propose de déterminer ici, la concentration molaire du sérum physiologique ; cette solution est dite isotonique c'est-à-dire qu’elle a la même concentration en chlorure de sodium que les liquides du corps humain.

Ce dosage sera réalisé par mesures de conductances à partir d’une solution mère à 0.1M

Proposez moi un protocole opératoire.

48) Etalonnage
Vous disposez d’une solution mère à 0.1 mol.L-1 et de la verrerie classique. 
Je rappelle :

2pots yaourt pour le rinçage (1 eau du robinet changée chaque fois+ 1 eau distillée toutes les 5 fois)

1 grand becher pour la mesure doit être rincé et essuyé avant usage.

1 petit becher pour l’échantillon

Fiole et burette pour la distillation.
Vous pouvez utiliser mon tableau :

	Concentration, c( mmol.L-1)
	· 1
	· 2
	· 3
	· 4
	· 5
	· 6
	· 7
	· 8
	· 9
	· 10

	Conductance, G (mS)
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 
	· 


Conclusion sur la conductance ; pouvez vous extrapoler la relation que vous avez trouvée, entre G et c, à toutes les concentrations ? pourquoi ?
Proposez une équation mathématique à partir de graphe ; est-elle confirmée par une régression linéaire ?

Comment pensez vous utiliser cette relation pour réaliser un dosage ?

Pensez-vous que cette relation soit applicable à tous les électrolytes ? (KCl ou KI par exemples) 

49) Le sérum physiologique

Le sérum physiologique est une solution à 0.9% en masse. Sa masse volumique est pratiquement égale à celle de l’eau.

Calculer la concentration molaire du sérum.

Proposer un protocole pour vérifier son titre.

Réaliser la mesure à deux reprises.

Notez toutes les mesures réalisées par le groupe. Calculez la valeur moyenne est l’écart type  (ne confondez pas avec la conductivité !!)

En physique on choisit pour « incertitude sur la mesure », 2..

Présentez le résultat.

chap 5) Réactions acido-basiques

I) Activité

16) La réaction Acide Base

On se propose de montrer que la conductivité ’2 du mélange de la solution de chlorure d’ammonium et de la solution d’hydroxyde de sodium est conforme au fait que les ions hydroxyde ajoutés réagissent avec les ions ammonium présents selon l’équation : 

NH4+(aq)   +    HO((aq)   (  NH3(aq)  +   H2O

a. Dresser un tableau d’avancement de la réaction.

Corrigé

n(NH4+(aq)) = cV = 0,0100 x 0,100 = 1,00.10–3 mol. (inutile de calculer en mol/m–3).

n(HO–(aq)) = c’V’ = 0,50 ( 1,0.10–3 = 0,50.10–3 mol.

	État
	avancment
	NH4+(aq)
	HO–(aq)
	NH3(aq)
	H2O

	Initial
	x = 0
	1,00.10–3
	0,50.10–3
	
	solvant

	final
	xmax
	1,00.10–3 - xmax
	0,50.10–3 - xmax
	xmax
	solvant


 Faire la liste de tous les ions présents en solution une fois que la réaction chimique a eu lieu.

Corrigé

Les ions HO–(aq) sont en défaut. Il reste en solution : 

NH4+(aq); Cl–(aq) ; Na+(aq).

. Calculer ces concentrations.

Corrigé

[NH4+(aq)] = 0,50.10–3 / 0,100 = 5,0.10–3mol.L–1.   

[Cl–(aq)] = 0,010 mol.L–1. 

[Na+(aq)] = 5,0.10–3 mol.L–1.

d. En déduire la conductivité ’2th du mélange. Commenter le résultat.

Corrigé

’2th = NH4+[NH4+(aq)] + Cl–[Cl–(aq)] + Na+[Na+(aq)] 
= (6,35 ( 5,0 + 7,63 ( 10,0 + 5,01 ( 5,0) ( 103 = 0,14 S.m–1.
e. Une particule a été transférée entre l’ion NH4+(aq) et l’ion HO((aq) pendant cette réaction. Quelle est cette particule ?

Corrigé

H+
50) Couple Acide / Base

a. Prévoir l’évolution de la conductivité de la solution précédemment obtenue si on lui ajoute 1 mL  de solution d’acide chlorhydrique de concentration 1,0.10-1 mol.L-1. Justifier votre réponse.

Corrigé

Du point de vue des élèves, la réponse à la 2e question a montré que la conductivité augmentait, et celle de la 5e question, où la conductivité ne varie pas. On attend qu’ils passent en revue certains arguments des questions précédentes pour voir lesquels sont les plus applicables ici.

Informations sur le comportement des élèves et sur la façon de prendre en compte leurs difficultés

Parmi les réponses des élèves on trouve, certes mal exprimée, l'idée attendue que l'échange de H+ se fait dans les deux sens.

· ça va débloquer le NH4.

· ça déneutralise NH4OH (qui s’était formé quand on a ajouté HO( ) NH4+
b. Réaliser le mélange et confronter votre prévision au résultat expérimental (noté ’’2).

c. Quelle explication pouvez-vous donner ?

51) Informations pour la préparation de la partie

Il ne faut absolument pas avoir donné la suite du TP car une partie de la réponse à cette question se trouve en (d).

Corrigé

On ajoute des ions H+ et Cl–. La conductivité devrait augmenter beaucoup, car les ions H+ contribuent beaucoup à la conductivité (7 fois plus que les cations monochargés monoatomiques par exemple). Ce qui va se passer, c’est que les ions H+ ajoutés sont transformés en ions NH4+ qui sont bien moins conducteurs.

(-----------------------------------------(
d. Calculer les quantités de matière des ions en solution à la fin de la réaction précédente (et avant l’ajout d’acide chlorhydrique).

En reprenant la même démarche que dans la partie 3  (tableau, concentrations, calcul ’’2th ) montrer que l’observation est conforme au fait qu’il s’est produit une réaction chimique d’équation :

NH3(aq)   +   H3O+  (  NH4+(aq)   +   H2O

Corrigé

n(NH4+(aq)) = 5,0.10(3 ( 0,100 = 0,50.10(3 mol.

n(Cl((aq)) = 10.10(3 ( 0,100 = 1,0.10(3 mol.

n(Na+(aq)) = 5,0.10(3 ( 0,100 = 0,50.10(3 mol.

	
	
	NH3(aq)
	H3O+
	NH4+(aq)
	H2O

	E.I.
	x = 0
	0,50.10(3
	0,10.10(3
	0,50.10(3
	solvant

	E.F
	xmax
	0,50.10(3-xmax
	0,10.10(3-xmax
	0,50.10(3+xmax
	solvant


On peut montrer que l’ion H3O+ est en défaut (1,0.10–4 mol ajouté).

On a donc xmax = 0,10 .10(4 mol.

En solution, on a les nouvelles quantités de matière :

n(NH4+(aq)) = 0,60.10(3 mol

soit [NH4+(aq)] = 6,0.10(3 mol.L(1 = 6,0 mol.m(3.

 = NH4+[NH4+(aq)] + Cl–[Cl–(aq)] + Na+[Na+(aq)] 
= (7,35 ( 6,0 + 7,63 ( 11,0 + 5,01 ( 5,0) ( 10(3 = 0,15 S.m–1.

La conductivité a effectivement légèrement augmenté (0,14 ( 0,15).
e. Une particule a été transférée entre la molécule NH3(aq) et l’ion H3O+(aq) pendant cette réaction. Quelle est cette particule ?

Corrigé

H+.

52) Conclusion

Les entités NH4+(aq) et NH3(aq) jouent des rôles symétriques dans les réactions acido-basiques envisagées précédemment. 

On dit qu’ils forment le couple acide/base  NH4+(aq)/NH3(aq).

On note :
                  NH4+(aq) = NH3(aq) + H+

la demi-équation du couple, qui montre que la forme acide du couple, NH4+(aq), et la forme basique du couple, NH3(aq), se transforment l’une en l’autre par échange de la particule H+.

53) Exercice
a. La molécule CH3COOH(aq) est la forme acide d’un couple. Quelle est la forme basique correspondante ?

b. Écrire la demi-équation du couple.

c. La molécule H2O est la forme acide d’un couple. Quelle est la forme basique correspondante ?

d. Écrire la demi-équation du couple.

e. La molécule H2O aussi est la forme basique d’un couple. Quelle est la forme acide correspondante ?

f. Écrire la demi-équation du couple.

Corrigé

CH3COO–(aq).
CH3COOH(aq) = CH3COO–(aq) + H+ 
HO–(aq) 
H2O = HO–(aq) + H+ 

H3O+
H3O+ = H2O + H+

II) Cours

Hélianthine rouge de formule brute 
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Hélianthine jaune de formule brute 
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L’expérience montre que l’addition d’acide chlorhydrique 
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 à une solution jaune d’hélianthine fait virer la solution au rouge.

En interprétant cette expérience, on peut penser que l’addition d’acide chlorhydrique provoque le passage de la forme In - à la forme HIn :
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L'addition ultérieure d'une solution d'hydroxyde de sodium fait virer de nouveau la solution au jaune :
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Les deux réactions précédentes impliquent un échange de protons H + entre les réactifs. Elles sont appelées réactions acido-basiques.

Brønsted a défini :

(
un acide, qui est une espèce chimique capable de céder un proton H + 

(
une base, qui est une espèce chimique capable de capter un proton H +
Quelques acides et bases usuels

	Acides


	Bases

	(
acide chlorhydrique :
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acide nitrique :
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acide sulfurique :
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· solution de dioxyde de carbone :
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· l’acide éthanoïque (ou acétique) :
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	· solution d'hydroxyde de sodium :
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· solution d'hydroxyde de potassium :


[image: image42.wmf]-

+

+

OH

K


(
solution d’ammoniac :
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· solution de carbonate de sodium :


[image: image44.wmf]-

+

+

2

3

CO

Na

 

2


· solution d’hydrogénocarbonate de sodium :
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· solution d’éthanoate de sodium :
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Couple acide / base

Suivant la réaction acido-basique envisagée, une espèce chimique peut jouer différents rôles :

(
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 dans les réactifs, l’acide éthanoïque est un acide

(
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 dans les réactifs, l’ion éthanoate est une base

L’acide éthanoïque est la forme acide et l’ion éthanoate est la forme basique d’une même espèce chimique.

L’acide éthanoïque et l’ion éthanoate forment un couple acide / base.

Ce couple est noté 
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(toujours dans l’ordre acide / base)

Exemples de couples acide / base 
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Définition de Brønsted XE "couple acide-base:définition de Brønsted" \i 
On désignera toujours un acide XE "acide:notation"  par AH et une base XE "base:notation" \i  par B-. Ce qui est souvent représentatif : 
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. On trouve, parfois, des occurrences moins heureuses : 
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On dit que les espèces AH et B- constituent un couple acide / base si elles sont conjuguées XE "couple acide-base:espèces conjuguées" \i , c’est à dire liées par la relation 
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 qui correspond à un échange de proton.

Le signe = traduit la possibilité de passer d'une forme à l'autre selon les conditions. L’écriture de ce transfert de proton est appelé demi-équation acido-basique. C’est une notation sans rapport avec le phénomène physique puisque les protons en solution aqueuse sont solvatés.

Couples de l’eau

L’eau XE "couple acide-base:les deux couples de l'eau" \i  appartient à deux couples acide / base : 
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 est l’acide conjugué de la base 
[image: image61.wmf]-

OH


(

[image: image62.wmf]O

H

2

 est la base conjuguée de l’acide 
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Ainsi l’eau peut avoir le comportement d’un acide ou d’une base. Pour cette raison, on dit que l’eau est un ampholyte.

Réactions acido-basiques

Pour retrouver l'équation d'une réaction entre l'acide d'un couple et la base d'un autre couple, on utilise une combinaison des demi-équations acido-basique de ces deux couples.

Exemple
réaction entre l’acide 
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demi-équation acido-basique du couple 
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demi-équation acido-basique du couple 
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III) Dosage conductimétrique de l'acide chlorhydrique par la soude

54) La solution d'acide chlorhydrique

Vous disposez d'une solution d'acide chlorhydrique à 0.1 mol.L-1 environ. On veut en préparer 100mL à 10mmol.L-1. Proposez un protocole et réalisez le.

Calculez la conductivité de la solution à partir des conductivités molaires ioniques.

Proposez un protocole pour mesurer la conductivité de la solution d'acide chlorhydrique. Vous disposez d'une solution étalon de NaCl à 10 mmol.L-1
La comparaison est-elle satisfaisante?. 

55) La solution de soude

Vous disposez d'une solution de soude à 0.1mol.L-1. 

Proposez un protocole pour  évaluer la conductivité d'une solution M/100 de soude.

Est-elle en accord avec la théorie?

56) Mélange équimolaire

Mesurer la conductivité du mélange de 100mL de chacune des deux solutions précédentes. 

Est-ce que cette conductivité montre qu'il y a eu réaction chimique?

Comparez cette conductivité avec celle d'une solution M/200 de chlorure de sodium; conclusion?

Est-ce que ces trois mesures vous inspirent une méthode pour doser l'acide chlorhydrique à partir d'une solution titrée de soude?

57) Dosage

La burette est remplie avec la soude M/10. 

Le bécher de mesure contient 100mL d'acide chlorhydrique M/100

Mesurer la conductance pour chaque coulée.

Faire des coulées de soude mL par mL de 0 à 20 mL

Tracer le graphe donnant la conductance de la solution en fonction de la coulée de soude. 

58) Interprétation

Déterminer, à partir du graphe précédant la concentration de l'acide chlorhydrique.

59) Données
	Ion
	Conductivité molaire ionique i (SI)

	H3O+
	349.8.10-4

	Na+
	50.1.10-4

	K+
	73.5.10-4

	Cl-
	76.3.10-4

	OH-
	198.6.10-4


IV) Dosage conductimétrique de l'acide chlorhydrique par la soude

17) La solution d'acide chlorhydrique

Vous disposez d'une solution d'acide chlorhydrique à 0.1 mol.L-1 environ. On veut en préparer 100mL à 10mmol.L-1. Proposez un protocole et réalisez le.

Calculez la conductivité de la solution à partir des conductivités molaires ioniques.

Proposez un protocole pour mesurer la conductivité de la solution d'acide chlorhydrique. Vous disposez d'une solution étalon de NaCl à 10 mmol.L-1
La comparaison est-elle satisfaisante?. 

La dilution se fait avec le matériel classique, fiole jaugée, pipette de 10 pissette. Déjà vue maintes fois.

Ce paragraphe propose de comparer la conductivité théorique avec celle mesurée.

En théorie, (acide)=(H3O++ Cl-).c la concentration étant la même pour les deux ions.

Le calcul théorique avec les données du tableau ci-dessous donne :

(acide)=426mS.m-1

Pour la mesure, le conductimètre ne nous donne que la conductance, nous devons donc passer par une solution étalon de chlorure de sodium dont nous connaissons la conductivité et la concentration.

GNaCl=1mS.m-1 comme la conductivité de cette solution est 126mS.m-1, nous en déduisons la constante de cellule de notre instrument :

Kcell=G/=126 pour nous.

Cette constante de cellule sera utilisée pendant tout le TP mais tout de suite pour l’acide chlorhydrique :
Gacide=3.85mS avec la constante de cellule on en déduit 

acide=485mS.m-1

La mesure et la valeur théorique concordent donc la concentration de notre acide est très voisine de 0.01mol.L-1. le dosage nous permettra d’affiner cette valeur.
60) La solution de soude

Vous disposez d'une solution de soude à 0.1mol.L-1. 

Proposez un protocole pour  évaluer la conductivité d'une solution M/100 de soude.

Est-elle en accord avec la théorie?

Notre solution de soude est à 100mmol.L-1, elle est trop concentrée et une mesure directe est impossible. Nous devons donc la diluer, 10 fois pour pouvoir en mesurer la conductance et en déduire la conductivité avec la constante de cellule mesurée ci-dessus. Je rappelle que nous avons fixé une limite, pour la mesure des conductivités à une concentration de 10mmol.L-1 ;

La mesure donnne G=2.1mS

Avec Kcell, on déduit mesurée=258mS.m-1

Le calcul théorique donne 

soude=249mS.m-1

Une petite différence  qui provient des aléa de la dilution.

61) Mélange équimolaire

Mesurer la conductivité du mélange de 100mL de chacune des deux solutions précédentes. 

Est-ce que cette conductivité montre qu'il y a eu réaction chimique?

Comparez cette conductivité avec celle d'une solution M/200 de chlorure de sodium; conclusion?

Est-ce que ces trois mesures vous inspirent une méthode pour doser l'acide chlorhydrique à partir d'une solution titrée de soude?

Nous allons calculer la conductivité théorique d’un ensemble d’ions Na+, Cl-, H3O+, OH-, mélangés sans réaction. Puis celle d’une solution de Na+ et de Cl-.

La mesure de la conductivité effective de notre solution nous permettra de tranchée, y a-t-il eu réaction ou pas et quel genre de réaction ?

1=337mS.m-1
2=63mS.m-1

 effective=76mS.m-1

La conductivité de notre solution est très proche de celle de la solution de Na+ Cl- donc nous pouvons prévoir qu’une réaction a fait disparaître les autres ioons :

H3O+ +OH-= 2H2O

62) Dosage

La burette est remplie avec la soude M/10. 

Le bécher de mesure contient 100mL d'acide chlorhydrique M/100

Mesurer la conductance pour chaque coulée.

Faire des coulées de soude mL par mL de 0 à 20 mL

Tracer le graphe donnant la conductance de la solution en fonction de la coulée de soude. 

Le but du dosage est de déterminer la concentration de la solution acide à partir de la soude titrée (dont on connaît la concentration avec précision)

Pour faire le calcul de cacide, il faut repérer le point d’équivalence du dosage qui correspond au point pour lequel on a exactement mélangé autant de soude que d’acide. 

En ce point, il n’y a quasiment plus d’ions H3O+ ou OH- et la conductance est minimale. C’est donc le minimum du graphe.
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63) Interprétation

Déterminer, à partir du graphe précédant la concentration de l'acide chlorhydrique.

Le graphe précèdent nous permet de calculer la concentration de l’acide.

A l’équivalence, point E du graphe, il y autant d’acide présent que de soude coulée

nacide = nsoude 

CAVA=CBVB
CA= CBVB/VA = 10mmol x 11 mL /10mL=11mmol.L-1
64) Données

	Ion
	Conductivité molaire ionique i (SI)

	H3O+
	349.8.10-4

	Na+
	50.1.10-4

	K+
	73.5.10-4

	Cl-
	76.3.10-4

	OH-
	198.6.10-4


V) TP : Les indicateurs colorés
18) Présentation

Vous disposez, sur votre paillasse, d’un « indicateur coloré », Bleu de bromothymol ou hélianthine.

Préparez trois béchers contenant successivement 20mL d’acide chlorhydrique, M/10, d’eau distillée et de soude, M/10.

Ajoutez, à chaque solution, 3 gouttes de votre indicateur coloré. Faites un schéma (coloré !).

Comment interprétez vous cette expérience. L’indicateur coloré est il une espèce inerte ? s’il réagit avec l’acide, quelle propriété possède-t-il ? 

Comment peut-on conclure sur le rôle d’un indicateur coloré ? peut-on ajouter une quantité quelconque dans une solution dont on veut évaluer l’acidité ?

65) pH des solutions diluées

Vous allez travailler à 4 groupes : pour chaque indicateur coloré le premier groupe diluera de la soude et le suivant de l’acide chlorhydrique.
La solution initiale est déci molaire, vous allez la diluer d’un facteur 100 à deux reprises ; vous mesurer donc le pH des solutions 0.1M puis 10-3M puis 10-5M

Dans chaque bécher vous ajouterez 3 gouttes d’indicateur coloré.

Représentez tous les béchers par pH croissant avec leur couleur.

66) Zone de virage

Représentez le graphe donnant le pH de la solution en fonction de sa concentration.
Y a-t-il une relation de proportionnalité entre pH et c ? vers quelle limite tend le pH pour une dilution « infinie » ?

Représentez sur ce graphe la couleur de l’indicateur coloré, dans quelle zone de pH change-t-il ?

Les résultats sont-ils identiques pour les deux indicateurs ?

67) Dosage colorimétrique

Nous allons utiliser les résultats précèdents pour doser l’acide avec la soude et l’indicateur coloré.
La burette contient la soude M/10

Dans l’erlène, placé sur l’agitateur, on a versé 10mL d’acide chlorhydrique à doser et 3 gouttes d’indicateur coloré.

On coule la soude goutte à goutte jusqu’à la teinte sensible, mélange des teintes acides et basiques. Attention aucun retour arrière n’est possible !!

On arrête la coulée, on lit le volume sur la burette et l’on conclut. A l’équivalence la réaction acide base est stoechiométrique.

VI) TP

TP A7 : Passage réciproque de l’acide à la base, de l’oxydant au réducteur

Objectifs

Montrer le passage réciproque de l’acide à la base dans le cas des indicateurs colorés et de l’oxydant au réducteur en caractérisant l’oxydant ou le réducteur formé.

Distinguer la transformation étudiée des tests de mise en évidence des réactifs et des produits.

Compétences exigibles

· Décrire un système chimique.

· Écrire l’équation chimique d’une réaction avec les nombres stœchiométriques corrects.

· Analyse des résultats expérimentaux.

Matériel et solutions

· Tubes à essai sur support

· 2 bechers de 50 mL

· 3 bechers de 100 mL

· 2 compte-gouttes

· Solution de bleu de bromothymol, notée HIn(aq), 5,0.10-4 mol.L-1  (voir préparation)

· Solution de Na+(aq)+In-(aq), 5,0.10-4 mol.L-1 (voir préparation)

· Solution d’acide acétique, CH3COOH(aq), 1,0.10-2 mol.L-1
· Solution d’ammoniac, NH3(aq), 1,0.10-2 mol.L-1
· Poudre de fer

· Poudre de zinc

· Poudre de cuivre

· Solution de nitrate d’argent(I), Ag+(aq)+NO
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(aq), 1,0.10-2 mol.L-1
· Solution de sulfate de cuivre(II), Cu2+(aq)+SO
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(aq), 1,0.10-2 mol.L-1
· Solution de sulfate de fer(II), Fe2+(aq)+SO
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(aq), ou de sel de Mohr, 1,0.10-2 mol.L-1
· Solution de sulfate de zinc(II), Zn2+(aq)+SO
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(aq), 1,0.10-2 mol.L-1
· Solution d’hydroxyde de sodium, Na+(aq)+OH-(aq), 1,0 mol.L-1
· Solution de chlorure de sodium, Na+(aq)+Cl-(aq), 1,0.10-2 mol.L-1.

Manipulation

1. Passage réciproque de l’acide à la base dans le cas des indicateurs colorés

1.1. Réalisation des transformations chimiques

· Relever la couleur des solutions de bleu de bromothymol, HIn(aq), et de Na+(aq)+In-(aq).

· Expérience 1

Prélever dans un becher de 50 mL un peu de solution d’acide acétique, CH3COOH(aq).

Dans un tube à essai, introduire quelques millilitres de solution Na+(aq)+In-(aq) puis de solution d’acide acétique à l’aide d’un compte-gouttes en observant l’évolution de la couleur de la solution.

Quelle espèce chimique formée au cours de la transformation chimique peut-on identifier ?

Compléter l’équation chimique suivante :

In-(aq) + CH3COOH(aq) (
· Expérience 2

Prélever dans un becher de 50 mL un peu de solution d’ammoniac NH3(aq).

Dans un tube à essai, introduire quelques millilitres de solution de bleu de bromothymol puis à l’aide d’un compte-gouttes quelques gouttes de solution d’ammoniac en observant l’évolution de la couleur de la solution.

Quelle espèce chimique formée au cours de la transformation chimique peut-on identifier ?

Compléter l’équation chimique suivante :

HIn(aq) + NH3(aq) ( 

1.2. Émergence des notions d’acide et de base au sens de Brønsted et de couple acide/base

· Expérience 1

Au cours de la transformation chimique considérée dans l’expérience 1 (compléter) :

· L’ion In- a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 atome d’hydrogène H

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 cation H+

 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 anion H-
· La molécule CH3COOH a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 atome d’hydrogène H

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 cation H+

 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 anion H-
L’enseignant conclut en définissant les termes : acide au sens de Brønsted, base au sens de Brønsted et interprète la réaction étudiée comme une réaction acido-basique.

· Expérience 2

Au cours de la transformation chimique considérée dans l’expérience 2 (compléter) :

· La molécule HIn a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 atome d’hydrogène H

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 cation H+

 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 anion H-
· La molécule NH3 a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 atome d’hydrogène H

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 cation H+

 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 anion H-
L’enseignant conclut en définissant le couple acide/base et son écriture formelle acide = base + H+.

2. Passage réciproque de l’oxydant au réducteur

2.1. Tests de reconnaissance de cations métalliques

En fonction des expériences que l’enseignant choisi de proposer aux élèves, les tests de reconnaissance des ions métalliques tels Ag+, Cu2+, Fe2+, Zn2+, etc, sont préalablement effectués et interprétés.

2.2. Réaction entre un cation métallique et un métal

Par exemple :

· Expérience 1 : Cu + Ag+(aq) ;

· Expérience 2 : Zn + Cu2+(aq) ;

· Expérience 3 : Fe + Cu2+(aq) ;

· Expérience 4 : Zn + Fe2+(aq).

Faire écrire dans chaque cas l’équation chimique associée à la transformation chimique du système observé.

Afin de montrer le passage réciproque de l’oxydant au réducteur, dans les exemples choisis, un couple oxydant/réducteur au moins doit être proposé afin que dans une expérience l’oxydant du couple puisse être réduit alors que dans une autre expérience le réducteur du couple soit oxydé : c’est le cas des expériences 1 et 2 (ou 3) avec le couple Cu2+/Cu, des expériences 3 et 4 avec le couple Fe2+/Fe.

2.3. Émergence des notions d’oxydant, de réducteur, de couple oxydant/réducteur

· Expérience 1 : Cu + Ag+(aq) 
Identification des produits de la réaction.

Au cours de la transformation chimique (compléter) :

· L’ion argent(I), Ag+, a:

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 proton

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 neutron


 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 électron

· L’atome de cuivre, Cu, a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 proton

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 neutron


 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 électron

L’enseignant conclut en définissant les termes : oxydant, réducteur et interprète la réaction étudiée comme une réaction d’oxydoréduction.

· Expérience 2 : Zn + Cu2+(aq) 
Identification des produits de la réaction.

Au cours de la transformation chimique (compléter) :

· L’ion cuivre(II), Cu2+, a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 proton

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 neutron


 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 électron

· L’atome de zinc, Zn, a :

 FORMCHECKBOX 
 gagné
 FORMCHECKBOX 
 1
 FORMCHECKBOX 
 proton

 FORMCHECKBOX 
 perdu
 FORMCHECKBOX 
 2
 FORMCHECKBOX 
 neutron


 FORMCHECKBOX 
 3
 FORMCHECKBOX 
 électron

L’enseignant conclut en définissant le couple oxydant/réducteur et son écriture formelle :

oxydant + ne-= réducteur.

Protection de l'environnement et sécurité

Les tests de reconnaissance des ions et les expériences qui suivent sont effectuées sur de petites quantités de solution afin de pouvoir récupérer les métaux lourds.

Compléments d’information pour les enseignants

I - Préparation des solutions de bleu de bromothymol (BBT)

BBT : formule brute C27H28Br2O5S, masse molaire 624,41 g.mol-1.

a) BBT forme acide, noté HIn(aq)

Solution alcoolique de BBT à la concentration molaire 5,0.10-4 mol.L-1, préparée à partir de BBT en poudre, et d’un mélange d’éthanol à 95° et d’eau à 10% en volume.

b) BBT forme basique, notée In-(aq)

Solution aqueuse de Na+(aq)+In-(aq), à la concentration molaire 5,0.10-4 mol.L-1, préparé à partir de BBT en poudre et d’une solution d’hydroxyde de sodium 1,5.10-3 mol.L-1
Le BBT existe également dans le commerce sous forme de son sel de sodium de formule brute C27H27Br2NaO5S (masse molaire 646,39 g.mol-1).

Dans le cas où la solution aqueuse est préparée à partir du sel de sodium, la dissolution se fait dans une solution d’hydroxyde de sodium 0,6.10-3 mol.L-1.

II - Tests caractéristiques des acides et bases

Attention ! Les essais sur les tests caractéristiques des espèces NH
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, NH3, H3C-CO2H, H3C-CO
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, n’ont pas été concluants. C’est pourquoi il n’est pas proposé de caractérisation des espèces formées ou disparues autre que par la couleur de HIn et In-.

Ces essais ont porté sur :

· Le réactif de Nessler permet de caractériser NH3 mais également NH
[image: image77.wmf]+
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· La littérature propose pour caractériser les ions ammonium une solution d’acide picrique saturée (formation d’un précipité de picrate d’ammonium en aiguilles comme pour les ions potassium) ou une solution assez concentrée d’acide perchlorique (formation d’un précipité de perchlorate d’ammonium comme pour les ions potassium) ; le précipité est annoncé comme étant assez long à apparaître.

Le test réalisé sur une solution de chlorure d’ammonium 1,0.10-2 mol.L-1 n’a pas conduit à la formation du précipité attendu. 

· La littérature propose pour caractériser les ions acétate une solution saturée de nitrate de mercure(I), 
[image: image78.wmf])

aq

(

NO

2

)

aq

(

Hg

3

2

2

-

+

+

 (concentration molaire comprise entre 1,0.10-3 mol.L-1et  1,0.10-2 mol.L-1) par formation d’un précipité jaune d’acétate de mercure(I), Hg2(CH3CO2)2.

Le test réalisé sur une solution d’acétate de sodium 1,0.10-2 mol.L-1 (solution réalisée dans l’eau minérale Hépar de pH = 7, l’eau distillée ou l’eau permutée est acide du fait de la dissolution du dioxyde de carbone) est positif mais dans les conditions de l’expérience 1 les ions acétate n’ont pu être mis en évidence.
68) Oxydoréduction

VII) Activité

VIII) Cours

Exemple de réaction d’oxydoréduction
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Un dépôt rouge de cuivre se forme sur le clou. La solution, initialement bleue par la présence des ions cuivre (II), prend la teinte verte pâle des ions fer (II)

En interprétant cette expérience, on peut penser que le métal cuivre provient de la solution contenant, initialement, les ions cuivre (II) et que les ions fer (II) proviennent du métal fer du clou.
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Définition d’un oxydant et d’un réducteur
Dans l’expérience précédente, un atome de fer perd deux électrons. On nomme oxydation cette perte d’électron(s).  XE "réducteur:définition" L’espèce chimique qui perd des électrons est le réducteur (ici l’atome de fer). 
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Parallèlement, un ion cuivre (II) gagne deux électrons. On nomme réduction ce gain d’électron(s). L’espèce chimique qui gagne des électrons est l’oxydant (ici l’ion cuivre (II)) :
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Le signe = traduit la possibilité de passer d'une forme à l'autre selon les conditions. Les réactions équivalentes à un transfert d'électron(s) sont appelées réactions d'oxydoréduction XE "réaction rédox:définition"  (ou réactions rédox).

L’écriture de ce transfert d’électron(s) est appelé demi-équation électronique. C’est une notation sans rapport avec le phénomène physique puisque les électrons n’existent pas à l’état libre en solution aqueuse.
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Résumé XE "réaction rédox:aide-mémoire" 
Exemples de réducteurs et d’oxydants

	H
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	He

	Li
	Be
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	B
	C
	N
	O
	F
	Ne

	Na
	Mg
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	Al
	Si
	P
	S
	Cl
	Ar

	K
	Ca
	Sc
	Ti
	V
	Cr
	Mn
	Fe
	Co
	Ni
	Cu
	Zn
	Ga
	Ge
	As
	Se
	Br
	Kr

	Rb
	Sr
	Y
	Zr
	Nb
	Mo
	Tc
	Ru
	Rh
	Pd
	Ag
	Cd
	In
	Sn
	Sb
	Te
	I
	Xe


Un grand nombre de réducteurs sont des métaux. Tous ces éléments se situent dans la partie gauche ou centrale de la classification. Leurs atomes ont tendance à céder des électrons pour saturer leur couche électronique externe.

Les non métaux, que l'on retrouve dans la partie droite de la classification, sont des oxydants. Notamment les halogènes (F, Cl, Br, I) et l’oxygène. Leurs atomes ont tendance à capter des électrons pour saturer leur couche électronique externe.

Couples d'oxydoréduction

Suivant la réaction d’oxydoréduction envisagée, un même élément chimique peut jouer différents rôles :

(

[image: image82.wmf]+

+

+

®

+

2

2

Fe

Cu

Fe

Cu

  dans les réactifs, l'ion cuivre (II) est l'oxydant
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  dans les réactifs, l'atome de cuivre est le réducteur

L'ion cuivre (II) est la forme oxydée de l'élément chimique cuivre et l'atome de cuivre est la forme réduite de l'élément chimique cuivre. L'ion cuivre (II) et l'atome de cuivre forment un couple oxydant réducteur XE "couples rédox:notation"  (ou couple rédox). Ce couple est noté 
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 (toujours noté dans l'ordre oxydant / réducteur).

Exemples de couples d’oxydoréduction
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Méthode pour écrire l’équation d’une réaction d’oxydoréduction

Exemple de la réaction entre l’oxydant du couple 
[image: image91.wmf]+

-

2

4

Mn

/

MnO

 et le réducteur du couple 
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(
isoler une première demi-équation électronique
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(
assurer la conservation de l'élément oxygène avec des molécules d'eau
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(
assurer la conservation de l'élément hydrogène avec des protons solvatés
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(
assurer la conservation de la charge avec des électrons


[image: image96.wmf]O

H

4

Mn

e

5

H

8

MnO

2

2

aq

4

+

=

-

+

+

+

+

-


(
refaire les étapes ci-dessus pour l'autre demi-équation électronique
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· réunir les deux demi-équations électroniques précédentes et en déduire l'équation-bilan
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Si la réaction XE "équation rédox:équilibre en milieu basique"  a lieu en milieu basique, les ions oxonium sont peu nombreux par rapport aux ions hydroxyde dans  la solution. Les ions hydroxydes et les molécules d’eau se substituent respectivement aux molécules d’eau et aux protons hydratés dans la méthode ci-dessus.

Exemple
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IX) Tp :titrage colorimétrique

TP A8 : Titrage d’oxydoréduction utilisant un changement de couleur de la solution

Le titrage proposé est un titrage par oxydoréduction et le repérage de l’équivalence est obtenu par l’observation d’un changement de couleur de la solution. Ce titrage sensibilise l’élève au soin qu’il est nécessaire d’apporter lors de la mise en œuvre d’un titrage pour obtenir des résultats signifiants.

1. Manipulation

Expérimentalement, une solution de permanganate de potassium, K+(aq)+MnO
[image: image104.wmf]-
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(aq), de couleur violette (couleur due aux ions permanganate) et de concentration molaire inconnue est ajoutée à une solution d’ions fer(II), Fe2+(aq), de concentration molaire inconnue en milieu acide ; par exemple une solution de sulfate de fer(II) : Fe2+(aq)+SO
[image: image105.wmf]-
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(aq), de couleur vert très pâle due aux ions fer(II). Les ions manganèse(II), Mn2+(aq), sont incolores et les ions fer(III), Fe3+(aq), très faiblement colorés en orange.

Cette manipulation donne l’occasion d’insister sur la technique à mettre en œuvre lors d’un titrage :

a) Une expérience préliminaire est réalisée en ajoutant la solution de permanganate de potassium millilitre par millilitre afin de déterminer le volume V tel que la solution contenue dans le becher reste incolore. Lorsque ce volume V est versé, alors l’ajout d’un millilitre supplémentaire conduit à la persistance de la coloration violette de la solution contenue dans le becher.

b) Le titrage est ensuite réalisé (après avoir éventuellement complété la burette selon la valeur du volume V versé et la capacité de la burette) : ajouter en une fois un volume V
 de solution titrante puis, en regardant le contenu du becher, ajouter goutte à goutte la solution titrante afin de déterminer le volume de solution titrante versée, à la goutte près, conduisant à la persistance de la coloration violette de la solution contenue dans le becher.

2. Exploitation (voir apports théoriques de la partie C)

Construire le tableau descriptif de l’évolution du système pour un volume V quelconque de la solution d’ions MnO
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versée. Etablir les relations concernant les quantités de matière qui permettent d’interpréter l’observable (changement de couleur de la solution) et donc de déterminer la concentration molaire de la solution d’ions fer(II), objectif de ce titrage.

· Premier cas : les ions MnO
[image: image107.wmf]-
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 sont le réactif limitant. Au contact de la solution contenue dans le becher, la solution de permanganate de potassium se décolore. La solution contenue dans le becher reste donc incolore. C’est la situation « avant » l’équivalence.

· Deuxième cas : les ions fer(II) sont le réactif limitant. A partir d’un certain volume de solution de permanganate ajouté, la coloration violette due aux ions permanganate persiste dans la solution contenue dans le becher. C’est la situation « après » l’équivalence.

· A l’équivalence, le volume de la solution de permanganate versé correspond à une quantité d’ions MnO
[image: image108.wmf]-
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 exactement suffisante pour faire réagir tous les ions fer(II). Ce volume est repéré par l’addition excédentaire d’une goutte de réactif provoquant le changement de couleur de la solution contenue dans le becher.

C’est le volume équivalent.

69) Titrages directs

X) Activité

XI) Cours

On ajoute progressivement une solution d’ions permanganate 
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MnO

 à une solution d’ions fer (II) 
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 en milieu acide. La réaction a pour équation-bilan :
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Utilisation d’un tableau décrivant l’évolution du système au cours du dosage

	Quantités de matière (en mol.)
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	dans l'état initial


	n°(Fe2+)
	n versé(
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	en cours de transformation
	n°(Fe2+) - 5.x
	n versé (
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Avant l’équivalence, les ions permanganate constituent le réactif limitant

xmax = n versé (
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A l’équivalence, les ions fer (II) et permanganate sont dans les proportions stœchiométriques
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Après l’équivalence, les ions fer (II) constituent le réactif limitant
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Equivalence lors d’un dosage

La concentration des ions permanganate est connue avec précision : c’est le réactif titrant. La réaction chimique précédente permet de déterminer la concentration, inconnue, des ions fer (II). L’équivalence est repérée par la persistance de la teinte violette à la goutte près.

· quantité de matière initiale d’ions fer (II) :

n° (Fe2+) = [Fe2+] .Vsol (Fe2+)

· quantité de matière d’ions permanganate versés à l’équivalence :

n versé (
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70) Dosages conductimétriques

Lors d'un dosage conductimétrique, on mesure la conductance G de la solution au fur et à mesure de l'addition du réactif titrant.

Le dosage est mené de manière à ce que le volume de la solution dosée soit très supérieur au volume des ajouts de solution titrée. Ainsi la variation attendue de la conductance, du fait de la dilution, est négligeable.

Exemple du dosage de la soude par l'acide chlorhydrique

	Quantités de matière (en mol.)
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	ions spectateurs


[image: image131.wmf]+

Na




[image: image132.wmf]-

Cl



	Etat initial
	cA.VA


	cB.VB
	excès
	cB.VB
	cA.VA

	Etat final avant l’équivalence
	cA.VA - xmax = 0
	cB.VB - xmax > 0
	excès
	cB.VB
	cA.VA

	Etat final à l’équivalence
	cA.VA - xeq = 0
	cB.VB - xaq = 0
	excès
	cB.VB
	cA.VA

	Etat final après l’équivalence
	cA.VA - xeq > 0
	cB.VB - xaq = 0
	excès
	cB.VB
	cA.VA


Evolution des quantités de matière des constituants au cours du dosage
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Les ions H + (aq) et OH - (aq) ont des conductivités molaires ioniques nettement supérieures à celles des ions Na+ (aq) et Cl - (aq).

Dans la première partie, les ions OH - (aq) sont remplacées par des ions Cl - (aq). La conductance de la solution diminue.

Dans la deuxième partie, des ions H +(aq) et Cl - (aq) sont ajoutés. La conductance de la solution augmente très nettement.

Courbe représentant les variations de la conductance en fonction du volume de solution d'acide chlorhydrique : G = f (V acide)

Le changement de pente observé traduit un changement de réactif limitant (H3O+ ( OH -). 
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XII) Notations, unités et valeurs

c
concentration molaire d’un soluté en solution. [ c ] = mol .L -1
e
charge électrique élémentaire. e = 1,6 .10 -19 C

G
conductance d’une portion d’électrolyte. [ G ] = Siemens de symbole S

L
distance entre les électrodes d’une cellule conductimétrique. [ L ] = m

n
nombre de mol. ou quantité de matière. [ n ] = mol.

m
masse. [ m ] = g

M
masse molaire. [ M ] = g .mol -1
P
pression. [ P ] = Pascal de symbole Pa
R
constante des gaz parfaits. [ R ] = uSI

S
surface des électrodes d’une cellule conductimétrique. [ S ] = m 2

T
température absolue. [ T ] = Kelvin de symbole K

V
volume d’un gaz. [ V ] = L

Vm
volume molaire d’un gaz. [ Vm ] = L. mol -1
Vsol
volume d’une solution. [ Vsol ] = L

x
avancement d’une réaction chimique. [ x ] = mol.
[image: image148.wmf]-

4

MnO

[M +]
concentration molaire d’une espèce dissoute.

[M +] = mol .L-1 le plus souvent et en mol. m -3 pour le calcul d’une conductivité

[image: image133.wmf]l


conductivité molaire ionique. [
[image: image134.wmf]l

 ] = S .m2 .mol -1
(
conductivité molaire d’un soluté. [ ( ] = S .m2 .mol -1
(
température Celcius. [ ( ] = °C

(
conductivité d’une solution ionique. [ ( ] = S .m -1
XIII) Tp

TP A9 : Titrage acide-base d’un produit courant par conductimétrie

Titrage acide-base utilisant la conductance

Dans le dosage par étalonnage utilisant la conductance, les élèves ont découvert que, dans une gamme limitée de concentrations, la conductance est proportionnelle aux concentrations molaires des espèces ioniques et dépend de la nature des ions présents ; ils ont observé que les ions hydroxyde et oxonium se singularisent par une conductivité molaire ionique beaucoup plus élevée que celle des autres ions. Ils vont maintenant exploiter ces informations pour effectuer le titrage conductimétrique d’acide chlorhydrique par une solution de soude.

La manipulation élève est précédée d’expériences de cours, élaborées à partir de la démarche proposée dans les aspects théoriques de la partie C de ce document d’accompagnement.

1. Expériences de cours

L’enseignant réalise le montage expérimental permettant la mesure de la conductance d’une solution ; les élèves connaissent ce montage ; ils ont fait des mesures de conductance lors des dosages par étalonnage. Dans un becher contenant un volume V d’acide chlorhydrique à titrer
 (par exemple, V = 10,0 mL) et environ 100 mL d’eau
, l’enseignant plonge la cellule conductimétrique. Il dispose d’une burette contenant une solution d’hydroxyde de sodium de concentration connue (1,00 ( 10-1 mol.L-1).

Il donne les objectifs des expériences de cours : définir le système chimique à prendre en compte lors d’un titrage ; analyser qualitativement et quantitativement l’évolution du système au cours d’un titrage ; relier la composition du système et la conductance de la solution contenue dans le becher. Il rappelle que tous les ions présents en solution contribuent à la conductance de la solution. Il est donc nécessaire, pour comprendre l’évolution de la conductance, de spécifier tous les ions présents en solution et d’écrire la réaction chimique associée à la transformation au cours du titrage. L’objectif du titrage, quant à lui, est de déterminer la concentration molaire inconnue via la quantité d’acide chlorhydrique dans le becher. Il fera l’objet de la manipulation élève (voir paragraphe 2).

a) Première expérience

L’enseignant mesure la conductance de la solution contenue dans le becher avant ajout de la solution de soude. Il indique aux élèves sa valeur G0  et leur demande :

Quels sont les ions présents en solution avant ajout de la solution de soude
 ?
H3O+ et Cl- (aq) 

b) Deuxième expérience

L’enseignant verse un volume V1 = 1,0 mL de la solution de soude dans le becher.

Il mesure la conductance et indique aux élèves la valeur obtenue, G1.

Pour pouvoir relier les observables, G0 et G1, aux quantités de matière des espèces chimiques présentes, il propose une approche à la fois qualitative et quantitative, un va et vient entre le bilan de matière et le signal observé.

b.1. Observation

Les élèves observent que la valeur de la conductance diminue :
G1 ( G0
b.2. La dilution peut-elle expliquer la valeur de G1 ?

Non (l’étalonnage a montré que la variation attendue par dilution est de l’ordre de 1%).

b.3. Quels sont les ions présents dans le becher après addition d’un volume V1 de la solution de soude ? Y a-t-il eu transformation chimique du système ?

Après addition du volume V1 et « avant » transformation, les ions présents sont : H3O+, Cl-(aq), Na+(aq) et OH–(aq). Le changement de valeur de la conductance résulte de la réaction acido-basique associée à la transformation totale et instantanée :

H3O+ + OH–(aq) ( 2H2O(l)

b.4. Quel bilan de matière peut-on faire ?

L’enseignant demande aux élèves de construire le tableau descriptif de l’évolution du système au cours de la transformation en utilisant l’avancement, de spécifier le réactif limitant et de faire un bilan de matière. Comme en classe de seconde ne figurent dans le tableau que les espèces chimiques intervenant dans la transformation considérée. Compte tenu de l’objectif d’apprentissage, l’enseignant précise aux élèves qu’il utilise ici de l’acide chlorhydrique de concentration molaire connue dont il indique la valeur aux élèves (1,0 ( 10-1 mol.L-1 dans cet exemple) afin qu’ils puissent calculer les quantités de matière des espèces ioniques dans l’état initial du système.

Lors de l’ajout du volume V1 = 1,0 mL de la solution de soude, les élèves établissent le tableau suivant :
	Équation de la réaction
	                   H3O+                   +               OH-(aq)              (           2H2O(l)

	Quantité de matière 

dans l’état initial (mol)
	1,0.10-3
	1,0.10-4
	(

	Quantité de matière 

au cours de la transformation (mol)
	1,0.10-3 - x
	1,0.10-4 - x
	(

	Quantité de matière 

dans l’état final (mol)
	1,0.10-3 - x max
	1,0.10-4- x max
	(


( beaucoup

Les élèves vérifient que les ions hydroxyde sont le réactif limitant :

1,0.10-4- x max = 0
(1,0.10-3 - x max ( 0)

soit : x max = 1,0.10-4 mol

Si l’on fait figurer les ions spectateurs, la réaction s’écrit :

H3O+  +  Cl-(aq)  +  Na+(aq)  + OH–(aq)   (   2 H2O(l)  +  Cl-(aq)  +  Na+(aq)

Les élèves calculent, à l’avancement maximal, les quantités de matière (en mol) des ions spectateurs, Na+(aq) et Cl-(aq) dans les conditions de l’expérience. Ils expriment le bilan de la transformation :
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	Etat initial p, T

n(H3O+, initial) = 1,0.10-3 mol
n(Cl-, initial) = 1,0 ( 10-3 mol

n(OH-, initial) = 1,0.10-4 mol

n(Na+, initial) = 1,0.10-4 mol
	Transformation

chimique
	Etat final p, T

n(H3O+, final) = 9,0.10-4 mol
n(Cl-, final) = 1,0.10-3 mol

n(OH-, final) = 0

n(Na+, final) = 1,0.10-4 mol


b.5. Comment relier l’observation expérimentale au bilan de matière ?

Lorsque l’avancement est maximal (« après » transformation), une partie des ions oxonium H3O+ contenus dans le becher est remplacée par des ions sodium Na+ en même quantité. La quantité d’ions chlorure est invariante. La conductivité, (, ou la conductance, G, de la solution diminue notablement (G1( G0) car la conductivité molaire ionique des ions sodium Na+ est très inférieure à la conductivité molaire ionique des ions oxonium H3O+ (voir dosage par étalonnage).

c) Troisième expérience

L’enseignant verse un nouveau volume, V2 = 1,0 mL de la solution de soude dans le becher contenant la cellule conductimétrique. La situation est toujours celle où les ions OH-(aq) sont le réactif limitant.

Il note la valeur de la conductance G2.

Il propose exactement la même progression aux élèves :

- observation (diminution de la valeur de la conductance G2 < G1),

- bilan qualitatif des ions en solution,

- bilan quantitatif.

Lors de l’ajout du volume, V2 = 1,0 mL de la solution de soude, les élèves établissent le tableau et calculent les quantités de matière de toutes les espèces présentes.

	Équation de la réaction
	                H3O+                +             OH-(aq)            (            2H2O(l)

	Quantité de matière 

dans l’état initial (mol)
	9,0.10-4
	1,0.10-4
	(

	Quantité de matière 

au cours de la transformation (mol)
	9,0.10-4 - x
	1,0.10-4 - x
	(

	Quantité de matière 

dans l’état final (mol)
	9,0.10-4 - x max
	1,0.10-4- x max
	(


( beaucoup

1,0.10-4- x max = 0
(9,0.10-4 - x max ( 0)
soit :
x max = 1,0.10-4 mol

d) Quatrième expérience

Il est demandé aux élèves de faire le bilan de matière après addition de 2,0 mL de la solution de soude, de construire le tableau descriptif de l’évolution du système, d’exprimer le bilan de la transformation.
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	Etat initial p, T

n(H3O+, initial) = 1,0.10-3 mol
n(Cl-, initial) = 1,0.10-3 mol
n(OH-, initial) = 2,0.10-4 mol

n(Na+, initial) = 2,0.10-4 mol
	Transformation

chimique
	Etat final p, T

n(H3O+, final) = 8,0.10-4 mol
n(Cl-, final) = 1,0.10-3 mol

n(OH-, final) = 0

n(Na+, final) = 2,0.10-4 mol


Considérant l’identité des compositions finales de la solution contenue dans le becher après addition de 2 fois 1 ml ou de 2 mL en une seule fois de la solution de soude, les élèves prévoient les valeurs de la conductance avant et après transformation
. Parallèlement, l’enseignant prépare un deuxième becher dans les mêmes conditions que celles de la première expérience. Il plonge la cellule conductimétrique dans le becher. Il verse à l’aide de la burette directement 2,0 mL de la solution de soude. Il mesure la conductance et indique aux élèves la valeur obtenue.

Les élèves constatent, aux erreurs d’expériences près, la justesse de leur prévision : c’est la valeur G2.

Les élèves sont désormais en mesure de définir le système à prendre en compte lors d’une addition d’un volume V.
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e) Exploitation des résultats et préparation du TP

Interpréter une série de valeurs (mesurées ou calculées) est plus aisée à partir d’une courbe que d’un tableau. A partir des résultats obtenus lors des expériences de cours, l’enseignant demande aux élèves de réfléchir aux courbes qu’ils pourront tracer en TP.

Courbe expérimentale à partir des mesures de conductance : G = f(V).

Courbe à partir des bilans de matière : quantité d’ions H3O+ et OH- en fonction de la quantité d’ions hydroxyde versée.

2. Manipulation

a) Expérimentalement l’élève prélève un volume connu d’acide chlorhydrique à titrer et procède à des additions répétées de quantités connues d’ions hydroxyde (une solution de soude de concentration molaire connue). Il note, après chaque ajout, la valeur de la conductance. Cette série de mesures lui permet de tracer la courbe expérimentale de variation de la conductance en fonction du volume de la solution de soude ajouté, après avoir choisi les échelles appropriées. A l’issue de cette activité, l’élève peut déterminer à partir de cette courbe la concentration inconnue d’acide chlorhydrique.


Erreur ! Liaison incorrecte.
Figure 4 : Courbe expérimentale de titrage conductimétrique acide-base : G = f(V)

Concentration molaire de la solution de soude: 5,0.10-2 mol.L-1
Volume d’acide chlorhydrique : 50,0 mL étendu à 200 mL

Sonde simple constituée de deux lames de cuivre

Tension sinusoïdale 250 Hz ; 1,0 V efficace maintenue constante.

Au-delà de la mise en évidence d’un point singulier, il est impossible de repérer l’équivalence sur cette courbe : en effet l’élève n’est pas en mesure à ce stade de la progression de savoir que l’équivalence correspond à ce point singulier. L’identification de ce point singulier avec l’équivalence nécessite un travail sur les bilans de matière qui permet par ailleurs de relier l’allure de la courbe à la transformation chimique du système.

b) Les élèves établissent le tableau de l’évolution du système pour un volume V quelconque. Ils déterminent la composition du système dans l’état final pour les trois cas à envisager (par généralisation de la démarche suivie lors de l’exploitation des expériences de cours).

	Équation de la réaction
	                H3O+                +             OH-(aq)            (            2H2O(l)

	Quantité de matière 

dans l’état initial (mol)
	n(H3O+, initial)
	n(OH-, versé)
	(

	Quantité de matière 

au cours de la transformation (mol)
	n(H3O+, initial) - x
	n(OH-, versé) - x
	(

	Quantité de matière 

dans l’état final (mol)
	n(H3O+, initial) - x max
	n(OH-, versé) - x max
	(


( beaucoup

· Premier cas : les ions hydroxyde sont le réactif limitant :
	
	n(OH-, versé) - x max = 0
	et
	n(H3O+, initial) - x max ( 0

	soit :
	n(OH-, versé) = x max
	et
	n(H3O+, initial) ( n(OH-, versé)

	ainsi :
	n(OH-, final) = 0
	et
	n(H3O+, final) = n(H3O+, initial) – n(OH-, versé)


· Deuxième cas : les ions oxonium sont le réactif limitant :

	
	n(H3O+, initial) - x max = 0
	et
	n(OH-, versé) - x max ( 0

	soit :
	n(H3O+, initial) = x max
	et
	n(OH-, versé) ( n(H3O+, initial)

	
	n(H3O+, final) = 0
	et
	n(OH-, final) = n(OH-,versé) - n(H3O+, initial)


· L’équivalence, définie comme le changement de réactif limitant, est telle que :

	
	n(OH-, versé) - x max = 0
	et
	n(H3O+, initial) - x max = 0

	soit :
	n(H3O+, initial) = n(OH-, versé
	


Il est possible d’utiliser directement le tableau descriptif de l’évolution du système pour relier l’observable aux bilans de matière. Il nous semble néanmoins plus facile de tracer tout d’abord l’allure de la courbe d’évolution des quantités d’ions H3O+ et d’ions OH- contenues dans le becher au cours du titrage en fonction de la quantité d’ions OH- versée.
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Figure 5 : Évolution des quantités d’ions oxonium et d’ions hydroxyde

en fonction de la quantité d’ions hydroxyde versée

Il est plus aisé de relier l’observable aux quantités de matière, en disposant également de la courbe de l’évolution des quantités d’ions Na+ et d’ions Cl- en fonction de la quantité d’ions hydroxyde versée.
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Figure 6 : : Évolution des quantités d’ions sodium et d’ions chlorure

en fonction de la quantité d’ions hydroxyde versée
c) Des quantités de matière à l’observable et vice et versa

Les élèves utilisent les courbes d’étalonnage pour relier l’observable (la conductance) aux quantités de matière à l’aide des figures 5 et 6.

La courbe expérimentale (figure 4) et les courbes obtenues à partir des bilans de matière (figures 5 et 6) mettent clairement en évidence deux domaines.

· Dans le premier domaine, les ions OH- sont intégralement consommés lors de chaque transformation chimique correspondant à chaque ajout de la solution de soude (les ions OH- sont le réactif limitant). Dans ce domaine, la composition chimique du système évolue en raison de la réaction chimique ; la quantité de l’espèce chimique à doser (ici les ions H3O+) dépend linéairement de la quantité de réactif titrant ajoutée. La diminution de la conductance de la solution rend compte de cette situation : les ions H3O+ sont remplacés par des ions sodium Na+, en même quantité, dont la conductivité molaire ionique est inférieure à celle des ions oxonium.

· Dans le second domaine, la totalité de l’espèce chimique à doser a été consommée ; elle devient alors le réactif limitant. La composition chimique du système évolue en raison des ajouts de réactif titrant sans donner lieu à une transformation chimique. L’addition d’ions OH- et d’ions Na+ se traduit désormais par une augmentation de la conductance.

· Un point singulier sépare les deux domaines précédents, c’est l’équivalence.

En ce point on a : n(H3O+, initial) = n(OH-, versé)

Il devient désormais possible de repérer l’équivalence sur la courbe expérimentale (ainsi que le volume correspondant à l’équivalence) et, en conséquence, de déterminer la concentration molaire inconnue de l’acide chlorhydrique à titrer.
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La solution prend une teinte violette persistante (la couleur des ions permanganate � EMBED Equation.3  ���, les ions manganèse Mn2+ sont incolores)
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Equivalence. La solution est jaune pâle





Réaction d’oxydoréduction. La solution passe progressivement du vert très pâle (la couleur des ions Fe 2+) au jaune (la couleur des ions Fe 3+)
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� Par précaution, l’enseignant conseille aux élèves d’ajouter un volume inférieur à V : (V-2) ou (V-1) en mL.


� La concentration de la solution d’acide chlorhydrique est égale à 1,00 ( 10-1 mol.L-1, par exemple.


� L’eau ajoutée est destinée à négliger l’influence de la dilution sur la valeur de la conductance lors des ajouts de solution titrante au cours du titrage.


� Conventions d’écriture :


Les ions en solution aqueuse sont suivis de l’indication (aq).


Mais le proton en solution aqueuse peut donner lieu à plusieurs écritures : 


- H+(aq) ; cette écriture conventionnelle, simple et cohérente avec celle utilisée pour les autres ions, facilite l’écriture de nombreuses équations chimiques,


- H3O+ (l’IUPAC recommande l’appellation oxonium). L’écriture H3O+(aq) n’est pas nécessaire.


Pour l’ion hydroxyde, on acceptera les deux symboles : OH-(aq) et HO-(aq).


� En bleu dans le texte, les réponses attendues. 





� La simple observation des valeurs identiques de la conductance G (après addition d’un volume V1 d’une solution de soude puis d’un volume V2 ou bien après addition d’un volume (V1 + V2)( est insuffisante pour conclure à un état final identique du système en termes de quantités de matière. C’est la raison pour laquelle nous pensons nécessaire d’établir les tableaux descriptifs et d’effectuer les bilans de matière dans les expériences mentionnées.
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