L

table des matiéeres

PREMIERE PARTIE : STRUCTURE DE LA MATIERE

CHAPITRE 1

NOTIONS FONDAMENTALES

Définitions . "

1.1 Atomes et éléments -

1.2 Molécules : Corps simple, Corps co"ﬂposé

1.3 Mole, Masse moléculaire, Masse atomique,
Nombre d’AVOGADRO

Lois fondamentales
2.1 Réactions chimiques . :
2.2 Equation d’état des gaz pa.rfaus :
a) Expression de la loi et conséquences .
b) Applications .
2.3 Lois des solutions diluées .
a) Lois de rRAOULT .
b) Loi de VAN 'T HOFF : press:on osmonque
c) Applications des lois de RAOULT et de

VAN 'T HOFF
Questions
Réponses .
CHAPITRE 2

LES PARTICULES DE L’ATOME

L’électron e S dh o ca i o
1.1 Discontinuité de I’électricité .
1.2 Le rapport e/m ; !
a) Expérience de w. CROOKES .
b) Expérience de J.J. THOMSON .
1.3 La charge e et la masse m.
1.4 Les deux électricités de I‘alome
a) Expérience de GOLDSTEIN . 3
b) Le modéle atomique de J.J. THOMPSON .
D ) itk B anlde e e e e
-15&'“_15:mmdcnce
2 Le modéle atomique de RUTHERFORD .
3.1 L’extraction du proton . :
2) Expérience de RUTHERFORD .
b) Chambre de WILSON .
32 Charge ot masse du proton

NN s b W W N

w

10

4 Le neutron .

4.1 Son extraction,
4.2 Charge et masse .
a) Charge. . .

b) Masse . :
¢) Calcul de m, Choc entre un neutron et

un ion A*

Caractéristioue de 'atome . . . . . . .

5.1 Numéro atomique. Nombre de masse. Isotopes
a) Numéro atomique Z ou nombre de charge
b) Nombre de masse A4 .
¢) lsotopie .

5.2 Masses des atomes .
a) Principe de leur mesure
b) Spectrométre de masse .
¢) Echelle des masses atomiques .
d) Séparation des isotopes

5.3 Le modéle actuel de I'atome.
a) Les particules fondamentales .
b) L’étude de |'atome

Questions

Réponses .

CHAPITRE 3

L’EVOLUTION DU NOYAU

La cohésion du noyau .
1.1 L’énergie de liaison
1.2 Nature des forces nucléaires .

1.3 Stabilité des noyaux . . i
a) Stabilité et énergie de ha]son ;
b) Stabilité et nombre de nucléons .
¢) Les modéles nucléaires .

Radioactivité naturelle .

2.1 Emisgion o . « s o0 s s

2.2 Emission f .

23 Rayonnement ) M-
2.4 Les familles radioactives na(urel}es

2.5 Loi de la désintégration radiocactive : A—=8
a) Le nucléide formé n’est pas radsoacsll

17
17

17
17
17

17

18

18
18
19
19
19
19
20
20
21
22

22
23
24

25




viil Table des matiéres

b) Le nucléide formé B est lui-méme radioactif
1er cas : A se désintégre plus vite que B
2¢ cas : Bse désintégre plus vite que A
2.6 Période radioactive.

Les réactions nucléaires et la radioactivité artifi-

cielle. P

3.1 Transmutations nucléaires

3.2 Fission nucléaire.

3.3 Fusion nucléaire .

3.4 Section efficace

3.5 Radioactivité artificielle.
Premier cas: Noyaux ayant un exceés de protons
a) Radioactivité §*
b) Capture d’électrons .
¢) Radioactivité o . . re v 4
Deuxiéme cas : Noyaux ayant un excés de
neutrons

a) Radloactmteﬂ

b) Radioactivité neutromque

Application des isotopes . ;
4.1 Datation des piéces a:cheologlques
Datation des roches. Age de la terre .
4.3 Les isotopes en biologie et en médecine .
4.4 Les isotopes en chimie . syl -
4.5 Détection, mesure et dangers de la radlo-
activité . -
a) Détection et mesure de la radloa.cllvne
b) Dangers des radiations .

Questions

Réponses .

CHAPITRE 4

LES ELECTRONS DANS L’ATOME

La nature ondulatoire de 1'électron

1.1 Dualité onde-corpuscule
a) Ondes lumineuses et photons .
b) Electrons et onde associée
Rappels fondamentaux sur les ondes
Diffraction des électrons . ¥
1.2 Le principe d’incertitude d’HEISENBERG .
a) Meécanique classique et mécanique ondula-

toire .

b) Le prmc:ped mcermude son enoncé et sa
portée .

¢) Onde associée a une pamculc Fonctlon
d’onde ¥.

13 L° equatlon de SCHRODINGER.
a) Equation des ondes et équation de SCHRO-
DINGER. . .
b) L opérateur harmllomen ; ;
Fonctions propres et valeurs propres
d) Dégénérescence .

37

39

40

40
42

46
46
46
46
47

47
47
47

47
47
48

49

51
51
52

53

35.

56

56
57
57
59

61

61

61

63
66

67
68
68
70

2 Répartition des électrons . .

2 1 Fonctions d’onde pour ’hydrogéne et les ions

hydrogénoides . .

a) Lesdifférents typesd orbnales Leur géomé—
trie et leur représentation. :
Orbitales s .

Orbitales p .

Orbitales det f . .
b) Fonction de dlstnbuuon radlale

2.2 Niveaux d’énergie de I’hydrogéne et des ions
hydrogénoides . :
Absorption et émission de la lumlére
Spectre d’émission de I’ hydrogéne .

Spectre d’absorption de I’ hydrogéne . .

2 3 Orbitales et niveaux d’énergie des atomes a
plusieurs électrons . . i ,

2 4 Le nombre quantique despin. Quatriéme nom-
bre quantique g .
a) Moments orbltaux et moments dc spm
b) Le couplage spin-orbite

2.5 Structure électronique des atomes
a) Le principe d’exclusion de PAULI
b) Le principe de stabilité.
¢) Régles de HUND .
2 6 L'atome dans un champ magnétique .
a) Le champ magnétique est homogénc : 'effet
ZEEMAN .
b) Le champ est lnhomogene expenence de
STERN el GERLACH . =

2.7 L'ancienne théorie quantique .

Questions

Réponses.

CHAPITRE 5

PROPRIETES PERIODIQUES DES

ELEMENTS

Périodicité des structures. > i,
1.1 Introduvction de la classification pénodlque
1.2 Les groupes et les périodes .

1.3 Remarques .

Périodicité des propriétés .
2.1 Volumes atomigques et rayons atomiques
2.2 Points de fusion et points d"¢bullition

2.3 Energie d’ionisation

a) Définition

b) Mesure des energwc d 10msatlon

c) Périodicité des énergies d’ ionisation .
2.4 Affinité électronique .

a) Définition

71

72

73
75

77

80
80

83
84

87

88

91
92
93

95
95
96
96

97

97

99
99
102
104

105
105
106
107

108
108
108

111
111
112
112
114
114




Table des matidres iX

b) Périodicité .
2 5 Electronégativité .
a) Définition : :
b) Echelles d’ eleclronegalmle ;
1° Echelle de MULLIKEN
2¢ Echelle de PAULING .
3¢ Echelle de ALLRED €t ROCHOW

26 Les classes et les groupes .

2 7 La classification de MENDELEIEV .

Questions
Reéponses .
CHAPITRE 6
S ELECTRONS DANS LA MOLECULE

LIAISON INTRAMOLECULAIRE
Molécules diatomiques homonucléaires.

1.1 La liaison covalente

1.2 Orbitales moléculaires monoélectroniques .

a) Traitement de l'ion H} par la méthode
LCAO . .

b) Interprétation phyaque des deux foncuons
d’onde moléculaires . 3

¢) Energie des orbitales mo!eculalrcs

w

La molécule d’hydrogéne .

1.4 Orbitales moléculaires o et 7
a) Formation des orbitales o et
b) Niveaux d'énergiec des orbitales mole—
culaires

1.5 Molécules a plus de deux électrons .
a) Configuration électronique .
b) Modele de la liaison de valence .
Diagramme de LEWIS

Molécules diatomiques hétéronucléaires

2 1 Le moment dipolaire .

2 2 Structure des molécules hétéronucléaires

a) Energie des orbitales moléculaires .

h) La méthode Lc Ao et le moment dipolaire
¢) Modéle de la liaison de valence.

2 1 La liaison ionique .

2 4 Liaison covalente et liaison ionique
Constante de force et énergie de liaison
Caractére ionique partiel d’une liaison co-

valente.
Pouvoir polarlsam et polar;sablllte
&) Longueur de liaison. Rayon atomique et
ayon ionique e

z -'n:w.x directionnel cles l:alsons lomque et

covalente

115

115
115
116
116
116
118

118
119
122
122

135

135
136
137
137

138
139

139
139
141
142

142
144
144
145
146
147

149
151

151

CHAPITRE 7

STRUCTURE DES IONS ET DES
MOLECULES POLYATOMIQUES
Valence et coordinence .
1.1 Valence.

a) Etat fondamental Etai de \aJcnoc

b) Régle de I'octet .
1.2 Coordinence -

a) La liaison de c*)ordmen::e ’

b) Nombre de coordination et ;crpkxes

Architecture des molécules .

2.1 Hybridation tétragonale sp:’
a) Le méthane CH
b) Le diamant.
¢) L’ammoniac NH;.
d) L’eau H,0.
2.2 Hybridation trigonale sp°
a) Le triméthylborane B(CH 1)
b) L’éthyléne C,H,
2.3 Hybridation digonale sp .
a) L’hydrure de béryllium H-Be-H
b) L’acétyléne H-C=C-H
¢) Le cyanure d’hydrogéne H-C=N
2.4 Hybridation des orbitales &
a) Hybridation dsp®
b) Hybridation (;?'25}:73

2.5 Moments de liaison

Conformations et configurations

3.1 Conformations des molécules acychigues.
1c La libre rotation. Cas de k2 molecule
d’éthane .
20 Autres exemples.
3.2 Conformations des molécules cychiques.
3.3 Configurations des siéréo-ssomeres Cs-irans.
a) Composés avec une double haison.
b) Composés cycliques
¢) Complexes stéréo-isomeres
3.4 Configurations des stéréo-isoméres optiques .
a) Lumiére naturelle et lumiére polarisée
rectiligne .
b) Activité optique .
¢) Enantiomérie et chiralité .
d) Mesure de I'activité optique.
e) Origine de |'activite optique :
f) Structure de quelgues cpmposés acufs 5

3.5 Configurations des diastérée-isomeres.

Délocalisation des électrons.

4.1 Le benzeéne .
a) Orbitales mo]eculalres n du benzcne
b) Méthode de la mésomérie

153
153
153
154
154
154
155

156
157
157
158
158
159
159
159
160
161
161
161
162
162
163
163

165

166
167

167
169

170
173
173
174
175
176

176
176
178
189
181
183

190

191

191
192
194




X Table des matiéres

J

c) Energie de conjugaison ou énergie de
meésomérie . :
42 Autres systémes cycllques delocahses
a) Cycles azotés .
b) Cycles oxygénés ou soufres
c) Le concept d’aromaticité .
4.3 Systémes délocalisés non cycliques .
a) Le butadiéne .
b) Le dioxyde de carbone CO;1
c) Le dioxyde d’azote NO, . ol
d) Les oxydes de soufre SO; et SO,
4.4 Caractére 7 des doublets non liants.
a) Le trifluorure de bore .
b) L’ion complexe | & P
c) Amides substitués . :
4.5 Délocalisation et moment dlpolalre
a) Effet inductif .
b) Effet mésomére .
¢) Conclusion .
Questions . . . .
Réponses .

CHAPITRE 8

LES ETATS DE LA MATIERE
LES LIAISONS INTERMOLECULAIRES

. Etat gazeux .

Le gaz parfait .
1.1 La théorie cinétique
a) Hypothéses .

b) Calcul de la pression d un gaz parfan .
c) La loi de MARIOTTE

d) Interpretdnon cinétique de la tempcrature
e) Equipartition de I’ énergie SRR
1.2 Distribution des vitesses et des énergies molé-
culaires
a) Fonction de distribution des vitesses .
b) Distribution des énergies .
Le gaz réel . -,
2.1 Equation d’état des gaz ree]s
2 Les forces intermoléculaires .

. Etat solide

Cristaux moléculaires

1.1 Les liaisons de VAN DER WAALS '

a) Cristaux apolaires : le cristal d’ :ode ;

b) Cristaux polaires : le cristal de monoxyde

de carbone CO . aErdnol &

¢) Propriétés des liaisons de VAN DER WAALS.
1.2 La liaison hydrogéne . . =

a) Nature de la liaison hydrogcne "

b) Le cristal de glace . -

¢) Les liaisons hydrogéne non lmealres

195
196
196
197
197
198
198
198
200
202
202
203
203
203
204
205
205
205

206
208

d) Importance des liaisons hydrogéne.
2 Cristaux covalents . "
2.1 Le diamant et le graph]le a
2.2 Autres exemples . .
a) Macrostructures !ndlmensmnnelles
b) Macrostructures bidimensionnelles.
c) Macrostructures unidimensionnelles .
3 Cristaux métalliques . ol
3.1 Nature de la liaison metalllque

3.2 Conséquence importante : la conductibilité
a) Conductibilité thermique .
b) Conductibilité électrique .

3.3 Autres propriétés des métaux

4 Cristaux ioniques .

4.1 Le cristal de chlorure de sodlum
a) Maille cristalline :
b) Ions contenus dans une mculle
¢) Compacité du cristal.

4.2 Propriétés des cristaux ioniques

4.3 Calcul de I’énergie cristalline

a) Calcul de I’énergie totale cou]omblennc E.

b) Evaluation du terme de répulsion Eg.
c) Calcul de I’énergie cristalline E,
d) Résultats numérique .

rist

4.4 Stoechiométrie et nonstoechiométrie
a) Les défauts dans les réseaux cristallins .
b) Conséquences sur les propriétés .

¢) Importance des composés non-stoechio-

métriques

LU R L LN H

ﬂ.!ﬂkﬁﬁﬁﬁﬂ#ﬂMHUMAH

5 L’étude des solides par les rayons X ou radis-

cristallographie . . o
5.1 Réseaux et systémes cristallins . :
5.2 La diffraction des rayons X par les cristaus

5.3 Application :
solide

C. Etat liquide .

1 Structure des liquides et changements d’état.

1.1 Aspect structural des changcmcnls d’état
a) Transformation solide = liquide
b) Transformation liquide = gaz
c) Le désordre dans les liquides .
1.2 Diffraction des rayons X par les liquides
1.3 Vaporisation
a) Vaporisation dans un rcuplem ouvert
évaporation !
b) Vaporisation dans un rcc:lplent ferme
1.4 Ebullition .
a) Mécanisme de I’ Lbul]mon .
b) Ebullition d'un mélange de ];qundes :
¢) Distillation fractionnée.

1.5 Fusion .

L B

diagramme de rayons X d'm=s

W e W

I

upmgmun”

|




Table des matiéres Xi

[ %

1.6 Dissolution .

a) Mécanisme de |u dls%ohnmn ;
b) Dissolution sélective et chromalographle ;

Structure et constantes physiques

2.1 Point de fusion

2.2 Point d’ébullition

2.3 Solubilité . pibnes. el vom

2.4 Role des liaisons hydrogéne .

RN ORRT 00 B e K0Tl

Réponses.

CHAPITRE 9

PROPRIETES OPTIQUES ET
MAGNETIQUES DE LA MATIERE

Propriétés optiques .

Energie des molécules

1.1 Niveaux vibrationnels ¥ g
a) Vibration d’'objets de dlmcnsmns macro-
scopiques ¢
b) Vibration d'une molecule dlalomique
1.2 Niveaux rotationnels . SAA W -
a) Rotation d'un systéeme r’lg,ldc de deux
boules de dimensions macroscopiques .
b) Rotation d'une molécule diatomique.
3 Niveaux électroniques
1.4 Molécules polyatomiques .
a) Degrés de liberté
b) Niveaux d'énergie .
S Energie de translation

(¥

viécanisme de 1’absorption des radlatmns
La molécule tourne
b) L

Spectroscopic dabsorption .

a molécule vibre .

NNN
=B
O O o

N

N BT
g2

264
264
265
268

[3* ]

2.2 Spectroscopie infra-rouge .

a) Principe du spectrométre .

b) Spectre de vibration-rotation d'une mo!e-
cule diatomique a I’état gazeux : le chlorure
d’hydrogéne

¢) Spectre infra-rouge des moiccules polw-
atomlque\

2.3 Spectroscopie électronique ;
a) Principe de la spectroscopie electromque
b) Relation entre la délocalisation des élec-
trons et I’absorption ultraviolette ou visible
¢) Couleur des corps. :
d) Spectres électroniques des ions complexes
meétalliques .
Spectroscopie de diffusion.
Régles de sélection.
Intensité des raies RAMAN.
Spectrométre RAMAN .

Propriétés magnétiques .
Paramagnétisme et diamagnétisme .

1.1 Magnétisme et structure électronique
1.2 Propriétés magnétiques des ions .
a) Ions libres .
b) Ions complexes .
Résonance magnétique nucléaire
a) Le spin nucléaire .
b) Le cas du proton 'H
¢) Principe de la résonance nucléaire -J5=
d) Spectrométre de résonance magnétique nucléaire
e) Utilité de la spectroscopie RMN
Questions
Réponses.

DEUXIEME PARTIE : LA REACTION CHIMIQUE

ER PRINCIPE DE LA
=) NAMIQUE ET THERMOCHIMII

1
1
1
]
{
v
"
(
)
¥
"

rmodynamique

¥
¥}
|
|
N

orma-

b
4
k
e
I
b
0
i
1
l'u
m
-

312
312
312
312

w
—
(5]

1.2 Enoncé du premier principe : I’énergie interne
1.3 Expression mathématique du premier principe

1.4 Expression différentielle du premier principe

a) Calcul du travail échangé du cours d’une
transformation réversible .

b) Expression différentielle du premier prin-
cipe .

1.5 Autres énoncés du premier principe

282
282

283

286

288
288

290
290

292
295
296
297
297

298
298
299
299
299
300
300
300
300
302
302
302
303
305

313
314
315

315




Xii Table des matiéres

2 Applicationauxréactionschimiques, Thermochimie 318 CHAPITRE 12
2.1 Expressiqns de la chaleur de réaction. . . . 3I8 | FS EQUILIBRES CHIMIQUES
a) Réaction 4 volume constant . . . . ... 318
b) Réaction a pression constante. . . . . 318 1 Définition des équilibres chimiques. . . . . . . 353
¢) Relation entre chaleur de réaction avalume 1.1 Réaction compléte — Réaction incompléte. . 353
constant et chaleur de réaction a pression a) Pas d’évolution . . . . . ... ... 35
constante. . . 318 b) Evolution . . . 353
_ d) Ordre de grandeur de Ia dlﬁ'erence entre la ¢) Evolution, Jusqu'a dnspantlon d’une ou
chaleur de rea,ctfon‘a Qressnon constante plusieurs substances . . . . . . . . . 353
) cCtla c.iha_leur de réaction a volume constant ;lz‘(}) 1.2 Etude expérimentale d’une réaction incom-
C)LONCIUSIONS . . + « ¢ + & s = o = o = plete.... o
2.2 Enthalpies de formation . . . . . ... . 320 1.3 Equilibre homogene—Equlhbre hétérogéue—
a) Formation d'un composé. . . . . . . . 320 Phase . . . e s e e e A
b) Formation d’une liaison . . . . . . . . 321 a) Equilibre homogéne St 2O
2.3 Variation de I'enthalpie de réaction avec la b) Equilibre hétérogéne . . . . . . . . . 358
U A e S 5. &) Phadede chicruns do sodinm . o 000y nocs o S0
2.4 Détermination des enthalpies de réaction. . 324 2 Laconstante d’équilibre . . . . . . ... .. 3%
a) Mesure des enthalpies de réaction . . . . 325 2.1 Loi de GULDBERG €t WAAGE . . . . . . . . 3%
b) Calcul des enthalpies de réaction . . . . 326 a) Cas général. . . . cee .. 38
i 330 b) Cas d'un équilibre hétérogcne Fdily, -,
Questions . . . .. ............ 3 ¢) Cas particulier des systémes gazeux . . . 3%
Réponaes. - . -STEURIERIEDR 13 poELsRemon | 33 2.2 Démonstration de la loi de GULDBERG et
WAAGE . . . . SN
2.3 Variation de la constante d équnl:bre avec la
température . : 38
a) Equation de VAN ’T HOFF. 34
CHAPITRE 11 b) Application. : k|
S D 3 Les facteurs d’équilibre. . . o AT 3&
SECOND PRINCIPE DE LA =~ 3.1 Principe de LE CHATELIER et conséquences. . 38
THERMODYNAMIQUE ET EVOLUTION ‘ %
DES SYSTEMES CHIMIOUES a) Température .
DES SYSTEMES ' IIIIIUES b) Pression totale 3 k|
1 Le second principe de la thermodynamique. . . 333 ¢) Concentrations (ou prcsswns partlelles). « !
1.1 Evolutions naturelles . . . . . . . .. .. 333 3.2 Variance d'un systéme en équilibre. . >
1.2 Enoncé du second principe . . . . . . . . 334 a) Définition de la variance . . >
’ . : b) Calcul de la variance : |
1.3 Fonctionnement des machines thermiques. . 335
c) Régle des phases- ; |
2 Lanotiondentropier-iesien deshniee . - . -2]1336 d) Représentations des equlllbres —
2.1 Définition de I’entropie. . . . . . . . . . 336 4 Aspects complémentaires de I’étude des équilibres 3
2.2 L'entropie et le second principe . 338 & LS st de dissociation. . x
2.4 La signification statistique de 1’entropie. . . 341 §) Seusfmition . . -
: s 5 g . b) Détermination du cocﬁicxent de dnssocm—
a) Entropie et désordre moléculaire . . . . 341 i =
b) Interprétation de certains phénomeénes 2 il iy ' =
physico-chimiques . e ) 4.2 Rendement d’une réactlon equlllbrec .
¢) L'entropie absolue . . . . . . ... «; 343 a) Influence des propomons‘dcs rcz’zcuf.:;‘. &
2.5 Calculs d’entropies. . . . . . . . . . . . 344 b)/Rendement par TRPPOLE ‘8- Wi TERCIME . *SRu
¢) Introduction d’un gaz inerte dans un équi-
a) Entropie d’une substance LSRN =344 B homnalins sieen -
b) Entropie d’une réaction . . . . . . . . 345 ' R e
OUESHONES = 2", & =+ o N s s -
3 Evolution d’un systtme non isolé¢ . . . . . . . 346 Réponses. . 2
3.1 Définition de I’enthalpie libre . . . . . . . 346
3.2 Critére de transformation . . . . . . . . . 347 CHAPITRE 13
3.3 Application aux réactions chimiques . . . . .348 _
Questions . 351 OXYDO - REDUCTION

T SRR . . 1 Les notions d’oxydation et de réduction. . . . . &




Table des matidres Xiii

1.1 Sens classiques de 1’oxydation et de la réduc- 2.1 Définitions des acideset desbases . . . . . 400

gon . . . dan s wlds 375 2.2 Conséquences de la définition de BRONSTED. 402

a) Premiére deﬁmtlon vuive o ROl . 38 a) Couple acide-base conjugués . . . 402

b) Extensions desnotions. . . . . . . . . 375 b) Comportement de 1’eau. Les substances

¢) Réactions ioniques : interprétation de amphotéres. . . . . 402

I'oxydo-réduction . o . . . . . ... . 375 c) Acidité et basicité mulllp]es "Molarité.
1.2 Nombre d’oxydation d’un élément. . . . . 376 Normalité . . o %R e

a) Définition du nombre d’oxydation. . . . 376 2.3 Force des acides et des bases o .. . 403

b) Détermination du nombre d’oxydation. . 377 a) Les deux types d’acides et de bases 403
13 Applications du nombre d’oxydation. . . . 378 b) Force relative des acides et des bases . . 405

a) Définition de I’oxydo-réduction . . . . . 378 Questions. . .. .. .. . GOSN 00, MpUrEEE O

b) Propriétés chimiques des éléments . . . . 378 Réponses. . . . . . . . . . v v v v « . .. 407

¢) Détermination des coefficients d’une réac-

RS T T O R CHAPITRE 15
4 Limites dans i’utilisation du nombrc d’ oxyda- " : e ol e
LE pH DES ACIDES ET DES BASES
tion 380 it s S ET
2 Omxydo-réduction et électrochimie . . . . . . . 380 1 Calcul du pH d’un acide (ou d’'une base) . . . . 409
11 £l ) 1.1 Acide fort etbase/forter. v, oy Lnons (0, 409
IR ¢ 2ooiisvnasnes eois nomidae 4881 1.2 Acide et base faibles . . . . . . . ... . 409
=% Piles électrochimiques . . . . . . ..o0n. 381 s N .
. i ; 1.3 Validité des approximations. Calcul rigoureux 410
IEPatenticl d'électrode. ! wina heageliogad in 383
a) Equation de NERNST . . . . 383 2eaMBsure dipH  gioning eh socatsies' b cemamedl?
b) Définition et mesure du potentle! délec- 2.1 Méthodes électrochimiques . . . . . . . . 412
f5ade. .. .. .. .. ..ooldieyegdn 2oolionsd (b 383 a) Principe . . . . . 412
~4 Applications . . . 386 b) Réalisation pratique dc la mesure. pH metre 413
a) Détermination des constantes dequmbre 2.2 Indicateurscolorés . . . . . . . . . . . . 414
d’oxydo-réduction. . . . 386 ay Définition” ." . . . . . L L )L s 414
b) Mesure du pouvoir oxydant (et du pouvo:r b) Domaine de virage . . . ST L ATS
réducteur) . . . s sauzakd o 386 ¢) Utilisation de I'indicateur colorc S -
¢) Titrages d’oxydo- reductlon T P e TR L ‘

d) Energie d’oxydo-réduction . . . . . . . 389 3 Neutralisation d’un acide par une base et inverse-
BEESHONS . . . . .ois 391 st B s e mmielse e o A
B Al 3.1 Acide et base forls e R o aoesiTale
QSSRGS T SRR, RS L 3.2 Acide faible—Baseforte . . . . . . . . . 418

3.3 Base faible — Acidefort . . . . . . . . . 421
3.4 Les solutions tampons . . . . . . . . . . 421
a) Définition et exemples . . , . . . g
CHAPITRE 14 b) Mise en évidence de 1’effet ta.mpon i (5
¢) Réalisation d’une solution tampon . . . 423
> SOLUTIONS TIONIQUES 4 FEquilibres multiples : Ampholytes ; Polyacides ;

DES ET BASES POIVDASES. . . ¢ 5 2 5 5% 5 & & 2 seens VRIS

La dissociation ionique. *. . . . . . . . . . . 393 4.1 Les substances amphotéres ou ampholytes . 424

- - =y e . i 4.2 Neutralisation d’un polyacide (ou d’une poly-
1 Mise en évidence et mécanisme de la dissocia-

393 BASE) . v i nesiuliedd E———
tion ionique. . . . e
a) E“S[g::e SRk soluuon 395 4.3 Problémes sur les equ:llbrcs multiples. . . . 426
b) Mécanisme de la dissociation . . . . . . 395 Questions . . . . ... ... .. ... .. 428
2 L’équilibre de dissociation . . . . . . . . 396 Réponses. . . . . .. ... ....... 429
a) Existence d'un équilibre . . . . . . . . 397 :
b) Influence de la concentration . . . . . . 397 CHAPITRE 16
1.3 L'auto-ionisation de I'eauetlepH . . . . . 398 el T e - 2 :
a) Le produit ionique de I'eau .. . 398 LES SELS EN SOLUTION
b) LanotiondepH . . . . . ... ... 39

1 Etude des sels solubles. Le phénoméne d hwdro-
Generalités sur les acides et lesbases. . . . . . 400 IVS€ . . o v s i 55 3 e £31




Xiv Table des matidres

(3]

1.1 Définition de I’hydrolyse .
1.2 Lois de I’hydrolyse. .
1.3 pH d’une solution saline .

Etude des sels peu solubles. Produit de solubilité
2.1 Définition.

2.2 Passagedela SO]ubl]ltC au produu de solublllte
et inversement .

2.3 Déplacement de I’ equ:hbre de solublhtc
2.4 Séparation par précipitation .

Les sels complexes en solution
3.1 Définition et propriétés . .
3.2 La dissociation des compiexes en solution .

3.3 Méthodes d'étude des complexes en solution
a) Objet de I'étude des complexes .
b) Exemples de méthodes d’étude .

3.4 Importance des complexes en solution

Complément : potentiel normal apparent et
domaines d’existence des particules.

4.1 pH et oxydo-réduction .

4.2 Complexes et oxydo-réduction .
Questions

Réponses .

CHAPITRE 17

VITESSES ET MECANISMES
DES REACTIONS

Généralités . 1B b

1.1 Réactions lentes. Réactions rapides

1.2 Vitesse de réaction . ] it

1.3 Réactions élémentaires. Réactions complexes

Les réactions élémentaires

2.1 Loi de vitesse . . . . -
a) Réactions dlmoleculalres
b) Réactions trimoléculaires -
c¢) Réactions monomoléculaires .
2.2 Théorie des collisions.
a) Influence des concentrations
b) Le facteur stérique
¢) Energie d'activation .
d) Influence de la température .

431
432
434

435
346

436
436
437

438
438
439
441

441
441

442

44?2

449
449
449
451

451

452
452
453
453
453
453
455
456
457

9 3 Théorie du compiexe activé
a) Le compiexe activité. Calcul de l encrgne
d’activation
b) Calcul dela coqstanle dc vucsse Emhalp:e
et entropie d’activation
¢) Exemples de complexes activés

2.4 Variation de I'énergie d activation. Catalyse
a) Catalyse hétérogéne . : :
_ hydrogénation de I’ ethyienc :
__ mécanisme général de la catalyse hete
rogéne
b) Catalyse homogéne
— catalyse acido-basique
— catalyse d’oxydo-réduction
— autocatalyse . ;
— catalyse enzymatique .

3 Les réactions compiexes

Variation dcs concentrations au cours du
temps ;

a) I{Lnteons d’ ordre l 4

b) Réactions d’ordre 2 . .

¢) Cas géneral : Réactions d’ ordre ik

d) Réactions réversibles.

)

3.2 Cinétique expérimentale - détermination de
|'ordre . :
a) Utilisation de la 10: de viiesse mtegrec

b) Utilisation de la loi de vitesse différentielle

¢) Mesure des variations de concentrations .

3.3 Mécanismes reactionnels L
a) Succession de processus élémentaires.
b) Réactions enzymatiques .
¢) Réactions photochimiques et rad10ch1m1-
ques . -
d) Réactions en chame -

Questions
Réponses .

Appendice I : symboles, numeéros atomiqies et ma-ses
atomiques des éléments

Appendice IT1: constantes physiques et caractéristiques
de I'atome . Conversion d’unités .

Appendice III: potentiels standards d’oxydo-réduction

: propriétés des éléments . .

Inda | . S A ) Fahua 2D sty sy

Terminologie anglaise

zl_t,& sk . A

O Y W ORCELN

o s

h')ht:hhn A

& & &k

2




