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1-  Définition :

Une réaction chimique est une transformation au cours de laquelle des corps purs (les réactifs) disparaissent et de nouveaux corps purs (les produits formés) apparaissent.
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    Etat initial 



        Etat final

 

Exemple : on met de la paille de fer dans une solution de sulfate de cuivre :

	AVANT
	APRES
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	Réactifs


	Produits




2- Equation d'une réaction :

( Equation bilan et réaction chimique : 



Le carbone brûle dans le dioxygène pour former du dioxyde de carbone :



         REACTIFS


  
         PRODUITS
                          C    +     O2   
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(  Principe de conservation :

Un des grands principes de la chimie énoncé par le chimiste français Lavoisier

est que : 
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( Comment équilibrer une équation bilan ? :

Après expérience, un élève s’aperçoit que la combustion du méthane produit deux nouveaux corps : du dioxyde de carbone et de l’eau. Il cherche l’équation bilan de cette réaction.



Etape 1. Chercher la nature des réactions et des produits :

Le premier réactif est donné, c’est le ……………………………….. C’est une

réaction de combustion, donc le deuxième réactif est le ………………………

contenu dans l’air.

Les produits ont déjà été identifiés par l’élève : ………………………………

……………………………………………………………………………….

Etape 2. Equilibrer avec les coefficients stœchiométriques :



L’équation bilan s’écrit pour l’instant :



    
 REACTIFS


  
        
 PRODUITS


    CH4   + O2  
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 CO2    +   H2O
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Dans l’équation bilan ci-dessus, on a considéré une molécule pour  chaque

corps mais la réaction ne peut pas se réaliser avec ces proportions. Pour équilibrer

l’équation bilan on place ………………………... devant la formule des corps, ils 

représentent   le   nombre   de   molécules   prises   en  compte.  On  les  appellent

 ………………………………….…. On va donc chercher maintenant dans quelle

proportion  les  molécules  des  corps  doivent  réagir  pour  que  le  principe  de

conservation soit vérifié.

Les atomes de carbones C sont déjà équilibrés :

Equilibrons les atomes d’hydrogène H :
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Equilibrons les atomes d’oxygène O :

 



( Exemples  :



Al       +        S     (     Al2S3


CaCO3      +     HCl      (        CO2     +      CaCl2       +        H2O



C       +    CuO        (     CO2          +      Cu

3-  Equation et bilan massique :

On connaît le nombre de moles de chaque molécule, on sait calculer leur masse molaire.

On peut donc calculer la masse de chacun pour que la réaction soit totale.

  Exemple : 


La combustion du propane dans le dichlore donne du carbone et du chlorure 

d’hydrogène, selon l’équation :

   
C3H8         +       4   Cl2                          3  C         +        8  HCl

1. Déterminer le volume de dichlore nécessaire pour brûler 66 g de propane.

2. Calculer la masse de carbone formé.

Données :

 Masses molaires atomiques :



M(H)  =  1 g/mol     M(C)  =  12 g/mol     M(Cl)  =  35,5 g/mol 

Volume molaire dans les conditions de l’expérience :  24 L/mol

4 -EXERCICE CORRIGE


( Enoncé :


La combustion de l'ammoniac (NH3) dans le dioxygène donne du diazote (N2) et de l'eau. 


( Ecrire et équilibrer l'équation bilan de cette réaction.


( Déterminer le volume de dioxygène nécessaire à la combustion de 255 g d'ammoniac.


( Calculer la masse d'eau obtenue après combustion complète de l'ammoniac.

Données :
masses molaires atomiques : MH = 1 g/mol  ;  MN = 14 g/mol  ;  MO = 16 g/mol




volume molaire dans les conditions de l'expérience : V = 24 L/mol


( Résolution :
a/ Ecriture de l’équation bilan :




Recenser les réactifs et les produits :

	Réactifs
	Produits

	Noms
	Formules
	Noms
	Formules

	
	
	
	


rem : 
Si l'écriture chimique  des  corps  ne  vous  est  pas  donnée,  c'est  que  vous  devez  la 

connaître ou que vous êtes capable de la retrouver (exemple : eau, dioxygène, …).




Ecrire et équilibrer l’équation :



Ecriture de l'équation :




……………………..

………………………




Equilibrage de l'équation :




……………………..

………………………




……………………..

………………………

Méthode :

Rem : 
vérifier toujours si votre équation bilan est bien équilibrée avant de poursuivre 

l'exercice :

C’EST CAPITAL POUR LA SUITE DE L'EXERCICE
	
	réactifs
	produits

	H
	
	

	N
	
	

	O
	
	


b/ Traduction de l’équation bilan sous forme d’un tableau de proportionnalité :

« Une équation chimique est un BILAN MOLAIRE »


L'équation équilibrée :

……………..…….. 

         ………………………..

se traduit par : 

…………………………………………………………………………………………………...

D'où le tableau bilan :

	
	
	
	
	

	Bilan molaire
	
	
	
	

	Masse molaire ou

volume molaire
	
	
	
	

	Bilan massique ou volumique
	
	
	
	


Rem : 
pour  savoir  si  on  travaille avec les masses molaires ou avec les volumes molaires, il 

suffit de se reporter à l'énoncé, et de remarquer s'il parle de masse ou de volume pour 

chacun des réactifs et des produits :


« Déterminer le volume de dioxygène nécessaire à la combustion de 255 g d'ammoniac.


   Calculer la masse d'eau obtenue après combustion complète d'ammoniac.»

Calcul des masses molaires moléculaires :

c /Résolution de l'exercices avec des tableaux de proportionnalité :



      Volume de dioxygène :


  Masse d'eau :

	Masse

d'ammoniac
	Volume de dioxygène
	
	Masse

d'ammoniac
	Masse

d'eau

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	


d/ Conclure par une phrase répondant aux questions de l’énoncé :



Pour brûler 255 g d'ammoniac, il faut   ……..  de dioxygène  et  on obtient  ……..  d’eau.
5 – Exercices 

Exercice 1 :


Equilibrer les équations suivantes :



    ... Al   
+  
... O2
... Al2O3


  ... CO 
+ 
... O2
... CO2


    ... Fe   
+ 
... Cl2
... FeCl3

        ... C2H6  
+ 
... O2
... CO2   +   ... H2O


       ... Fe2O3 
+ 
... CO
... Fe      +   ... CO2
Exercice 2 :


2.1
Equilibrer les équations suivantes :


    ... P 
+
... O2


... P4O10

... FeO 
+ 
... O2


... Fe3O4

   ... Al 
+ 
... Fe2O3

... Al2O3   +   ... Fe

   ... C2H6 
+ 
... O2


... CO2      +   ... H2O


2.2
Le grillage de la pyrite (FeS2) dans le dioxygène de l'air (O2) donne de l'oxyde de fer 



(Fe2O3) et du dioxyde de soufre (SO2).



Ecrire et équilibrer l'équation bilan :

…………………………………………………………….


2.3
La calcination du carbonate de cuivre (CuCO3) donne de l'oxyde de cuivre (CuO) et 



du dioxyde de carbone.



Ecrire et équilibrer l'équation bilan :

…………………………………………………………….

Exercice 3 :


Le bilan de la fabrication du fer à partir du minerai se traduit par l'équation suivante :

... Fe2O3   +   ... CO


... Fe   + ... CO2


3.1
Recopier et équilibrer l'équation chimique.



3.2
Calculer la masse molaire de Fe2O3



3.3
Quel volume de CO2 obtient on en faisant réagir 3,2 kg d'oxyde de fer (Fe2O3) ?

Données :


Volume molaire : 24 L/mol

Masses molaires : M(Fe) = 56 g/mol

M(O) = 16 g/mol

Exercice 4 :


Le fer réagit lentement avec le dioxygène de l'air selon l’équation chimique suivante :

... Fe + ...O2
 

... Fe2O3

4.1
Equilibrer cette équation.


4.2
Quel est le volume de dioxygène nécessaire pour brûler 120 g de fer ( aux CNTP ) ?


4.3
Quelle est alors la masse d'oxyde de fer obtenue ?

Données :


Masses molaires : M(Fe) = 56 g/mol

M(O) = 16 g/mol
Exercice 5 :


La combustion du butane (C4H10) dans le dioxygène donne du dioxyde de carbone et de l'eau.



5.1
Ecrire et équilibrer l'équation de la réaction.



5.2
Calculer la masse molaire du butane.



5.3
Calculer la masse de dioxygène nécessaire pour faire brûler les 13 kg de butane 




contenus dans une bouteille de ce gaz.

Données :


Masses molaires : M(H) = 1 g/mol

M(C) = 12 g/mol

M(O) = 16 g/mol
Exercice 6 :


L’éthanol a pour formule CH3CH2OH.



6.1
Quel est le nombre d'atomes d'hydrogène contenus dans une molécule d'éthanol ?



6.2
Calculer la masse molaire moléculaire de l’éthanol.



6.3
On fait brûler 2,3 g d'éthanol dans le dioxygène. 




L'équation bilan s’écrit :





... CH3CH2OH    +   ... O2

  ... CO2   +   ... H2O

6.3.1  Nommer les produits formés.

6.3.2  Calculer la masse d'eau formée.

Données :


Masses molaires : M(H) = 1 g/mol

M(C) = 12 g/mol

M(O) = 16 g/mol
6 -  TP 1 : Notion de réaction chimique

(.  Définition et écriture d'une réaction chimique :



Expérience :



On introduit un clou en fer dans une solution de sulfate de cuivre :

	Avant l'expérience
	Pendant l'expérience
	Après l'expérience

	



	
	




Observations :



Conclusion :



Au cours de cette expérience, ………………………………………………………

……………………………………..



Cette transformation s'appelle ………………………………….





Vocabulaire :

· les corps initiaux s'appellent   ……………………

· les corps qui apparaissent s'appellent …………………….



Ici :

	………………….
	………………….

	
	




Toute réaction chimique se traduit par une équation bilan :

( Y a t il disparition de la matière au cours d'une réaction chimique ?



Expérience :




On réalise sur le plateau d'une balance électronique une réaction chimique : l'action de l'acide chlorhydrique sur du carbonate de calcium (craie) :

	

	




Observations :



Conclusion :

	………………….
	………………….

	
	




Equation bilan :



Au cours de cette réaction chimique, il y a ………………………………………., 

c'est à dire que l'on retrouve le même nombre d'atomes avant et après la réaction chimique. Ils

sont  simplement  liés  entre  eux  de  manière  différente.  Ceci  a  été  résumé  par le chimiste

Lavoisier dans une phrase bien connue :

" ………………………………………………………………………………………..






………………………………………. "

7 – TP 2 : Décomposition thermique de l'hydrogénocarbonate de sodium

( Objectif :


Le but de ce TP est de vérifier expérimentalement un résultat théorique.



( Déroulement du TP :

Etude théorique :


On introduit dans un tube à essais 2 g d'hydrogénocarbonate de sodium (de formule NaHCO3). On chauffe doucement le tube. L'hydrogénocarbonate de sodium se décompose alors en dioxyde de carbone, en eau sous forme de vapeur et en carbonate de sodium (de formule Na2CO3).



( Ecrire et équilibrer l'équation bilan de cette réaction chimique.



( Calculer les masses molaires moléculaires :

· de l’hydrogénocarbonate de sodium,

· du carbonate de sodium.



( Calculer la masse de carbonate de sodium que l'on doit récupérer dans le 




tube à essais.

Données :  

 M(Na) = 23 g/mol 
M(H) = 1 g/mol 
M(C) = 12 g/mol
 M(O) = 16g/mol
Etude expérimentale :



-  Peser un tube à essais vide :
mtube =   ........ g



-  Ajouter 2 g d’hydrogénocarbonate de sodium dans le tube à essais.



-  Chauffer doucement le tube en le déplaçant sur la flamme et le peser à 



    intervalles réguliers.



-  Cesser le chauffage dès que la masse du tube reste constante.



-  En déduire la masse du résidu :    mrésidu  =  ........ g

( Conclusion :




-  Comparer le résultat théorique et le résultat expérimental obtenu pour la 




    masse carbonate de sodium obtenue :




-  Expliquer l'écart par rapport au résultat attendu :




-  Prouver en utilisant vos résultats expérimentaux que la décomposition 




    thermique de l'hydrogénocarbonate de sodium ne peut pas s'écrire :






NaHCO3

         CO2   +    NaOH


 

-  L’hydrogénocarbonate de sodium (appelé également bicarbonate de soude) 




   est un constituant de la levure chimique. Quel est son rôle dans la cuisson 



   
   des gâteaux ?
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