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Métaux et non-métaux
À faire dans votre cahier de laboratoire avant votre entrée au laboratoire :

· Insérer dans votre cahier de laboratoire les pages J-10 à J-15.
But 
Étudier les propriétés physiques et chimiques des métaux et non-métaux et de leurs composés; identifier un métal grâce à un test à la flamme.
Théorie
Les éléments se divisent en deux grandes catégories, les métaux et les non-métaux.  Ils se différencient autant par leurs propriétés chimiques que par leurs propriétés physiques.
Propriétés physiques

· Phase et apparence :

À l’exception du mercure, les métaux sont solides à la température ordinaire.  On dit des métaux qu’ils possèdent l’éclat métallique.  En effet, la plupart sont d’un blanc plus ou moins pur; quelques-uns, cependant, sont colorés : l’or est jaune, le cuivre est rouge.  L’éclat métallique d’un métal peut souvent être masqué par une couche d’oxyde à la surface.  L’oxydation à l’air, peut être lente ou rapide, mais elle demeure toujours un phénomène caractéristique des métaux.

· Conductibilité calorifique et électrique :

Les métaux conduisent généralement bien la chaleur; le meilleur conducteur est l’argent.  Un métal qui conduit bien la chaleur conduit généralement bien l’électricité.  C’est encore l’argent qui est ici le meilleur conducteur.  Parmi les métaux usuels, le cuivre et l’aluminium sont ceux qui conduisent le mieux le courant.

· Malléabilité :

La malléabilité est cette propriété mécanique d’un métal qui permet de l’étendre en feuilles minces sous l’action du marteau ou du laminoir.  Le plus malléable des métaux est l’or : on peut en obtenir des feuilles tellement minces qu’il en faut 100 000 pour en faire une pile d’un centimètre d’épaisseur.
· Dureté :
Quand un métal se laisse difficilement rayer ou pénétrer on dit qu’il est dur.  Le chrome est le plus dur des métaux.  La dureté du plomb est très faible : il se laisse rayer par l’ongle.  Voici l’indice de dureté de quelques métaux comparativement au diamant dont l’indice est de 10 :

	Chrome :
	9
	Cuivre :
	2,5 – 3

	Iridium :
	6 - 6,5
	Aluminium :
	2 – 3

	Fer :
	4 – 5
	Magnésium :
	2

	Platine :
	4,3
	Plomb :
	1,5


Propriétés chimiques

Les propriétés chimiques des éléments les différencient également en métaux et non-métaux.

· Oxydes et hydroxydes :
L’oxygène se combine directement à la plupart des éléments.  Les composés ainsi obtenus portent le nom générique d’oxydes.  L’oxyde d’un élément (symbole général, É) réagit avec l’eau pour former un nouveau composé contenant des groupements hydroxydes (OH).

ÉO  +  H2O (  HO—É—OH

(Le nombre d’atomes d’oxygène dans l’oxyde ainsi que le nombre de groupements OH dans l’hydrogène varient évidemment avec les différents éléments.)

Le caractère de l’hydroxyde, HO—É—OH, dépend de la nature de l’élément auquel sont attachés les groupements OH.  Le composé peut se comporter comme un acide, caractérisé en solution par un excès d’ions hydrogène (H+) par rapport aux ions hydroxyde (OH-).

H2EO2

(
2 H+  +
EO22-

D’autres part l’hydroxyde, HO—É—OH, peut aussi se comporter comme une base caractérisée en solution par un excès d’ions OH- par rapport aux ions H+.  On écrit alors la formule du composé avec les groupements OH ensemble et en solution, il y a ionisation suivant l’équation suivante :
É(OH)2  (  É2+  +  2 OH-
Un oxyde qui, par réaction avec l’eau, forme un acide est appelé un oxyde acide.  C’est le cas des oxydes des non-métaux.  Par contre, un oxyde, qui en réagissant avec l’eau donne une base, est appelé un oxyde basique.  C’est le cas des oxydes des métaux.
Lorsque l’hydroxyde est soluble dans l’eau, il est donc facile de déterminer s’il s’agit d’un acide ou d’une base grâce à son ionisation qui produit un excès d’ions H+ ou OH-.  Toutefois, il arrive qu’un hydroxyde soit insoluble dans l’eau.  On peut alors déterminer s’il s’agit d’un acide ou d’une base en le faisant réagir avec un acide ou une base.  En effet, s’il s’agit d’un acide, en ajoutant une base, il y aura réaction entre l’acide et la base et alors disparition du précipité à la condition évidemment que le sel produit soit soluble, ce qui est souvent le cas.  Par contre, si on ajoute un acide, le précipité demeurera et la solution deviendra très acide.  On a la situation inverse si un hydroxyde insoluble est une base : en ajoutant un acide, il y a réaction, formation d’un sel, soluble en général, et donc disparition du solide, tandis qu’en ajoutant une autre base le solide demeure.
Exemple : l’hydroxyde de calcium, Ca(OH)2, qui est une base peu soluble.

Si on prend une suspension de Ca(OH)2 que l’on divise en deux échantillons, en ajoutant du NaOH à l’un, il ne se passe rien et en ajoutant du HCl à l’autre, la suspension devient une solution.

Ca(OH)2  +  NaOH(aq) (  aucune réaction

Ca(OH)2  +  HCl(aq)   (  CaCl2(aq)  +  2 H2O

Ce test est donc basé sur le fait qu’un acide réagit toujours avec une base pour donner un sel et de l’eau et que, si le sel est soluble, l’hydroxyde insoluble est solubilisé par la réaction avec un acide si c’est une base et vice versa.

Il arrive que dans certains cas, l’hydroxyde réagisse à la fois avec une base et un acide.  On dit alors qu’il se comporte à la fois comme un acide et une base, que c’est un amphotère.  C’est pourquoi il faut toujours essayer de solubiliser un hydroxyde insoluble avec un acide et une base même si un premier test a donné un résultat positif.  Malheureusement, si l’hydroxyde est un amphotère, il n’est pas possible de classer l’élément comme métal ou non-métal en connaissant cette propriété chimique.
En général, cependant, du point de vue chimique, on distingue les métaux des non-métaux grâce aux propriétés de leurs oxydes.  En effet, les oxydes de métaux sont des oxydes basiques car ils réagissent avec l’eau pour donner des bases, tandis que les oxydes des non-métaux sont des oxydes acides car ils réagissent avec l’eau pour donner des acides.

· Caractère métallique
Les métaux possèdent une faible éléctronégativité, comprise entre 0,7 et 2.  D’autre part, les non-métaux sont caractérisés par une forte électronégativité entre 2 et 4.  Le caractère métallique d’un élément augmente donc si l’électronégativité diminue.  Alors de gauche à droite dans une période et de bas en haut dans un groupe, le caractère métallique va diminuer.  Ce sont les métaux avec la plus faible électronégativité qui sont les plus réactifs.
Pour comparer les métaux entre eux, on exprime leur réactivité par rapport à la facilité qu’ils ont de déplacer l’hydrogène de l’eau ou d’une solution acide, c’est-à-dire de réduire les ions hydrogène, H+, et produire un dégagement d’hydrogène.

Exemple :

Sn(s)  +  2 H+(aq)  (  Sn2+(aq)  +  2H2(g)
Les métaux les plus réactifs peuvent déplacer l’hydrogène de l’eau froide, tandis que d’autres ne peuvent pas réagir avec une si faible concentration d’ions H+ et ne déplacent l’hydrogène que d’une solution acide.
· Émission de radiations visibles
Plusieurs métaux, à une température élevée, émettent une couleur caractéristique qui permet de les identifier.  On utilise une solution de chlorure du métal que l’on place dans une flamme à l’aide d’un fil de platine.  La flamme prend alors une coloration caractéristique de chaque métal.

	Sodium
	Jaune très persistant

	Potassium
	Éclair de violet

	Calcium
	Éclair de rouge brique

	Barium
	Vert

	Strontium
	Écarlate persistant


	Lithium
	Rouge éclatant

	Cuivre
	Bleu-vert


Manipulations
Division des équipes : Pour le meilleur fonctionnement de ce laboratoire, nous diviserons les équipes de façon à ne pas avoir d’embouteillage aux hottes.  Consultez le tableau suivant pour connaître par quelle partie vous allez débuter vos manipulations.

	Emplacement
	Expérience
	# Équipe

	Hotte A
	A1
	1-2

	À votre table
	A2
	9-13

	À votre table
	A3
	10-14

	Démonstration
	A4
	

	Hotte B
	A5
	3

	Hotte B
	A6
	4

	Hotte C et votre table
	A7
	11-15

	À lire
	A8
	

	Démo et votre table
	B1
	

	À votre table
	B2
	12-16

	Hotte D
	B3
	5-6

	Hotte E
	C
	7-8


A. Oxydes et hydroxydes des éléments d’une période

Vous étudierez ici les oxydes et les hydroxydes des éléments de la troisième période

.

1. Sodium : Na (Sous la hotte A)
Na2O2 : Prenez un papier essuie-tout et demandez au personnel technique un petit morceau de sodium de la grosseur d’un grain de riz, nettoyez-le sur le papier et placez-le dans un creuset de porcelaine, sec, supporté par un triangle.  À l’aide d’un brûleur, d’une pince à creuset et d’un carré de fibre, chauffez prudemment le creuset jusqu’à ce que tout le sodium ait fondu et réagi.  Si le sodium prend feu, couvrir le creuset avec son couvercle.  Lorsqu’il ne se passe plus rien, chauffez le creuset au rouge pendant une minute ou deux.  Laissez refroidir le creuset et son contenu.  Le sodium est tellement réactif que, plutôt que ce soit l’oxyde qui se forme (Na2O), c’est le peroxyde (Na2O2) qui est formé.

NaOH : Emplissez le creuset d’eau distillée au tiers.  Déterminez si la solution est acide ou basique à l’aide d’un papier tournesol
.
2. Magnésium : Mg (à votre table)
MgO : Prenez un ruban de magnésium (3 à 4 centimètres) avec une pince métallique et placez-le dans la flamme. Danger : évitez de regarder la flamme vive (production de rayons UV).  Sous l’effet de la chaleur, le magnésium s’oxyde.

Mg(OH)2 : Placez le résidu dans une éprouvette et ajoutez ≈ 0,5 mL d’eau distillée.  Chauffez, agitez et laissez refroidir.  À l’aide d’une tige de verre, déposez une goutte sur un papier tournesol.  Si le papier rouge semble seulement devenir bleu, laissez-le sécher et vous pourrez vous prononcer avec plus de certitude.
3. Aluminium : Al (à votre table)
Al2O3 : Découpez une petite bande de papier d’aluminium et chauffez-la à l’aide d’une pince dans la flamme d’un brûleur.  Sous l’effet de la chaleur l’aluminium s’oxyde.
Al(OH)3 : L’oxyde d’aluminium ne réagit pas avec l’eau et y est insoluble.  Vérifiez ceci en plaçant le résidu dans une éprouvette avec 1 mL d’eau.  Aucun papier tournesol ne devrait changer de couleur.  On obtiendra donc l’hydroxyde d’aluminium d’une autre manière.  Prenez le bout d’une spatule verseuse pleine de nitrate d’aluminium, Al(NO3)3, transférez-le dans une éprouvette et solubilisez avec environ 2 mL d’eau.  Ajoutez  4 gouttes de NaOH 6 M et notez l’apparition d’un précipité.  Il s’agit de l’hydroxyde d’aluminium qui tout comme l’oxyde est insoluble dans l’eau.  Déterminez la nature de l’hydroxyde en essayant de le faire réagir avec un acide et une base.  Divisez donc en 2 la suspension d’hydroxyde d’aluminium.  Ajoutez de l’acide chlorhydrique (HCl 6 M) à l’un des échantillons jusqu’à disparition du précipité et bien agiter.  Notez vos observations.  Ajoutez un excès de NaOH 6 M à l’autre échantillon et bien agiter.  Notez vos observations.
4. Carbone : C  (théorique)

CO2 : On brûle un petit échantillon de charbon dans une atmosphère d’oxygène.  La combustion est une oxydation et l’oxyde formé est un gaz, le dioxyde de carbone.

CO(OH)2 :  Le gaz formé lors de la combustion du carbone se dissout dans l’eau pour donner un hydroxyde.  La dissolution est cependant très faible et il faut utiliser du tournesol solide pour déterminer la nature acide ou basique de l’hydroxyde. 

5. Phosphore : P (travaillez sous la hotte B)
P4O10 : Nettoyez une cuillère à combustion en la chauffant dans la flamme et laissez-la refroidir.  Avec une spatule, prenez un grain de phosphore rouge de la grosseur d’un grain de riz et déposez-le dans la cuillère à combustion.  Chauffez la cuillère jusqu’à l’apparition du phénomène de combustion caractérisé par l’incandescence et le dégagement de gaz.  Placez alors la cuillère dans un bécher de 250 mL près de la surface de 10 mL d’eau distillée.  Tout en agitant légèrement, couvrez le bécher le plus possible avec un verre de montre (avec 2 papiers (1 rouge et 1 bleu) tournesol mouillés collés en dessous) jusqu’à ce que la combustion soit terminée.  La fumée blanche produite en brûlant le phosphore est le pentoxyde de phosphore.

PO(OH)3 :  Le pentoxyde de phosphore forme avec l’eau un hydroxyde.  Regardez la couleur du papier tournesol pour déterminer s’il s’agit d’un acide ou d’une base.

6. Soufre : S (travaillez sous la hotte B)
SO2 : Procédez exactement comme pour le phosphore.  La combustion du soufre  produit un gaz toxique, le dioxyde de soufre ou anhydride sulfureux.

SO(OH)2 :  Le dioxyde de soufre donne avec l’eau un hydroxyde.  Faites un test avec du papier tournesol pour déterminer s’il s’agit d’un acide ou d’une base.

7. Chlore : Cl (Hotte C)
Oxydes : Les oxyde de chlore sont difficiles à préparer et très instables. (À observer)
ClO3(OH) : (À votre table) C’est l’hydroxyde qui correspond à la réaction de l’oxyde de chlore, Cl2O7,  avec l’eau.  Faites le test au papier tournesol avec quelques gouttes d’une solution 0,5M de cet hydroxyde.
Argon : Ar (théorique)
C’est un gaz incolore présent dans l’atmosphère dans une proportion d’environ 1%.  Il  ne se combine à aucun élément; il est chimiquement inerte.  Vu cette absence de réactivité, il est utilisé pour emplir les ampoules électriques.
B. Caractère métallique
Vous classerez les métaux suivants les uns par rapport aux autres selon leur caractère métallique en observant leur facilité relative de déplacer l’hydrogène de l’eau, d’un acide dilué et d’un  acide concentré :

K, Na, Ca, Al, Mg, Pb, Sn, Bi

Le plomb est très toxique, il faut éviter de le toucher avec les doigts et bien se laver les mains après la manipulation.

1. Action des métaux sur l’eau
Comparaison de réactivité entre le potassium et le sodium, test démontrant que le gaz s’échappant lors du déplacement de l’hydrogène d’une solution par un métal est de l’hydrogène (H2).  Démonstration du professeur sous la hotte C.
 (À votre table) Dans des éprouvettes identifiées, remplies au tiers d’eau distillée, ajoutez des grains ou un petit morceau de calcium, de magnésium et d’aluminium (boule de papier).

Le bout de ruban de magnésium (3cm) doit être bien poli avec une laine d’acier pour pouvoir faire des observations correctes.  Prenez en note les phénomènes qui se produisent toujours dans un but de comparaison du caractère métallique.  Chauffez les éprouvettes où aucune réaction n’a été observée en faisant très attention de ne pas diriger l’ouverture de l’éprouvette vers  une autre personne.  Prenez en note les phénomènes.  Laissez finalement refroidir les éprouvettes.

Plus tard, pour chacune des éprouvettes (Ca, Mg, Al) vous noterez l’acidité, la basicité ou encore la neutralité à l’aide de papier tournesol.

2. Action des métaux sur un acide dilué
Dans des éprouvettes identifiées, remplies au tiers d’acide chlorhydrique dilué (HCl 6 M , à votre table), ajoutez des grains de magnésium, d’aluminium (boule de papier), de plomb et d’étain.  Prenez en note les phénomènes qui se produisent toujours dans un but de comparaison du caractère métallique. Attendez un  bon moment pour l’aluminium.  Prenez soin de gratter le plomb avec de la laine d’acier.

3. Action des métaux sur un acide concentré (travaillez sous la hotte D).
Dans des éprouvettes identifiées, mettre 2 mL d’acide chlorhydrique concentré (HCl 12 M), ajoutez des grains ou un petit morceau de plomb, d’étain et de bismuth.  Prenez en note les phénomènes qui se produisent toujours dans un but de comparaison du caractère métallique. Prenez soin de gratter le plomb avec de la laine d’acier.
C. Tests à la flamme (sous la hotte E)
Grâce à la propriété de certains métaux de produire une flamme d’une couleur bien caractéristique, identifiez un inconnu sachant qu’il est un des 5 ions métalliques suivants :

Na+, K+, Ca2+, Ba2+, Li+
On utilise des solutions aqueuses des chlorures de ces métaux :

NaCl, KCl, CaCl2, BaCl2, LiCl

Dans une plaque de porcelaine, versez de petites portions des solutions aqueuses des 5 chlorures et du chlorure inconnu.  Pour faire un test à la flamme, on trempe dans une solution donnée un fil de platine dont l’extrémité est terminée en boucle.  Il s’agit ensuite de maintenir le fil de platine, porteur d’une goutte de sel, dans la partie la plus chaude de la flamme d’un brûleur.  Notez la couleur produite.  S’assurer que toute la solution est brûlée. Il est possible de nettoyer le fil de platine en le trempant dans une solution de HCl 12 M  et de chauffer le fil par la suite. Répétez l’opération pour les autres solutions.  
Utilisation des résultats

A. Oxydes et hydroxydes des éléments d’une période

1. Sodium : Na

a) Le sodium, chauffé, réagit avec l’oxygène de l’air et forme 












b) __ Na(s)  +   __ O2(g)   (   _________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange peroxyde de sodium et eau :









d) __ Na2O2(s)  +  __ H2O(l)  (  __________   +   __ O2(g)
e) L’hydroxyde de sodium est un acide, une base ou un amphotère? _____________.

2. Magnésium : Mg

a) Le magnésium, chauffé, réagit avec l’oxygène de l’air et forme _______.

b)  ___ Mg(s)   +   ___ O2(g)   (   ___________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange oxyde de magnésium et eau :









d) __ MgO(s)   +   ___ H2O(l)   (   ___________
e) L’hydroxyde de magnésium est un acide, une base ou un amphotère? _____________.

3. Aluminium : Al

a) L’aluminium, chauffé, réagit avec l’oxygène de l’air et forme _______.

b)  ___ Al(s)   +   ___ O2(g)   (   ___________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange oxyde d’aluminium et eau :









d) ___ Al2O3(s)   +   ___ H2O(l)   (   __________

e) Quel est le nom du précipité résultant de la réaction entre la solution de nitrate d’aluminium et de l’hydroxyde de sodium? ________________.
f) ___ Al(NO3)3(s) +   ___ NaOH(aq)   (   __________(s)   +   ____________(aq)
g) Observations lors de l’addition d’un acide à la suspension d’hydroxyde d’aluminium :_________________________________________________.

h) ___ Al(OH)3(s)   +   ___________   ( ___ Al3+(aq) +  ___Cl-(aq)  +  ___ H2O(l)
i) Observations lors de l’addition d’une base à la suspension d’hydroxyde d’aluminium :_________________________________________________.

j) ___ Al(OH)3(s)   +   ___________   ( ___ Al(OH)4-(aq) +   ____ Na+(aq)
k) L’hydroxyde d’aluminium est un acide, une base ou un amphotère? _____________.

4. Carbone : C
a) La combustion du charbon est une oxydation du carbone au cours de laquelle est formé :______________________________________.

b)  ___ C(s)   +   ___ O2(g)   (   ___________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange dioxyde de carbone et eau :









d) __ CO2(s)   +   ___ H2O(l)   (   ___________

e) L’hydroxyde de carbone, CO(OH)2, est un acide, une base ou un amphotère? _____________.  Sa formule moléculaire devrait être écrite ainsi : __________.  On l’appelle habituellement __________ carbonique.
5. Phosphore : P
a) La combustion du phosphore est une oxydation au cours de laquelle est formé :______________________________________.

b)  ___ P(s)   +   ___ O2(g)   (   ___________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange pentoxyde de phosphore et eau :









d) __ P4O10(s)   +   ___ H2O(l)   (   ___________

e) L’hydroxyde de phosphore, PO(OH)3, est un acide, une base ou un amphotère? _____________.  Sa formule moléculaire devrait être écrite ainsi : __________.  On l’appelle habituellement__________ phosphorique.

6. Soufre : S

a) La combustion du soufre est une oxydation au cours de laquelle est formé :______________________________________.

b)  ___ S(s)   +   ___ O2(g)   (   ___________

c) Résultat du test au papier tournesol après le mélange oxyde de soufre et eau :









d) __ SO2(s)   +   ___ H2O(l)   (   ___________

e) L’hydroxyde de phosphore, SO(OH)2, est un acide, une base ou un amphotère? _____________.  Sa formule moléculaire devrait être écrite ainsi : __________.  On l’appelle habituellement__________ sulfureux.

7. Chlore : Cl

a)  __ Cl2O7   +   ___ H2O(l)   (   ___________

b) Résultat du test au papier tournesol sur la solution d’hydroxyde de chlore:









c) L’hydroxyde de chlore, ClO3(OH), est un acide, une base ou un amphotère? _____________.  Sa formule moléculaire devrait être écrite ainsi : __________.  On l’appelle habituellement __________ perchlorique.

8. Argon : Ar

L’argon appartient à la famille des _______________________________.

9. Conclusion

Étant donné que les hydroxydes des éléments suivants sont des bases, leurs oxydes sont des oxydes ______________ et ces éléments sont des __________. Ces deux éléments sont ___

 et ___

___.
Étant donné que les hydroxydes des éléments suivants sont des acides, leurs oxydes sont des oxydes ___________ et ces éléments sont des ____________.

Ces quatre éléments sont : ____

__, ___
____, ______

_ et ___
____.

B. Caractère métallique

1.
Assignez un chiffre à la réactivité de chacun des métaux, le chiffre 1 étant le plus réactif.
	Élément
	H2O froid
	H2O chaud
	Couleur du papier tournesol
	HCl 5M
	HCl 12M
	Ordre de réactivité

	K
	
	------
	
	-------
	------
	

	Na
	
	------
	
	-------
	------
	

	Ca
	
	------
	
	-------
	------
	

	Al
	
	
	
	
	------
	

	Mg
	
	
	
	
	------
	

	Pb
	
	--------
	--------
	
	
	

	Sn
	
	--------
	--------
	
	
	

	Bi
	
	--------
	--------
	
	
	


2. Classez les métaux par ordre décroissant de réactivité avec les ions hydrogène, donc par ordre décroissant de leur caractère métallique.
3. Expliquez les changements de pH après la solubilisation des métaux tels qu’indiqués par le papier tournesol.
4. Comparez l’ordre croissant d’électronégativité des métaux étudiés avec l’ordre décroissant de leur caractère métallique.
5. Dans les résultats expérimentaux, sortez un exemple de l’évolution du caractère métallique dans un groupe.
6. Dans les résultats expérimentaux, sortez un exemple de l’évolution du caractère métallique dans une période.
7. Complétez et équilibrez
Exemple :

2Li(s)    +   2H2O(l)   (   2LiOH(aq)   +    H2(g)  

___ K(s)    +   ___ H2O(l)   (   ______(aq)   +    _____(g)  
___ Na(s)    +   ___ H2O(l)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

___ Ca(s)    +   ___ H2O(l)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

___ Mg(s)    +   ___ H2O(l)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

___ Pb(s)    +   ___ HCl(aq)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

___ Sn(s)    +   ___ HCl(aq)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

___ Al(s)    +   ___ HCl(aq)   (   ______(aq)   +    _____(g)  

C. Tests à la flamme

Notez la couleur de chacun des chlorures et identifiez votre chlorure inconnu

	Ion métallique
	Chlorure
	Couleur

	Na+
	NaCl
	

	K+
	KCl
	

	Ca2+
	CaCl2
	

	Ba2+
	BaCl2
	

	Li+
	LiCl
	

	Inconnu #  
	
	

	Inconnu #  
	
	
































� Le tournesol est bleu en milieu basique et rouge en milieu acide.
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