Corrigé du TP de chimie N°1
A) Combustion des corps simples, distinction entre éléments métalliques et éléments non métalliques

1) Combustion du sodium


Expérience 

Le sodium est un corps simple (c’est-à-dire formé d’un seul élément chimique : l’élément sodium, Na). Il se présente sous la forme d’un solide mou, ayant la consistance de la pâte à modeler, gris pâle, conservé dans de l’huile de pétrole.


On en coupe un morceau au couteau. À la cassure, il présente l’éclat métallique (pouvoir réflecteur propre aux métaux). Son aspect terne n’est dû qu’à la couche superficielle d’oxyde de sodium qui se forme dès qu’il est en contact avec l’air. C’est pour le protéger de cette oxydation et de toute réaction (vive) avec l’eau qu’on le conserve dans l’huile de pétrole (mélange d’alcanes avec lesquels il ne réagit pas.
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Le morceau coupé est séché  avec du papier filtre (éviter tout contact avec les doigts car il réagit avec l’eau et provoque donc des brûlures par déshydratation, par la chaleur que provoque cette déshydratation et par la soude qui se forme lors de cette réaction avec l’eau. On en fait une boule que l’on place dans un têt à combustion (petit creuset de forme adaptée à ce type d’expériences).

On plonge la flamme du bec Bunsen (réglage d’une flamme pointue en ouvrant complètement l’arrivée d’air). Le sodium fond facilement (à 97,8 °C) mais la croûte d’oxyde de sodium qui se forme lors de son chauffage à l’air retarde cette fusion. Puis il devient incandescent, on l’introduit alors dans un flacon de dioxygène (rempli sur une cuve à eau avec une bouteille de dioxygène comprimé).
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Dans le dioxygène la combustion (réaction avec O2) produit une vive lumière jaune orangé et une fumée blanche.

(Une "fumée" est formée de particules solides alors qu'un bouillard est formé de gouttelettes liquides).


La fumée blanche est très soluble dans l'eau. L'addition de quelques gouttes de phénolphtaléine (incolore) donne une teinte magenta à la solution aqueuse obtenue. La solution est basique (la phénolphtaléine prend cette teinte à partir de pH = 9 environ).

Le sodium n'ayant pas brûlé est éliminé par dissolution dans l'éthanol (formation d'une solution d'éthanolate de sodium).


Équations bilans 
* combustion du sodium :  2 Na(sol)  +  O2 (gaz) = Na2O(sol)


Na2O est l'oxyde de sodium, composé ionique (2 Na+,O22(), blanc, très soluble dans l'eau
* réaction de l'oxyde de sodium avec l'eau : Na2O(sol)  + H2O = 2 Na+(aq) + 2 OH((aq)

Cette réaction donne bien une solution basique : solution de soude (ou hydroxyde de sodium).


Remarques 

Cette dernière réaction s'explique par la grande solubilité de Na2O et le fait que O2( est une base très forte. Son mécanisme est donc : Na2O(sol = 2 Na+(aq)  + O2((aq) puis O2((aq) +  H2O  = 2 OH((aq)

La combustion du sodium produit aussi, surtout si la température s'élève beaucoup et si le dioxygène est en excès, du peroxyde de sodium Na2O2 (ou (2 Na+,O22()) voire du superoxyde de sodium NaO2 (ou (Na+,O2()).


Le peroxyde de sodium se dissout dans l'eau avec formation d'une solution de soude et dégagement de dioxygène. Il servait (sous le nom d'oxylithe) à la préparation de O2 avant la généralisation de l'usage des bouteilles de dioxygène comprimé (obtenu par distillation fractionnée de l'air liquide) : Na2O2(sol)  + H2O = 2 Na+(aq) + 2 OH((aq) + 1/2 O2(gaz)

Un autre alcalin, le potassium, K, est très semblable au sodium et réagit de même, mais il est plus dangereux à manipuler car sa combustion peut s'amorcer spontanément si la chaleur due à son oxydation lente à l'air est mal évacuée.

 2)  Combustion du fer


Expérience 
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La paille de fer (fils de fer fins, entrelacés), portée à l'incandescence à l'air, brûle avec une incandescence bien plus vive dans le dioxygène (lumière presque blanche). Il y a formation de gouttes d'oxyde magnétique de fer, immédiatement solidifiées pour donner des globules gris.  
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Pour éviter que les l'oxyde magnétique de fer, très chaud, projeté sur la paroi en verre ne casse le flacon, on a mis un peu d'eau au fond du récipient. Même après un long contact avec l'eau, il n'y a aucune dissolution observable.

Par contre, dans une solution acide concentrée,  l'oxyde magnétique de fer peut être dissous.

Équations bilans 
* combustion du fer :  3 Fe(sol)  +  2 O2 (gaz) = Fe3O4(sol)


Fe3O4 est l'oxyde magnétique de fer, composé ionique (2 Fe3+, Fe2+, 4 O22(), gris, insoluble dans l'eau. Son nom vient du fait qu'il s'aimante, comme le fer ou l'acier, dans un champ magnétique ; certains échantillons sont naturellement aimantés.
* réaction de l'oxyde magnétique de fer avec une solution acide : Fe3O4(sol)  + 8 H3O+ = 2 Fe2+(aq)  + Fe2+(aq)  + 12 H2O

Remarques

D'autres oxydes de fer existent : l'oxyde de fer(II) FeO (ou Fe2+,O2()) et l'oxyde de fer(III) Fe2O3 (ou (2 Fe3+,3 O2()) mais ils ne se forment pas dans les conditions de l'expérience réalisée.

3) Combustion de l'aluminium


Expérience


La combustion de l'aluminium est très difficile à amorcer car il est très oxydable et par conséquent il est recouvert d'une couche d'alumine, imperméable et difficile à fondre.


On place de la poudre d'aluminium dans un cornet en toile métallique (fer). C'est la combustion du fer qui amorce celle de l'aluminium car elle élève suffisamment ma température pour faire fondre la couche d'alumine.

Dans le dioxygène, la combustion de l'aluminium produit une lumière blanche aveuglante (très riche en ultraviolet).


L'alumine, solide blanc, est insoluble dans l'eau mais il se dissout en solution acide et en solution basique.
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Équations bilans 

* combustion de l'aluminium : 4 Al(sol)  + 3 O2(gaz) = 2 Al2O3(sol)

Al2O3 est l'oxyde d'aluminium ou alumine, composé ionique (2 Al3+,3 O2(), blanc, insoluble dans l'eau.

* réaction de l'alumine en solution acide :


 Al2O3 (sol) + 6 H3O+(aq) = 2 Al3+(aq) + 9 H2O

* réaction de l'alumine en solution basique :


 Al2O3 (sol) +  2 OH((aq) + 3 H2O = 2 Al(OH)4((aq) 
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Expérience 

On verse de la poudre de zinc dans l flamme du bec Bunsen. La poudre brûle en produisant une lumière bleu-vert. On obtient une poudre blanche, l'oxyde de zinc.


L'oxyde de zinc n'est pas soluble dans l'eau mais il se dissout dans les solutions acides et dans les solutions fortement basiques.


Équations bilans 
* combustion du zinc : Zn(sol)  + O2(gaz) = ZnO(sol)

ZnO est l'oxyde de zinc, composé ionique (Zn2+,O2(), blanc, insoluble dans l'eau.

* réaction de l'oxyde de zinc en solution acide :


 ZnO(sol) + 2 H3O+(aq) = Zn2+(aq) + 3 H2O

* réaction de l'oxyde de zinc en solution basique :


 ZnO(sol) + 2 OH((aq) +  H2O = Zn(OH)42((aq) 

5) Conclusion


Les oxydes des corps simples métalliques sont des composés  ioniques. Ceux de la famille des alcalins (Li, Na, K...) sont solubles dans l'eau et leur solutions aqueuses sont basiques. Les autres sont peu solubles ou insolubles dans l'eau mais peuvent tous se dissoudre dans les solutions acides  (certains sont aussi solubles en solution basique). Ce sont des "oxydes basiques" (certains sont "amphotères".

6) Combustion du soufre


Expérience


L'élément soufre forme plusieurs corps simples différents : S8, S6, Sn. Le plus stable est le cyclooctasoufre de formule S8, solide de couleur jaune, utilisé souvent sous forme de poudre (fleur de soufre).

On enflamme le soufre à l'air avec la flamme du bec Bunsen. On voit  se former des gouttes brunes (S8 fondu) mais les flammes bleues obtenues sont peu visibles. On sent une odeur suffocante, c'est celle du dioxyde de soufre (hotte aspirante nécessaire). 
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Le soufre ainsi enflammé est introduit dans un flacon de dioxygène contenant un peu d'eau. La combustion devient bien plus vive ; la flamme bleue devient très lumineuse et on voit se former un peu de fumée blanche de trioxyde de soufre

.


Il faut éteindre le soufre sous le robinet d'eau quand on sort le têt à combustion, sinon il continue de brûler à l'air en dégageant du dioxyde de soufre.

Après avoir sorti le têt à combustion, si l'on agite le flacon en le bouchant hermétiquement avec la paume de la main, on sent une aspiration et le flacon tient accroché sous la paume de la main ; on peut le soulever ainsi.. Donc le gaz qu'il contenait n'est plus O2 (très peu soluble), c'est le dioxyde de soufre, très soluble dans l'eau. Par contre, il faut bien plus longtemps pour que la fumée blanche de trioxyde de soufre se dissolve dans l'eau.

Si, à la solution aqueuse ainsi obtenue, on ajoute quelques gouttes d'hélianthine, la solution aqueuse de vient rose rouge,  ce qui prouve que le pH de la solution est inférieur à 3,5, donc que la solution obtenue est nettement acide.


Équations bilans 
* combustion du cyclooctasoufre : il y a deux réactions : 1/8 S8(sol) + O2(gaz) = SO2(gaz) et 1/8 S8(sol) + 3/2 O2(gaz) = SO3(sol)

SO2 est le dioxyde de soufre ou anhydride sulfureux, composé moléculaire, gaz incolore, d'odeur suffocante, très soluble dans l'eau.


SO3 est le trioxyde de soufre, ou anhydride sulfurique, composé moléculaire, solide blanc, très soluble dans l'eau (mais sa dissolution est très lente).
* réaction du dioxyde de soufre avec l'eau :


SO2(gaz) +  H2O  = H2SO3(aq)
Cette réaction est très limitée et elle est suivie de :

H2SO3(aq)  + H2O = HSO3((aq) + H3O+(aq)
réaction limitée, puis de :


HSO3((aq)  + H2O = SO32((aq) + H3O+(aq)
encore plus limitée.


H2SO3 est l'acide sulfureux, HSO3( est l'ion hydrogénosulfite, SO32( est l'ion sulfite.
* réaction du trioxyde de soufre avec l'eau :


SO3(sol) +  H2O  = H2SO4(aq)
Cette réaction est totale et elle est suivie de :


H2SO4(aq)  + H2O = HSO4((aq) + H3O+(aq)
réaction totale, puis de 


HSO4((aq)  + H2O = SO42((aq) + H3O+(aq)
réaction limitée.


H2SO4 est l'acide sulfurique, HSO4( est l'ion hydrogénosulfate, SO42( est l'ion sulfate.


On voit que H2SO4 est un acide fort alors que H2SO3, HSO4( et HSO3( sont des acides faibles.


Remarque


Pour simplifier, on écrit souvent S au lieu de 1/8 S8 dans les équations bilans.
7) Combustion du graphite


Expérience


L'élément carbone forme plusieurs corps simples : Cgraphite, Cdiamant ... (leurs structures cristallines seront étudiées au chapitre 15 du cours de chimie). Le graphite  est un solide gris noir. On le trouve presque pur dans le charbon de bois (fusain par exemple) ou dans le coke (résidus de distillation de la houille) il constitue aussi l'électrode centrale cylindrique de chaque élément d'une pile plate de type classique (pile Leclanché).

On enflamme un bâton de graphite à l'air avec la flamme du bec Bunsen. Il devient incandescent et brûle presque sans flamme apparente. Puis on l'introduit dans un flacon de dioxygène (contenant un peu d'eau) où sa combustion devient bien plus vive. Si le graphite est bien pur, on ne voit aucun produit se former.




Le produit de la réaction ne se manifeste que par l'aspiration qui se produit quand on agite le flacon. Mais cette aspiration n'est pas aussi franche que dans le cas de la dissolution du dioxyde de soufre car le gaz formé, le dioxyde de carbone, est déjà en grande partie dissous avant même que l'on n'agite le flacon.


Si l'on ajoute de l'hélianthine à la solution obtenue, elle reste jaune (pH > 4,5) mais le bleu de bromothymol vire au jaune (pH < 6,2). La solution aqueuse obtenue est donc acide (faiblement).

Équations bilans
* combustion du graphite : Cgraphite + O2(gaz) = CO2(gaz)


CO2 est le dioxyde de carbone ou anhydride carbonique, composé moléculaire, gaz incolore, sans odeur, très soluble dans l'eau.

* réaction du dioxyde de carbone avec l'eau :


CO2(gaz) +  H2O  = H2CO3(aq)
Cette réaction est très limitée et elle est suivie de :


H2CO3(aq)  + H2O = HCO3((aq) + H3O+(aq)
réaction limitée, puis de :


HCO3((aq)  + H2O = CO32((aq) + H3O+(aq)
encore plus limitée.


H2CO3 est l'acide carbonique, HCO3( est l'ion hydrogénocarbonate, CO32( est l'ion carbonate.

On voit que H2CO3 et HCO3( sont des acides faibles.
8) Autre exemple

On pourrait aussi réaliser la combustion du tétraphosphore ou phosphore blanc, P4 (même aspect que la craie), mais il est dangereux à manipuler : on le conserve dans l'eau car dès qu'il est à l'air il commence à brûler lentement en dégageant une fumée blanche. Sa combustion du fait de la chaleur dégagée peut devenir vive à l'air. Dans le dioxygène, il brûle plus vivement encore. La fumée blanche obtenue est du décaoxyde de tétraphosphore, P4O10 composé moléculaire, encore appelé anhydride phosphorique. Sa réaction avec l'eau donne plusieurs acides phosphoriques dont le plus abondant dans les conditions habituelles est l'acide orthophosphorique H3PO4, triacide faible : P4O10(sol) + 6 H2O = 4 H3PO4(aq) . (voir chapitre 6 du cours de chimie).
9) Conclusion


Les oxydes des corps simples non métalliques sont des composés moléculaires. Ils sont solubles dans l'eau. On les nomme  anhydrides d'acide car ils réagissent avec l'eau pour donner des acides.


Certains éléments métalliques, en plus d'un ou plusieurs oxydes basiques ou amphotères peuvent former aussi un anhydride d'acide (par exemple, l'oxyde de chrome(III), CrO3, est un anhydride d'acide, l'anhydride chromique, auquel correspondent las acides chromique, H2CrO4 et dichromique, H2Cr2O7, ces formules sont semblables à celles de l'anhydride sulfurique SO3 et des acides sulfurique H2SO4 et disulfurique, H2S2O7.
B) Quelques réactions avec la famille des halogènes

1)  Les dihalogènes : états physiques, couleurs





dichlore Cl2



dibrome Br2



diiode I2

Dans les conditions habituelles de température et de pression, le difluor, F2 est un gaz légèrement jaune, le dichlore est un gaz vert jaune, le dibrome est un liquide rouge foncé, le diiode est un solide gris acier.


Le dibrome est volatil, il émet un gaz orangé. Le diiode fond facilement, le liquide obtenu (rouge violet) bout facilement pour donner un gaz pourpre.

Les couleurs des dihalogènes à l'état de gaz  (exceptée celle du difluor) s'expliquent par l'absorption de photons provoquant la dissociation de quelques molécules :  X2  =  2 X. La couleur du dichlore montre qu'il absorbe le violet et le bleu. Le dibrome absorbe en plus le vert et le diiode absorbe même le jaune. La couleur observée est celle du mélange des couleurs du spectre visible que le gaz n'absorbe pas. Il faut donc des photons d'énergie minimale (E = h ν) de moins en moins grande pour casser la liaison, dans l'ordre : Cl2, Br2, I2.

Les températures de fusion et d'ébullition sont décroissantes quand la masse molaire croît; dans l'ordre ; Cl2, Br2, I2.

À part le diiode qui est seulement irritant, les dihalogènes sont tous dangereux à respirer et le dibrome liquide provoque des brûlures graves. Ceci est dû à leur grande réactivité. Le difluor réagit même avec l'eau et avec le verre dès la température ordinaire.
2) Combustion du sodium dans le dichlore


Expérience


Le sodium est d'abord fondu et la combustion est amorcée comme au A)1), puis l'on introduit le têt à combustion  contenant le sodium dans le dichlore (pas d'eau au fond). La réaction est vive et produit une flamme jaune orangé. Il se forme une fumée blanche : le chlorure de sodium, que l'on dissout facilement dans l'eau par la suite. La solution aqueuse obtenue n'est ni acide ni basique (le bleu de bromothymol reste vert).

Équation bilan

* réaction du sodium avec le dichlore :


Na(sol) +  1/2 Cl2(gaz)  = NaCl(sol)
.


NaCl est le chlorure de sodium, composé ionique (Na+,Cl(), solide blanc, très soluble dans l'eau.

* dissolution du chlorure de sodium dans l'eau :


NaCl(sol)  = Na+(aq)   + Cl((aq)


La solution aqueuse obtenue est neutre.

3) Combustion du fer dans le dichlore


Expérience


La paille de fer , dont la combustion est amorcée dans l'air, comme au A)2), est introduite dans un flacon de dichlore. Il se forme alors une épaisse fumée, jaune s'il n'y a pas la moindre trace d'eau, mais le plus souvent de couleur rouille.

Le solide jaune obtenu est le chlorure de fer(III) anhydre de formule Fe2Cl6, composé moléculaire. En présence d'eau, on obtient surtout le chlorure de fer(III) hydraté (Fe3+(aq),,3 Cl((aq)), plus ou moins hydrolysé pour donner la rouille Fe(OH)3,nH2O . La dissolution du chlorure de fer(III) (ou chlorure ferrique) dans l'eau donne une solution aqueuse troublée par la formation du précipité Fe(OH)3,nH2O. Ce n'est qu'en solution nettement acide que le trouble disparaît et que la couleur jaune de l'ion Fe3+(aq)  (exactement Fe(H2O)63+) est visible.

Équations bilans
* combustion du fer dans le dichlore :



2 Fe(sol)  + 3 Cl2(gaz)  = Fe2Cl6(sol)

* dissolution et hydrolyse du chlorure de fer(III)

Fe2Cl6(sol)  = 2 Fe3+(aq) + 6 Cl((aq)    et  Fe3+(aq)  +  (6+n) H2O = Fe(OH)3,nH2O(sol) + 3 H3O+(aq)
4)  Réaction du diiode sur l'aluminium


Remarque


Les corps simples métalliques  réagissent presque tous avec le dichlore et avec les autres dihalogènes.

L'aluminium entre très difficilement en réaction avec le dichlore ou avec le dioxygène, du fait qu'il est déjà oxydé superficiellement à l'air ; il est recouvert d'une couche d'alumine (Al2O3 ou (2 Al3+,3 O2() imperméable aux gaz et difficile à fondre. Pour le faire réagir, il faut qu'il vienne d'être décapé (dissolution de la couche d'alumine, amphotère, dans une solution acide ou fortement basique) ou que l'on amorce la combustion en provoquant la fusion de l'alumine grâce à l'élévation de température provoquée par la combustion d'un autre métal.


Expérience


Cependant, l'aluminium réagit facilement avec le diiode.


On pile des paillettes de diiode avec de la poudre d'aluminium dans un mortier, en mélangeant bien les deux poudres.


On verse une ou deux gouttes d'eau avec une pipette. L'expérience doit être faite sous la hotte aspirante. On voit se former un gaz pourpre (diiode vaporisé) de plus en plus abondant et le mélange devient incandescent avec éventuellement apparition d'une flamme. 

Après cette réaction très exothermique (comme toutes les "combustions") il reste un solide gris, l'iodure de fer(III) anhydre, composé moléculaire de formule Al2I6. Comme le chlorure de fer(III), ce composé s'hydrate et se dissout dans l'eau pour donner des ions aluminium(III) et des ions iodure. 


Équations bilans 
* réaction du diiode avec l'aluminium :


2 Al'sol) + 3 I2(sol)  = Al2I6(sol)  catalysée par l'eau.

* dissolution dans l'eau de l'iodure d'aluminium anhydre :


Al2I6(sol) = 2 Al3+(aq) + 6 I((aq)

5) Conclusion


Les corps simples métalliques réagissent avec les dihalogènes pour donner des composés ioniques ou moléculaires.

Les halogénures alcalins ou alcalino-terreux ainsi que ceux des éléments métalliques donnant des cations métalliques avec une ou deux charges élémentaires positives sont ioniques, ce sont des "sels". C'est de ce fait que vient le nom de la famille d'éléments : halogène signifie étymologiquement : qui engendre les sels.


Les halogénures correspondant à des cations métalliques portant trois charges élémentaires (Fe3+, Al3+) sont plutôt sous forme moléculaire M2X6, dimère de MX3. Ceci est dû à la trop petite taille des cations du type M3+.

6) Dissolution du dichlore dans une solution de soude


Les dihalogènes sont peu solubles dans l'eau ; l'eau de chlore, l'eau de brome, l'eau iodée sont toujours des solutions diluées. Le difluor oxyde l'eau dès la température ordinaire.


Ils se dissolvent en bien plus grandes quantités dans une solution basique, par exemple dans une solution de soude.




Expérience


On verse un peu de solution de soude dans un flacon de dichlore, on rebouche le flacon et on agite. La couleur jaune vert du gaz a disparu et la solution obtenue est légèrement jaune, c'est de l'eau de Javel, reconnaissable à son odeur et à ses propriétés : décolorant, oxydant, antiseptique.


Équation bilan

* réaction du dichlore sur la soude : 


Cl2(gaz) + 2 OH((aq)   =  Cl((aq) + ClO((aq) + H2O


              + 2 Na+(aq)          + 2 Na(aq)


L'eau de Javel est un mélange équimolaire de chlorure de sodium et d'hypochlorite de sodium en solution aqueuse.


Ses propriétés sont dues aux ions hypochlorite ClO(.


Cette réaction est une dismutation : le chlore est à la fois oxydé en hypochlorite et réduit en chlorure.


Remarques

Il se forme aussi parfois des ions chlorate (ClO3(). Les autres dihalogènes subissent aussi une dismutation en solution basique pour donner des ions hypohalogénites (XO() ou des ions halogénates (XO3().


En milieu acide, c'est la réaction inverse qui se produit, une médiamutation.


Par exemple, l'acide chlorhydrique réagit avec l'eau de Javel pour donner un dégagement de dichlore (danger !)


Cl((aq)  +  ClO-(aq)  + 2 H3O+(aq)  = Cl2(gaz)  + 3 H2O

Les ions iodure réagissent avec les ions iodate pour donner une solution de diiode. Si les ions iodure sont en excès, il se forme des ions triiodure.


5 I((aq)  + IO3((aq)  + 6 H3O+(aq)  = 3 I2(aq)  + 9 H2O  ou  8 I((aq)  + IO3((aq)  + 6 H3O+(aq)  = 3 I3((aq)  + 9 H2O  
C) Réactions des métaux avec l'eau

1) Réaction de l'eau sur le sodium


Expérience

Un morceau de sodium placé sur l'eau contenue dans un cristallisoir réagit avec un dégagement de dihydrogène. La chaleur produite est souvent suffisante pour provoquer l'inflammation du dihydrogène et celle du sodium restant, d'où la nécessité de se protéger des éventuelles projections de sodium fondu et enflammé en couvrant le cristallisoir avec une plaque de verre ou une toile métallique. 
La phénolphtaléine additionnée à l'eau permet de constater que la solution aqueuse obtenue est basique, c'est une solution de soude.


Équation bilan
* réaction de l'eau sur le sodium :


Na(sol)  + H2O  = Na+(aq) + OH((aq) + 1/2 H2(gaz)

2) Réaction de l'eau sur le calcium


Expérience


Le calcium est un métal léger, il apparaît terne car il est plus ou moins oxydé à l'air et il est donc recouvert d'une couche d'oxyde de calcium (CaO ou (Ca2+,O2(), nommé encore chaux vive. Si on casse un copeau de calcium, on constate au niveau de la cassure qu'il a bien l'éclat métallique.


Lorsqu'on verse de l'eau (avec une ampoule de coulée) sur des copeaux de calcium, il se produit un dégagement gazeux incolore que l'on recueille sur une cuve à eau dans une éprouvette à gaz (après avoir laissé sortir suffisamment de gaz pour que le flacon dans lequel a lieu la réaction soit purgé de l'air qu'il contenait).


La solution aqueuse obtenue est troublée par de l'hydroxyde de calcium (Ca(OH)2 ou (Ca2+,2 OH()), nommé encore chaux éteinte, blanc, peu soluble dans l'eau. Cette solution est nettement basique ; on le constate avec la phénolphtaléine qui vire au rose violet (magenta).

Le gaz recueilli s'enflamme en produisant un bruit ("aboiement") du fait que sa combustion rapide et exothermique accroît brutalement la pression ; c'est l'expansion brutale du gaz qui produit ce bruit.


La combustion du gaz recueilli produit de la vapeur d'eau qui se condense rapidement sur le verre de l'éprouvette encore froid; on observe de la buée sur la paroi de l'éprouvette. 

Équations bilans

* réaction de l'eau sur le calcium :


Ca(sol) +  2 H2O  = Ca2+(aq) + 2 OH((aq) + H2(gaz)   et   Ca2+(aq) + 2 OH((aq)  = Ca(OH)2(sol)
* combustion du dihydrogène :


H2(gaz)  + 1/2 O2(gaz)  = H2O(liq)
3) Cas des autres métaux


Pour les autres métaux alcalins (Li, K, Rb..) , la réaction avec l'eau est semblable à celle du sodium.


Les métaux alcalins réagissent de même avec les alcools, mais moins vivement qu'avec l'eau, en donnant un dégagement de dihydrogène et une solution alcoolique d'alcoolate de sodium. Les alcoolates (RO() sont des bases plus fortes que l'ion hydroxyde. Par exemple, l'éthanol réagit avec le sodium : Na(sol)  + C2H5OH(liq)  = Na+(aq)  +  C2H5O((éthanolique) + 1/2 H2(gaz). C'est cette réaction qui est utilisée pour détruire les restes de sodium.

Les métaux alcalino-terreux (Be, Mg, Sr, Ba..) réagissent comme le calcium, mais certains comme le magnésium ne réagissent avec l'eau qu'après décapage par une solution acide car la fine couche d'oxyde de magnésium (MgO ou (Mg2+,O2()) qui le recouvre habituellement est imperméable à l'eau. Contrairement aux hydroxydes des alcalins, les hydroxydes des alcalino-terreux ainsi obtenus sont peu solubles dans l'eau.


Pratiquement tous les métaux peuvent réagir sur l'eau, à l'exception des métaux nobles (Cu, Ag, Au, Pt, Hg...) mais ils ne réagissent qu'après décapage, c'est-à-dire après avoir dissous la couche d'oxyde qui les recouvre dans une solution acide ou, lorsque l'oxyde est amphotère, dans une solution basique. Ces réactions sont souvent lentes et parfois peu perceptibles car vite stoppées si la couche d'hydroxyde ainsi formée est insoluble et imperméable à l'eau. Il est donc plus habituel d'étudier leurs réactions avec les solutions acides et, pour quelques uns, avec les solutions basiques. On peut alors considérer que c'est l'eau qui réagit avec le métal, mais l'hydroxyde formé est toujours soluble en solution acide et, s'il est amphotère ( Al(OH)3 et Zn(OH)2 par exemple), en solution basique, ce qui permet à l'attaque du métal par l'eau de se poursuivre.

En pratique, l'oxydation d'un métal par l'eau est parfois compliquée par l'intervention du dioxygène de l'air (formation de rouille sur le fer) voire par celle du dioxyde de carbone de l'air (formation de "vert de gris" sur le cuivre).













































