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Chapitre 1. Généralités sur les solutions

1. Dé&finition d’une solution

Une solution est un mélange de deux ou plusieurs constituants. Le constituant majoritaire est
appelé solvant. Le ou les composé&(s) minoritaire(s) sont appel és soluté(s).
On distingue les solutions liquides et les solutions solides

On parle ains d'une solution agueuse lorsque e solvant est de |’ eau. Ceci est particuliérement
le cas des solutions dans tous les systemes vivants.

Une solution est dite saturée en un constituant donné lorsgu’ elle contient la
guantité maximale de ce constituant que le solvant peut dissoudre.

2. Expressionsdela proportion de soluté

Les grandeurs les plus couramment utilisées pour exprimer une composition sont répertoriées
ci-dessous.

e Fraction molaire
Soit ni la quantité de matiére d’un constituant i quelconque de la solution. La fraction
molaire xi de ce constituant s exprime par le rapport de n; a la quantité de matiere totale
n(nombre total de moles) :

_ M w1y v —
=—= Cx =
[X. Ton, VEC L% 1 }

n; et n sont exprimées en mol. x; est sans dimension.

e Fraction massigue
Soit m; lamasse d'un constituant i de la solution. La fraction massique w; de ce constituant
S exprime par le rapport de sa masse ala masse totale m de la solution :

; Te;
[Wi=—l= —— avec Tw; =1 }
i)

Lo M

m; et m sont exprimées dans la méme unité de masse. w; est sans dimension.En pratique, on
utilise surtout le pour entage en masse : P (%) =w; x 100.

Exemple :Une solution commerciale concentrée d acide nitrique a 70 % contient 70 g de
HNO;3 dans 100 g de solution, ¢’ est-a-dire 70 g de HNO;3 pour 30 g d’ eau.

e Concentration massique tp
La concentration massique ou titre pondérale tp d'une solution est la masse d'un soluté
contenu dans I'unité de volume de la sol ution.

masse du soluté 4 . .
p = fpesteng.l™ s masse(i) estengetVenlL.

B Volume de la solution

e Concentration molaire ou molarite Cy
La molarité ou concentration molaire d'une solution est le nombre de moles d'un soluté
contenu dans |'unité de volume de |a solution.

_— nombre de mole du soluté
volume de la solution
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Elle est exprimée habituellement en mole par litre (mol.L™). Dans le systéme international
(MKS), lamolarité est exprimée en mole par métre cube (mol.m™).

e Laconcentration molale ou molalite Cy,
Lamolalité ou concentration molale est |e nombre de moles d'un soluté contenu dans un
kilogramme de solvant.

C nombre de moles du soluté
m masse totale du solvant

Lamolalité est exprimée dans le systéme (MK S) en mole par kilogramme (mol.kg™).
Si la solution contient plusieurs solutés, lamolalité de la solution est donnée pour chacun des
solutés présents dans la solution.

Remarques
Dans le cas des solutions aqueuses suffisamment diluées, la molarité et la molalité sont

numériquement égales (Cy = Cm). En effet dans ces conditions, la masse d’un litre d’une
solution est pratiquement égale ala masse d'un litre d’ eau (1kg).

e Concentration equivalente ou normalité Cy
On utilise parfois la notion de normalité pour simplifier les calcules lors des problemes
detitrages.
Lanormalité ou concentration équivalente d'une solution est le nombre d’ équivalent gramme
de soluté contenu dans I’ unité de volume de la solution.

[ C nombre totale d’équivalent gramme de soluté n’ ]
N = -

volume totale de la solution |4

Elle est exprimée habituellement en Equivaent gramme par litre de solution (Eq.g/L).
Dans le systeme international (MKYS) elle est exprimée en équivalent gramme par metre cube

(Eq.g/md).

A. En acide-base
Considérons une solution contenant un soluté qui se dissocie, en donnant n, anions porteurs
delacharge Z, et n. cations porteurs de la charge Z.

Cp,Ap, ———> n¢cic+ ny A%a

. | | _ n: le nombre de mole de soluté
N" =nNaX [ZaXN=NcX Zc XN | p'|enombred équivaent gramme de soluté

Relation entrela normalité et la molarité

[n' =Na X |ZA|><n:nc>< Zcxn ] =>[CN=nAxZAxCM:ncX ZCXCM]

Remarque:
L'équivalent chimique représente le nombre de charge (=) ou (+) impliquées lors d'une
réaction. C’ est le nombre de charges éectriques liées a un ion en solution. Un ion possede une
charge Z en vaeur absolue.

[ Concentration équivalente = concentration de Z ]
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B. En oxydoréduction

. . x est le nombre de mole d'électron que capte (ou libere) une
Cy= xXCy mole de la substance considérée (I'oxydant ou le réducteur).

Exemples:
MnO, + 56 + 8H" == Mn?" + 4H,0
Pour MNnO4: x=5=Cy = 5x Cy | Pour Mn*: x=5=Cy\ = 5% Cy

Cr,0- +6€ +14H" == 2Cr® + 7H,0
POUI’CI'2072_ZJX-':6:>CN: 6xC|\/| | Pour Cr3+::c:3:>CN= 3xC|\/|

2CIO" +2e +4H" == Cl, + 2H,0
Pour CIO:2a=1=Cn=Cpm Pour Clo: x=2=Cn= 2XCy

3.LESELECTROLYTES
1- Définition : un électrolyte est un composé qui par dissolution dans I’eau donne des ions :
anions + cations
2- Leséectrolytesforts: les électrolytes forts sont des solutés pour lesquels
I’ionisation dissociation par le solvant eau est totale . Ex NaCl, HCI,.....
3- Les éectrolytes faibles: I'ionisation , dissociation n'est que partielle, par suite d’une
réaction inverse. Ex |’ acide éhanoique : CH3COOH, I’ammoniac NHs, ....
4- L'édlectroneutralité des solutions:
Une solution est toujours é ectriquement neutre : le nombre (ou la concentration) des charges
positives est égale au nombre (ou ala concentration) des charges négatives.
L’ éléctroneutralité d’un mélange de composés ioniques en solution traduit lefait quela
charge dectriquetotale dela solution doit toujours étre nulle.

[Cfi+]dé£ignela concentration molaire
Zi+ Zi— ioni pré
chi X [Cit ]=E |ZAi |>< [A),‘ ] (moI/.L)dech?Eque'c.atlon i présent darlsla
solution. [AE ideﬂgnelaconcentratlon

molaire (mol/L) de chaque anion j présent
dansla solution.

Exemple 1.
Solution de Na,SO, de concentration 0,2M [Na']=04M ; [8042‘]= 0,2M
Na,SO, €y 5 Nat + S0.2 appllcaitlon deIaI0|2_
t=0 0.2 0 0 Ix[Na']=2x[SO04"]
t=t; 0 2x 02 0,2 = 04 = 2x0,2=0,4correcte.
Exemple 2:

Solution contenant Na,SO,4 de concentration 0,2 M et KCI de concentration 0,3M;

1.[Na1=2x02=04M ; [SO~]=02M.

2.[K']=[CI']=0,3M.

Application delaloi: [Na'] + [K*] =2 x [SO44] +[CI] =04+0,3 =2x0,2 + 0,3
= 07 = 0,7
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4. Activité et coefficient d'activité

Lorsgu'une espéce chimique (ion ou molécule) est en solution, des interactions soluté-solvant
et soluté-soluté ont lieu. La disponibilité de I'espéce chimique vis-a-vis d'une réaction peut
alors apparditre tres différente de la concentration dans la solution. Ceci est d'autant plus vrai
gue la concentration dans la solution est élevée. Pour traduire cet écart au cas idéal ou le
soluté ne subit aucune interaction, on introduit la notion d'activité d'une solution qui
correspond a la concentration active de la solution.

C;
a; =YX 0

avec: g : l'activité de 'espéce i ; v; : le coefficient d'activité ou O<y; <1 (Il est égal a1 pour
les solutions idéales (diluée)) ; C; : laconcentration del'especei ; C° : concentration de
référence égalea 1l mol/L.

Définition: Par définition, y; est un coefficient correctif sans unité comprisentre O et 1. I
est aussi nommeé « écart al’idéalité ». C° est une concentration de référence dont la valeur
(2 mol/L) est arbitraire. Il s agit de la concentration en soluté de la solution idéale, ¢’ est-a-
dire, dans laguelle aucune interaction n’ existe. Dans cette solution hypothétique, on ay; = 1

Remarqgue

1. Casdessolutionsréelles: solution concentréeC > 0,1M: a< Ci=vyi<l

2. Casdes solutionsdiluées (solutionsidéales) : Dansle but de simplifier les calculs, il est
couramment admiss que pour une solution diluée (concentration inférieure & 10 mol.L™Y) il
est possible d’ assimiler activité et concentration pour lesoluté «i »: g =Ci=> vy, =1

3. Casd’une espéce « seule dans sa phase » : Une espéce dite pure peut étre considérée
comme étant « seule dans sa phase »= &jiquide pur = 1 €t asolide = 1.

4. Casdu solvant : le solvant S est |’ espéce magjoritaire devant | es solutés dans une solution
= Agxlvant = 1.

Si nous souhaitons étre preécis et calculer le coefficient d activité d’ une espéce en solution, il
va nous falloir faire appel au modéle de Debye-Hlickel qui suppose que dans une solution
diluée contenant un éectrolyte fort, les écarts observés par rapport a une solution idéae de
méme concentration sont uniquement dus aux attractions et aux répulsions électrostatiques
entre les ions. Cette loi prend en compte la charge portée par chague ion ainsi que sa
concentration apportée en solution. La théorie de Debye-Hickel permet le calcul du
coefficient d'activité relatif a une espece ionique. Les électrolytes étant toujours constitués
d'anions et de cations, il faut considérer autant de coefficients d'activité quil y a dentités
ioniques.

- 0,527 VI

log(y;) = T\;T\/_ avec I = ;Zzlz C;

| : force ionique de lasolution (en mol.L™) ; zi : charge de|’ion considéré
Ci : concentration de I’ion considéré (en mol.L™)

Exemple:

Calculons I'activité d’une solution de sulfate de cuivre (Cu**, SO,%) dont la concentration
apportée est égale 40,001 mol.L™*

1520 172 2+7, .2 27T 1 ) 5
_EZ'Zi G -2[Z(CU2+) x[Cu :|+Z(SO§) x[SO4 :ﬂ :E[(+2) x 0,001+ (-2) x0,00],]

=~ x0,008 = 0,004 mol L™

[y
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Lavaeur delaforceionique permet de calculer le coefficient d’ activité de chaqueion (qui iCi
est identique, car la charge de chaque ion est laméme en valeur absolue) :

05xz°JT . - 0,5x4x,/0,004
| Y=t . Doad |6 +)=lo _)=-= d =-0,119
Toge oz T0T6 METX G Agar = Agya- =076 X =T7,6 10

Coefficient de dissociation (d'ionisation)

Un éectrolyte est un composeé chimique qui, al’ état Le degré d'ionisation peut aussi
fondu ou dissous, peut subir I’ électrolyse, c’'est-a-dire, S exprimer en termes de

qui se décompose par |e passage d’ un courant pourcentage. Voici quelques
éectrique. La décomposition d’ une moléculeen deux  exemples de valeurs de a. pour des
ou plusieurs morceaux peut se faire de deux facons:: solutions déci-normales a25°C :
» lonisation : s les produits obtenus sont des Electrolyte a a9
ions. Exemple : NaCl < Na* + CI- M A~ 080090 8090
NH3 + H,0 <> NH4" + OH™ M?* Ay 0.70-0.80  70-80
> Dissociation : s les produits obtenus sont M* A* 0.35-045 3445
neutres. Exemple: 2 NHz <> N, + 3 H;
Ce genre de réactions aboutit souvent a un équilibre ; Hﬁg ! c? '995 gg
la dissociation ou I’ionisation sont rarement H2503 06 50
complétes. Le degré de dissociation (ou d’ionisation) HF 0.08 )
nous donne une mesure du déplacement de ces CHsCOOH 0.014 1.4
équilibres. 11 est défini de lafagon suivante : H,COs _ 0.0017 0.17

HCN 0.0001 0.01
Nombre de mole ionisées '

= -9 » -
Nombre de mole en solution H20 110 1.8 10
Le degré d'ionisation est comprisentre O et 1. KOH 0.9 90
NaOH 0.95 95
<

_ osanifieauil Osa<l Ba(OH),  0.77 77
oc—Os!gn! lequi Qy_apgsdlonlsﬂlor\] NH; 0014 14
o = 1 signifie que I’ ionisation est compléte
5. 6. Conduction des solutions d'électrolyte

e Conductance et conductivité:

Une solution ionique est conductrice : c'est la présence N
d'ions qui assure le caractére conducteur de la solution. NG

Pour déterminer la conductance d’ une solution ionique on

abesoin : (o)

» dun générateur de courant alternatif,

» d une cdlule conductimétrique, constitué de 2 plaques
meétalliques paralléles, de surface S et distante de L

» dun voltmétre mesurant la tension aux bornes des 2

>

plaques de la cellule conductimétrique.
d'un ampéremetre mesurant l'intensité du courant
alternatif

On peut ainsi déterminer la résistance R de la portion de solution agueuse comprise entre les
deux éectrodes. Cette résistance se calculegrace alaloi d ohm::



Chaptitre 1. Généralité sur les solutions M"N. HEBBAR

Larésistance s exprime en ohm (QQ) si latension est en volt (V) et I'intensité en ampére (A).

Cette résistance caractérise la portion de solution comprise entre les deux électrodes a «
résister » au passage du courant. On peut alors définir une grandeur qui serait I'inverse de la
résistance ; elle caractériserait I’aptitude de la portion de solution a conduire le courant
électrique... cette grandeur est appel ée conductance notée G et est définie par :

1

G===

I
R U

La conductance s exprime alors en siemens (S) qui est équivalent Q™.

Différente expérience:

1) Expérience 1: on utilise le méme électrolyte pour deux expériences:

» on modifieladistance L entreles électrode : la conductance G diminue.

» on modifie lasurface S des électrode en gardant L constant : la conductance G augmente.

Déduction:

‘ i s \ ._ _©
=| G=ox7 |= G= keon avec kcq) laconstante de cellule (m™) et 6 en Sm™
(=]

K e dépend des caractéristiques de la cellule de conductimétrie et vaut
lenmet Senm?

o est définit comme étant une grandeur qui caractériserait |I’aptitude a conduire le
courant, non plus de la portion comprise entre les deux éectrodes mais de la solution
entiere! Cette grandeur est la conductivité de la solution notée c.

Remargue : lacellule de conductimétrie peut aussi étre définie de la sorte :

' S 1
[ G=Kcen* o ] Dans ce cas, kcar' Sexprimeen metvaut : | Koy = I keeu
e

2) Expérience 2: on garde lalongueur L et lasurface S constante
» on modifie la concentration C de I'éectrolyte : C augmente = ¢ augmente = G augmente
» on modifie lanature de I'dectrolyte utilisé (KClI, NaBr, NaxSO,,...) : o change = G change

Déduction:

1) Chaque ion de I’ éectrolyte participe au passage du courant. Mais chague ion ne participe
pas de la méme facon = On définit aors une grandeur qui rend compte de |’ aptitude de
chague ion a « transporter » le courant ; cette grandeur est la conductivité ionigue notée oi. (i
désignant un ion).

Pour n'importe quelle solution ionique, la conductivité de la solution est la somme des
conductivités ioniques des ions présents, ce qui mathématiquement peut s écrire :

Exemple : la contribution de I'ion Na+ dans une solution de chlorure de sodium sera noté
Oy.+ Celledel’ion chlorure Cl™ seranotée o -.
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La conductivité s de la solution de chlorure de sodium sera aors la somme des conductivités
ioniques de tous les ions présents dans la solution.
Pour le chlorure de sodium on aura: ¢ = G+ + O¢-.

2) laconductivité ionique o; dépend de la concentration del'ioni :

[i] augmente= o; augmente = [ c;i=A1;.C; ] [i] concentration del'ion i en mol/m®

2, est laconductivité molairedel’ioni : &; en mS. m*. mol™ = { c=2;4;.C; ]

» Conductivité molaireionigue limite:
Pour une solution infiniment diluée ¢’ est-a-dire telle que ¢;—0, la conductivitéionique
molairetend versunevaleur limite: A; > A}

A? est appelée la conductivitéionique molaire limite.
Elle aune valeur caracteristique pour un ion dans un solvant donné et a une température
donnée. C’est donc une vaeur tabulée. Ainsi, pour les solutions diluées :

_ 0

[ o= Zi ﬂ.,’_ . Ci ]

En ce qui concerne lesions dont le nombre charge est supérieur a 1, les bases de données
indiquent souvent les conductivités ioniques en les rapportant au nombre de charge unitaire.

. . 1 _ ..
Par exemple, on trouve : pour 1’ion magnésium : A%( 5 Mg*") = 5,31 mS.m%mol™; pour I’ion

sulfate : 22(1/2 SO.%) = 8,0 mS.m”.mol ™. Ces valeurs de conductivité portaient autrefois le
nom de conductivités équivalentes. Lavaleur de la conductivité molaire s obtient

en multipliant ces valeurs par le nombre de charge, comme ci-dessus pour SO* : A%(SO,*) =
22°%(1/2 SO2).

0
A
0 I
Ay =M

(M%) |zy

lon A% en mS.m%mol! lon A% en mS.m?.mol !
HsO" 35,50 OH~ 19,90
Li* 3,86 F 5,54
Na’ 5,01 Cl- 7,63
K* 7,35 Br- 7,81
NH," 7,34 I- 7,70
1/2 Ca* 5,95 NO3 7,14
1/2 Zn** 5,28 HCOO 5,46
1/2 Fe** 5,35 CHsCOO™ 4,09
V3 A 6,30 1/2 SO 8,00
13 Fe** 6,80 1/3 PO, 9,28

Conductivitésmolairesioniques limites pour une mole de charge
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Cation A% en mS.m%mol™ Anion A% en mS.m%mol™
H 35,50 HO 19,90
Na’ 5,01 CHsCOO™ 4,09
Al 18,90 S0~ 16,00
Ca™ 11,90 COs> 13,90
Fe’* 10,70 PO, 27,84

Conductivités molairesioniqueslimites
Les conductivités molaires équivalentes limites des ions sont de l'ordre de quelques
mS.m?mol™. Celle des ions H30" (35 mS.m?>.mol™ & 25°C) et OH™ (19,8 mS.m*>.mol™ &
25°C) est particulierement élevée. Ceci est di a la superposition au mouvement propre des
ions, d'un phénomeéne de transfert de charge par I'intermédiaire d'un proton, sans pratiquement
transfert de matiére (voir ci-dessous).

H H
H .

/(|)® H"\wo/ — /(|)

——H-*-- /..
Vel /e,
H H H ~o®

H

I e J:

/OJH""!Q—H S (6) H
VAR : N4
H H \\0/

La conductivité, particuliérement élevée des ions hydronium HzO" et hydroxyde OH™, est due
a la superposition au movement propre des ions, d'un phénomene de transfert de charge, par
I'intermédiaire d'un protonsans pratiquement transfert de matiére.

» Conductivité molaire d'un électrolyte A(CrAm)
1. Enfonction des conductivité molaires ioniques:
Soit I'dectrolyte CrAn :

CiAy >nC " +mA% - = [ A(C,A) = n MCHH) +m MAZAT) ]

Exemple: A 298 K,
(i) A°(Na") = 5,010 mS.m?mol™ ; 2°(CI) = 7,635 mS.m*.mol ™
= A°(NaCl) = 2%(Na") + 2°(Cl") = 12,645 mS.m*.mol
(i) A%(K™") = 7,348 mS.m”.mol ™ ; 1%(S0,*) = 16,004 mS.m?.mol ™
= A%(K,S0,) =2 x A%K™) + 2%(S0,*) = 30,7 mS.m?.mol ™
2. En fonction dela concentration del'éectrolyte et o
A. Electrolytefort

C,A, — nC%%t + mA%a-

Co 0 0
] n Cy m Co

[Cndmlo [Cndm] _ [CPC*] _ [A%A7]
1 1 - n B m B

Co

= €57 [=n [Cudpo; [A™ TI=m | Cudyn]o
o =2 MCi = MCHT) [C5T] + MA%7) [4%7]
= }\'(CEE"FJ n [Cn‘qm][!l + }“(‘qzﬁ_} m [C:—:‘qm]l}
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= [ A(C%T) + mA(4%T)] x [Enﬂmh:{ 6 = A(CrAR) X [€,4,,]6= A(CrAR) X Co ]

B. Electrolytefaible
C,A, 2 nC%* + mA?a~
C,A cZct AZA~
Co 0 0 [CnAmlo _ [ 1_ [ ]:Co
Co(1-a) na Co m o Co 1=« na ma

= [C*€*]1=na Co; [4% T=ma Co
6 =T ACi = M%) [CZ ] + MA% ) [A%4 ] = MCHEF ) naCo+ MA%4 ) mwCy

= nA(C5T) + mA(A% )] xa C

[ 6 = A(CrAn) x Co avec A(ChAn) = [nA(C%Y) + mA(A%7)] x o ]

» Laconductimétrie
La conductimtrie est I'étude quantitative de la conductivité des électrolytes, c'est-a-dire des
solutions conductrices du courant éectrique. Rappelons qu'un électrolyte est un milieu
conducteur caractérisé par la présence de plusieurs types de porteurs de charges : les anions et
les cations.

Dosaged’un acidefort par unebaseforte: la Dosage d’un acide faible par une baseforte
réaction entre un acide fort et une base forte se CH3COOH + OH — CH3COO + H,O
raménea: HyO"+OH- - H,O K=10 GA

G

Exercices
Exercice l
Dans unefiole jaugee de 250 ml, on met :
25 ml de solution de NaCl a0,8 M + 50 ml de solution de CaBr, a0,5M + 3.10° Mol de

chlorure de calcium + 10,3 g de bromure de sodium solide. On compléte jusqu’a 250 ml avec
del’eau distillée.

1) Déterminer la quantité de matiére (en mol) et la concentration de chague ion.

2) Vérifier que la solution est électriquement neutre. On admettra qu’il ne se produit aucune
réaction entre les différents ions présents. M (g/mol) : Na=23; Cl =355; Ca=40; Br =
80.

Exercice 2

Calculer (a) le titre pondérale (b) la molarité (c) la normalité (d) la molalité (€) les fractions
molaires (f) les fractions massiques d’'une solution d’ acide sulfurique de densité 1.198 qui
contient 27.0 % en masse de H,SO,.
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Exercice 3
Quels volumes respectifs de solution 0.5 N et 0.1 N de HCI doit-on mélanger pour obtenir 2
litres de solution 0.2 N de HCI ?

Exercice4
Calculer la molarité d’une solution agueuse de CH3COOH ionisée a 2.0 %. La constante
d acidité de |’ acide acétique 225 °C est Ka= 1.8.10™.

On dissout dans I’ eau 159,54 g de sulfate de cuivre Cu(SO,) et I’ on gjuste la solution obtenue

a un litre. La masse volumique de la solution est de 1,172 g/cm®. Calculer la normalité, la

molarité la concentration pondérale, lamolalité, et lafraction molaire de chaque constituant.

Combien y at-il de gramme de Ca(OH), dans 60 mL d'une solution 0,03 N de ce composé?
Rép: 0,079

Quel volume (en millilitre) d'une solution d'acide sulfurique concentré, de densité 1,84 et

contenant 98% de H,SO, en masse, doit-on utiliser pour préparer.

e 1L desolution 1IN Rép: 27,2 mL
e 1l desolution 3N Rép: 81,7 mL
e 200 mL de solution 0,5N Rép: 2,72 mL

Données : Cu (63,54 g/mole) ; S (32 g/mole) ; O (16 g/mole) ; H (1 g/mole).

Exercice5
Déterminer laforce ionique d’ une solution contenant 0.1M Na&SO, et 0.05M KNOs3 ains que
les activités des différentsions.

Exercice 6

Un volume V=2,50 L de solution agueuse est préparé en dissolvant, dans un volume suffisant
d'eau, 250 mmol d'acide nitrique HNOs; ; 10,1 g de nitrate de fer (Il11) nonahydraté
[Fe(NO3)3,9 H2Q] ; et 20,0 g de sulfate de fer (111) anhydre Fe,(SO4)3. On donne les masses
molaires en gramme par mole du soufre (32), du fer (55,8), de I’ oxygéne (16), de I’ azote (14)
et del” hydrogene (1).

Déterminer la quantité, puis la concentration et enfin I'activité de chacune des especes
ioniques présentes dans cette solution. On admettra que chaque soluté est totalement dissocié
enions.

Exercice 7
Une cellule conductimétrique est constituée de deux éectrodes de surface S = 2,0 cm?
separées d'une distance L= 1,5 cm et soumises a une tension continue U = 1,2 V. La cellule
est immergée dans une solution ionique : I’ intensité du courant traversant la cellule mesure | =
7,0 mA.
1) Exprimer et calculer la conductance et larésistance delacellule.
2) Exprimer et calculer en cm™ et en m ™ la constante k delacellule
3) Exprimer et calculer la conductivité de la solution en unité S.1.
4) En modifiant la géométrie de la cellule, I intensité du courant devient I’ = 10,5 mA
a) Déterminer la constante k' de la cellule modifiée.
b) En supposant que la distance entre les é ectrodes est inchangée que vaut leur surface ?
¢) En supposant que la surface des électrodes est inchangée que vaut leur distance ?
5) La solution ionique a une concentration C = 5,0 mmol.L™. Exprimer la concentration en
unité S.I. et calculer la conductivité molaire de '8l ectrolyte (résultat en unité S.1.)
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Exercice 8

Une solution agueuse contient du chlorure de baryum & la concentration 5.10° mol.L™ et du
chlorure de potassium ala concentration 10~ mol.L ™.

a) Calculer la résistance et la conductance de cette solution mesurées avec une cellule de
constante 1,15 cm. On négligeralesions HzO" et OH™ provenant de I’ auto-ionisation de |’ eau.
b) Quelle erreur sur la conductivité commet-on en négligeant la contribution desions H;O" et
OH™ alaconductivité totale ? Conclure.

Données :A°(CI") = 76,35 S.cm®mol ™ ; A°(1/2 Ba*") = 63,63 S.cm®mol ™ ;

AY(K*) = 73,48 S.cm®mol™ ; A°(H50") = 349,8 S.cm?mol ™ ; A°(OH") = 198,3 S.cm®mol ™.

Exercice9

A I'aide d'un conductimétre, on mesure la conductivité ¢ = 4,6.10> S.m™ d'une solution
agueuse d'acide éthanoique CHsCO,H de concentration molaire ¢ci = 1,0.10° mol.L ™%
Calculer la concentration molaire des especes chimiques présentes dans la solution. Calculer
le pH delasolution. Vérifier que laréaction de I’ acide éthanoique sur I’ eau n’ est pas totale.
Données: 425 °C : &y ,+ = 350 x 1072 Sm’mol™ et &y - = 4,09x107° Smmol ™.

Exercice 10

1° La conductance d’ une solution de chlorure de sodium, de concentration ¢; = 0,150 mol.L 2,
est G; = 2,188.102 S. On mesure la conductance G, d’ une deuxiéme solution de chlorure de
sodium avec le méme conductimétre. On obtient G, = 2,947.102 S. Calculer la concentration
molaire ¢, de cette deuxiéme solution.

Latempérature du laboratoire et des solutions est de 25 °C.

2° La congtante de la cellule du conductimétre est k = 86,7 m™. La distance entre les
électrodesdelacelule est L = 12,0 mm. Calculer |’ aire S de chague é ectrode.

3° a) Calculer la conductivité s de la premiere solution.

b) La conductivité molaire ionique de I'ion sodium Na’ est A(Na") = 50,1.10* Sm%mol™.
Déterminer la conductivité molaireionique A(Cl-) del’'ion chlorure CI ™.

Exercice1l

1° On méange 200 mL de solution de chlorure de potassium &5,0.10 2 mol.L™* et 800 mL de
solution de chlorure de sodium & 1,25.102 mol.L ™. Quelle est la conductivité de la solution
obtenue ?

2° Dans le mélange précédent, on place la cellule d'un conductimetre. La surface des
électrodes est de 1,0 cm? et la distance les séparant de 1,1 cm. Quelle est la valeur de la
conductance ?

Données: 1MK*) = 7,35 mS.m?>mol™ ; A(Na") = 50,1.10* Sm%mol™ ; A°(CI") = 76,35.10°*
Sm“.mol™.
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Chapitre 2: Equilibre acide-base M'N. HEBBAR

Chapitre 2: Equilibre acido-basique

1. Définitions des acides et des bases

Parmi les différentes théories des acides et des bases, |a théorie proposée par Bronsted en

1923 est encore actuellement la plus utilisée. C'est cette théorie qui sera développé tout au

long de ce chapitre.

e Un acide est une espece chimique, ion ou molécule, susceptible de libérer (céder) un proton
H: AH2 A +H" (1) exemplee HCN2 CN™ + H”

e Un polyacide est une espéce possédant plusieurs protons susceptibles d’ étre cédés
Exemple: H2804, H3PO4.

e Une base est une espéce chimique, ion ou molécule, susceptible d accepter (fixer) un proton
H :A"+H" 2 AH (29) exemple: CN™+ H* 2 HCN ou encore
B+H"2BH" (2b) exemple: NH; + H* 2 NH,"

« Une polybase est une espéce susceptible de capter plusieurs protons. Ex : COs%", PO,>.

e |l est a noter que les composes tels que NaOH, KOH, ... dans |” eau se dissocient en donnant
desions OH™ qui sont des bases puisqu’ils peuvent fixer un proton : OH™+ H* 2 H,0

e Dans la réaction (1) I’espece A~ et les protons formeés peuvent se recombiner pour donner
AH ; donc A est une base. L’ ensemble des deux especes associées dans le méme équilibre
congtitue un couple acide/base. L’acide et la base d’'un méme couple sont dit conjugués.
acide2 base+ H" (3

e Certaines especes peuvent se comporter alafois comme des acides et comme des bases. Les
especes présentant ce caractéere sont dites amphoteres (adjectif) ou ampholytes (nom).

couple (1) : H,SIHS couple (2) : HS/S™
Exemple 1 H,S & H*+HS HS &= H'+S?
Dansle couple (1) HS est une base, dansle couple (2) c'est un acide
couple (1) : H,O/HO™ couple (2) : H30"/ H,0O
Exemple 2 H,O &= H"+HO" H,O + H &= H;0"
Dansle couple (1) H,O est un acide, dansle couple (2) c'est une base

2- Couples acido-basiques
A tout acide en solution correspond une base conjuguée, et inversement: acide 2 base + H*
Exemple : Acide éhanoique (vinaigre) : CH;COOH 2 CH3;COO™ + H™,
le couple est donc (Acide/ Base conjuguée) : (CH3;COOH/ CH3;COO)

3- Réactions acido-basiques

En solution aqueuse, les protons H* i’ existent pas a |’ éat libre. Leur libération par un acide
ne peut donc avoir lieu gu’' en présence d’une base susceptible de le capter. Il S ensuit que
I"équation (1) ne refléte pas une réaction chimique réelle ; on I'appelle parfois la demi-
réaction acido-basique associée au couple AH/A . Une réaction acido-basique dans |’ eau fait
toujours intervenir I’acide AH d’'un couple et labase B d’un autre couple. Elle peut dés lors
S interpréter comme la somme de deux demi- réactions acido-basiques:

AH &= A +H*
B~ +H'&= BH

} = AH+B <=2 A + BH

4- Role acido-basique de |’ eau: H,0 est un ampholyte
1. Avec un acide, I’ eau donne laréaction acido-basique: AH + H,0 2 A~ + H;O"

Le premier couple est AH/A™. Le deuxiéme est donc Hz0/H,0. L’ eau H,O est doncici la
base conjuguée de I'acide HzO". Les 2 demi-réactions se produisant sont:

12
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AH & A +H"
H.0 + H'&2 H30"
2. Avec une base, I’ eau donne laréaction acido-basique: B + H,O =2 BH" + HO™
L e premier couple est H,O / HO™. Le deuxiéme est donc BH'/ B. L’ eau H,O est donciici la
I'acide conjugué de la base HO™. Les 2 demi-réactions se produisant sont:

H,O0 = HO +H Pl e BH 4 HO-
B e B } = B+H,0+= BH'+HO

5- L’autoprotolyse del’eau
L’ eau pure contient desions oxonium HzO™ et desions hydroxyde HO™ formés par la

réaction, dite d’ autoprotolyse de|’eau, d’ équation :[ H,0 + H,O ¥ H30" (5 + HO (ag) ]

} = AH +H20<—_’ A_+H30+

En effet, I’ eau, éant un ampholyte, peut réagir selon les réactions suivantes :
HO = HO +H*
HO+H '« H30"

2H,0 &= HO'+HO K =Ke=[H30]x[HO]

t (°C) Ke pKe | Remargue: Keaugmente avec latempérature. Ke
25 1074 14 dépend de latempérature suivant laloi de Van't Hoff :
40 |295x10°%| 1353 dInK, _ A HC
100 | 55x10™ | 12,26 dr RTZ

Laneutralité éectrique de I'eau pure implique que [H:0] = [HO]
A 25°C pH =7cest adire[Hs01=[HO] =10"mol.L™"
On associe au produit ionique K la grandeur pKe par laformule : pKe = —log Ke

6- Force des acides et des bases

Pour évaluer laforce d’un acide ou d’une base, il faut le faire par rapport a une référence, plus

exactement par rapport a un couple acide-base de référence. Mesurer laforce d'un acide

consiste a déterminer la constante K d’ équilibre qui s établit lorsqu’ un acide AH réagit avec
rA I TBHY

[AH]=[B]

une base B, selon laréaction: AH + B <= A~ + BH" avecK =

cl
K: grandeur thermodynamique; a I’équilibre I’enthalpie libre AG® = —RTINK = K = € {ART )

Pour un couple HA/A™, lavaleur de K va dépendre du couple B/BH™ qui lui est opposé. En
solution agqueuse ¢’ est |e couple H;O™ / H,0 qui est choisi comme couple de référence.

Rappd : H,O est un composé amphotere, qui peut jouer aussi bien le réle d acide que celui
de base (couples H,O/OH™ et Hz0"/H,0)

(A) Casdesacides
Acide: AH2 A" +H" Ky=—"—-H"

Base: H,O + H 2 H30" K,= —3"— (@u,0=1)

aq- n
AH +H,0 2 A"+ H3;0" K =K xKp= —— 220 (ﬂ'Hzﬂzl)

a =X c_:l ol y; est le coefficient d'activité de l'ion i, C; est la concentration de |’ espécei, C°
est |a concentration de référence (C° = 1 mol/L). Pour les solutions diluées: y; ~ 1
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_ (71 x((H3071/C% _ [A7] x[H307]

=K =
[AH]/C [4H]
N
[ K est appelé constante d’ acidité et est écrite K, = K, = %; pKa=-logKj, }
(B) Casdesbases. On peut delaméme fagon définir une constante de basicité K p:
Acide: H,0 2 H*+ OH~ Ko = % (@g,0=1)
Base: B+H" 2 BH" Ky = —B8*_
E-E)(u-ﬁ-+
B+H,02BH"+OH" K=K, xK, =2Bi" 2H0" Ay o=1
Ha0Q
ﬂEXﬂHzD 2z

a =y c_:l ol y; est le coefficient d'activité de I'ion i, C; est la concentration de |’ espécei, C°
est |a concentration de référence (C° = 1 mol/L). Pour les solutions diluées: y; ~ 1

_ ((BHT)/cY x(on /¢ \_ [BHT] x[0H]
=K= ( B1/c” )_ | ][s]
o - idl
[ K est appel € constante de basicité et est écrite K = Kp = [’mr;{% ; pPKp =—1log Ky, }
(C) Relation entre K, et Ky,: pour un couple (AH/A")
Acide + H,O 2 base + H3O" K,
Base + H,O 2 Acide + HO™ Kb
Comme il existe une relation entre [H30'] et [OH] (Ke = [H30']x[OHY),
_ [Acidel x[oF7]  [Acide] =K, K. [Base]x[H3z0"] _
b= ‘Basz]  [Baselx [H0°] ~ K,  [Acide] Ka=Ke=KaxKp
Remargues :

e Kaet Kb sont des constantes d’ équilibre, sans dimension, toujours positives, dépendant
de latempérature (dans les tables, les valeurs de Kb et Kasont données a 298 K).

e Ka est définie par rapport a un couple de référence donné, ici (HsO'/H,0) ; dans un autre
solvant elle prendrait une autre valeur. K 5 est souvent exprimeée sous laforme pK ;= -ogK,

e Un acide est d'autant plus fort que le Kade son couple est grand (ou que son pK , est petit).

o A I'inverse, une base est d’ autant plus forte que le K, est grand donc que K, de son couple
est petit (ou que son pK 4 est grand).

e La constante d’ acidité Ka mesure le pouvoir qu’'a |’acide de libérer des protons, ou de la
base conjuguée d’ en capter.

Plus pK 5 est petite, plus I'acide d'un couple est fort et plus la base conjuguée est faible
Plus pK; est grand plus la base d'un couple est forte et plus |'acide conjugué est faible

(D) pKa des couple del'eau
On peut définir les pK 5 des deux couples de |’ eau (H;O'/H,0) et (H,O/HO").
> Lepremier couple correspond al’équilibre:

Couple (Hs0"H,0) : HsO" + Hy0 2 Hy0 + Hs0" = K, = L2271 = 1 it pK L= 0

[H307]
» Lesecond couple correspond al’équilibre:
Couple (H,0/HO™): Hy0 + H,0 2 HO™ + H30" K, = [HOx[H30"] =10 = pK, = 14
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Comme H30" est I’ acide le plus fort dans |’ eau, et que OH ™ est la base la plus forte, les deux
couplesdel’eau limitent I’ échelle des pK 5. Pour les couples acido-basiques dans |’ eau,
hormisles acides forts et les bases fortes = 0< pK,< 14 a25-C.

(E) L effet de nivellement (amener au méme niveau)
La réaction de dissociation d’'un acide fort est totale ; ¢’est a dire que cet acide n’ existe plus
dans la solution ; il a été totalement remplacé par une quantité égale en HzO". On ne peut
donc pas différencier dans |’ eau les acides plus forts que H;O". On dit qu’il se produit un
« nivellement » de leurs forces a celle de HzO". L’ion hydronium HzO" est I acide le plus fort
qui puisse exister dans |’ eau.
De méme, I'ion hydroxyde OH™ est |a base la plus forte qui puisse exister dans I’eau. S'il
existe des bases plus fortes, leurs forces seront nivel ées au niveau de celle de OH™.

les acides plus forts (pK, < 0), ne se différencient pas dans I’ eau. De la méme facon, les
bases plus fortes que HO™ (pKa > 14) ne se différencient pas dans |’ eau. Pour les acides
et bases faibles on a0 < pK; < 14. Pour les classer, on utilise une échelle de pK..

(F) Classement des couples
Lavaleur du K, (donc du pKy) caractérise |’ aptitude de I’ acide et de sa base conjuguée a
réagir avec |’ eau : on peut donc classer les couples acide/base en utilisant ce

acide fort/ acide faible/ acide indifférent/
base indifférente | base faible 14 base forte
T T — K
. force croissante des acides force croissante des bases = °
diagramme: — _—

(G) Prévision desréactions acido-basigues a I’ aide des pK 5
Soit laréaction acido-basique: A; + B, 2 B; + A»

La constante d'équilibre de cette réaction s écrit : K =

[Balx[42] _ Ka
[41]= [Bz] Kaz
Laréaction est quantitatives K >> 1, doncs K, >> K, ouencore pK, <<pK,, .

On considére qu'une réaction est totale (quantitative) si K > 10* donc (pK,, —pK, )24

=10 PKa;~ PKgy)

Régle du gamma : PK,
A

¢ Si on place les deux couples sur un axe gradué en
pKa, La réaction qui se produit le mieux en Az PKq,
solution, appelée réaction prépondérante, est celle
entre |’ acide le plusfort et labase la plus forte entre >
les deux couples pour donner I'acide et |a base les = K
plusfaibles, LS
ePar contre, la réaction inverse ne se produit
quasiment pas, et le mélange B; + A, est stable.

(H) Acidefaible et concentration - L oi dedilution d’Ostwald
Un acide faible, de pKa connu, peut donc plus ou moins se dissocier suivant sa concentration
initiale Co. On définit le coefficient de dissociation de | acide comme le rapport de la quantité
d’ acide dissociée sur la quantité initiale d’acide. Pour un acide faible caractérisé par
I équilibre de dissociation : AH + H,O 2 A~ + H3;0" ; lecoefficient de dissociation a, est

donca = ? ; On en déduit le bilan
o
AH + HO =2 A" + H30"
Etat initial Co exces - -
Etat d'équilibre Co(1-a1) exces Co Xa. Co Xa.
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s s L. . Cp x a’ a’ K,
La constante d' équilibre s écrit en fonctionde o, et Cp: Ka = . =7 =<
— @ —a 0

a2

1-a
Par exemple pour I’ acide é&hanoique, CH3COOH de pK ; = 4,8, on obtient des valeurs de a.
(exprimées en pourcentage dissoci€) :

Quand C, diminue, lafonction

augmente ainsi que a le coefficient de dissociation.

Co (mol.L ™Y 10 102 10°° 10
o (%) 1,3 4,0 11,8 32,7
Plus la concentration d'un acide faible diminue, plus il auratendance a se dissocier
(augmentation du coefficient dedissociation a)) . S C, = o

7- pH d’une solution agueuse (Soerensen, 1909)
7-1 Définition Le pH, ou potentiel hydrogene, est défini comme étant :

Yot % [H307]
co
Pour une solution diluée, [H;07] < 0,1 mol/L, le coefficient d activité a0 1. I’activité

pH =—10g a; o+ aveC ay, o+ activité desions oxonium H,0". Ay 0t =

_ [H307]
= ﬂ’Hgﬂ"' = 0

H307
(avecc®=1mol.L™) = [pH =-log Ay o* =—-log (—[ ::u ]) 1

Pour une solution concentrée, [H; 0] > 0,1 mol/L

Tigo+ % [H307] Tigot X [H307]
Ay ,0t = o = pH =-log ay,,+ =—1log co VeC 7y g+<1
Remarques:

e LepH mesurel’acidité ou labasicité d’ une solution et non laforce de I’ acide ou la base en
solution. Alors que le pKa mesure la force propre de I’acide ou de sa base conjuguée
indépendamment de sa concentration.

e Unesolution acide peut étre obtenue:

> soit apartir d un corps présentant lui méme le caractére acide par exemple : HCl, HNO..

» soit par ladissociation ionique d’ un corps qui fournit une espéce acide exemple : NH,Cl se
dissocie en solution en NH," (acide faible) et CI- (indifférent).

¢ Une solution basique peut étre obtenue

» soit apartir d’un corps présentant lui méme le caractére basique exemple : NaOH, NHg, ..

» soit par ladissociation ionique d un corps qui fournit une base exemple CH;COONa se

dissocie en solution en CH3COO™ (base faible) et Na' (indifférent).

7-2 Echelle de pH dans |’ eau
Dans |’ eau pure, du fait de I’ autoprotolyse, on a[Hs0'] =[OH ] = 10’ d’ ol une valeur de
pH = 7,0 (&25 °C). Cette valeur définit une solution neutre.

e Une solution acide est une solution pour e Une solution basique est une solution pour

laquelle [H;O'] > [OH ] = pH < 7. laquelle [H3O'] < [OH] = pH > 7.
Vaeur max pour [Hs0'] =1IM = pH=0  Valeur min pour [Hs0'] =10 *M = pH = 14
car [OH] =10M car [OH] = 1M
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solution acide solution basique
(| 1
1 T

0 7 14 pH

On utilise souvent le diagramme d'existence a 10 % dansles problemes acido—basiques

[[3 =2 10; [Hs0'X[OH ] = Ke =[0H] =

= [H;07]> 210 x Ke= [H;07]*> 10" 13:> pH < 6,5.

elesions OH™ seront ultra-mgjoritaires s [[H oF >10; [H30']X[OH ] =K =[0H™] =

e Lesions H;O" sont ultraamgjoritaires si o ﬂ+]

H30+]

Kg K
o210 = [H;0"]*< 2= [H3[1+] <10 ®=pH>75.

H* ultramajoritaire 7 OH™ ultramajoritaire

|
0 65 75 14 PH
7-3 Domaine de prédominance (d'existence) pour un couple acide/base
Soit le couple acide/base caractérisé par | équilibre :

[Acide] = K,

_ [Base] x [H30" 1
5 + _ lBase] X [H,0°] = EEEE Ra
Acide+ HO 2 Base+ H30" ; K, [Acide] = [H;07]= [Base] ()

L’ expression logarithmique de |'égquation (*) conduit alarelation de Hender son :

_ 1= _ M) [Base]
log [H507] lo ( Busel = pH=pKa+log —— Acide]
[Base]

e Si[acide] > [base], I’ acide est mgoritaire, on obtient : log Acide]

[Base]
[Acide]

<0=pH <pKa

e Si[acide] <[base], labase est mgjoritaire, on obtient :log——— > 0= pH > pKa

e Si[acide] =[base] = log [[ = ]] =0= pH =pKa

Le diagramme de prédominance (d'existence) des especes est :

acide majoritaire base majoritaire .
1

0 Pk, 14 PH

On utilise souvent le diagramme d'existence a 10 % dans les problémes acido-basiques.
Une espece est ultra-majoritaire par rapport a une autre s sa concentration est 10 fois
supérieure.

[Acide]

+
L'acide est ultra-mgjoritaire si j >10; Ka= w:pH <pKa-1
[Base ] [Acide]
[Base ]

B Hz0
Labase est ultramajoritaires ——> 10 ; K, = [Base] > [H507] _,
[Acid [Acide]

= pH2=>pKa+1

| acide ultramajoritaire PK, base ultramajoritaire |
1

‘ ' ' 1
0 PK,-1 pK, +1 14 PH

Remarque : les diagrammes de prédominance permettent de prévoir rapidement la
composition de solutions données et de déterminer les especes réellement présentes donc
susceptibles de réagir.
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7-4 Diagramme de distribution d'un couple acide/base

On représente en fonction du pH le pourcentage de laforme acide et de laforme basique d’un
couple donné. Soit le couple A/B de pK 4 donnétel que:

_ [B]x[H307] _ K X[A]
Ka= ” En posant [B] = 0T
[A] +[B]=C
. [4] 100 x [H3 07
. + % Acide=—x100= ————
+ #
Co K+ [Hz0O7]

Le diagramme de distribution est représenté ci-contre
pour un pK ; du couple égal a4,8.
Pour une autre valeur de pKa, le diagramme est %
translaté, mais |’ alure générale est inchangée. i e e
On distingue trois zones:
> zonel, s pH< pKa- 1, ou [Hy0F]>>Ka: %
acide = 100 % et % base = 0 %

zone 1

. _
» zone2,sipKa—1<pH<pKa+1:lesdeux 407 arﬁlaj‘.? | fae e
formes acide et base coexistent en 20- i
pourcentages non négligeabl es. 0 sl i e
> zone3,s pH>pKa+ 1, ou[H;0] <<Ka: % 02 At B W R
acide = 0 % et % base = 100 %
Exemple
%4 o HCO3 co¥

On utilise également ce type de représentation
pour les polyacides.

On areprésenté en exemple le diagramme de
distribution d’ un diacide, |” acide carbonique
H,COz = (COz(g), H20(|)) = COz(aq) ci-contre:

8- Détermination du pH de solutions
Protocole général :
a) Etablir les éguations chimiques.
b) Dénombrer |es especes présentes.
c) Etablir les relations mathématiques : il doit y avoir autant de relations que d’ espéces
dénombrées pour gque le systeme soit déterminé ; les différents types de relations sont :
1. lesbilans matiere (BM), ou conservation de lamatiére ;
2. I’éectro-neutralité (EN), ou bilan des charges;;
3. lesrelationsrelatives aux équilibres chimiques (Ka en particulier).
d) Résoudre par le calcul en faisant éventuellement, pour simplifier ce calcul, des
approximations qui seront toujours vérifiées a postériori
Lebut du jeu est d’exprimer [H30"] en fonction des grandeurs connues : Ka, Ke et C,.
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Chapitre 2: Equilibre acide-base M'N. HEBBAR

8-1 pH d'un acidefort
e Réaction chimiques:

Reéaction 1: 2H,0 2HzO0"+OH™ |Réaction2: AH+H,0 > A" + Hi0"
t=0 Exces 0 0 t=0 Co 0 g
ts Exces—e € € ts 0 Co Co+ ¢

e Espécesprésentes: A~, H30", OH™
e Bilan matiere (BM) : Co=[A"] (AH acide entiérement dissoci€)
e Electro-neutralité: [A] + [OH] =[H30] ; [A7] = Co= Co + [OHT] = [H30"]
1) 1% approximation : milieu acide [H;0%]>> [HO] (négliger I'autoprotolyse del'eau =
négliger € devant Cy)..On peut négliger [HO] devant [H30"] Si [H,07] > 10[HO]
E.N.: Co+[OHT] =[Hi0] = Co=[Hs07]
pH =—log [H;07]=-log Cy

Cetterelation seravalable s [H30"] > 10 x [HO] (1)
+ — -1 — Ke
Ke=[HsO']x [HOT] = [HOT] = == )

(1) + (2) = [H30"?>> 10 x Ke = [H30"]*> 107 = [H30] > 107°° =pH < 6,5

[ pH = —log[H30"] = —log C, est valable pour un pH< 6,5 = Co> 10" mol / L ]

Remarqgue:
Dans ce premier cason négligelesions H;O" et HO™ issues de |’ autopr otolyse de |’ eau.

«Si la 1¥° approximation n’est pas vérifiée il faudra alors résoudre le systéme d’ éguation

_ + 4 — 114 - - _Ke
Ke=[H3;0"]x[HO] =10 :>[HO]—[H30+]

On "injecte" cette expression de [OH] dans le bilan des charges (él ectro-neutralité)
= Co +

e

[H307]

= [H,07] ; En multipliant cette expression par [HzO'], on obtient :

-
cﬂ+ﬂ'c§ +4xK,

[H30" ]~ Co[H307]- K= 0= [H;0"] = 2

— —_

Co+ |CE +4xK, . Cot .[C3 +4xK,
= [H;0%] = . = pH=-1log [H30"] = —log 5
Remarque:

Dansce cason ne néglige paslesionsH;O" et HO™ issues de I’ autoprotolyse de |’ eau

Exemple: si on considére une solution de HCl de Co = 108 mol L™
— pH =—log Co = —log 10° = 8 milieu basique!!! (pH=8> 6,5).
= resolution de I’ équation du second degré : on ne néglige pas |’ autoprotolyse de |’ eau

et
lcz .
Cot [Co 4% Ke 4o-8, (1057 rax10-13

2 2
= pH = 6,98 (milieu treslégérement acide)

[H;07] = =1,05x10" mol.L™*
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Chapitre 2: Equilibre acide-base

M"N. HEBBAR

8-2 pH d’unebaseforte
e Réaction chimiques:

Réaction 1: 2H,0O 2 H30" + OH"
t=0 Exces 0 0
ts Excés-e ¢ €

Réaction2: B+H,0 —» BH" + HO

t=0
t;

Co
0

0
Co

€
Cot+ ¢

Espéces présentes: BH®, OH™, H;O"

Bilan matiére (BM) : Co = [BH'] = [BH"] (B (baseforte entiérement protonée)
Electro-neutralité: [OH] = [H30"] + [BH™] ; [BH'] = Co = [OHT] =[H30'] + C

1) 1%° approximation: milieu basique [H30"] << [HO] (négliger I'autoprotolyse de 'eau
I'eaul = négliger & devant Co). On peut négliger [H30'] devant [HO] Si [HO] > 10 [H30"]

EN.. [OHT=[Hs0]+[BH'] = [OH]=[BH" = Co

Ke = [HsO"]X[HO[=[H30"] = % = ’;—:: pH = —log[H30"] = — log i—: = pKe+log Co
Cetterelation seravalables [HO] > 10 x [H30] (1)
Ke=[Hs0"x [HO] = [HO] = % @

D) +(@) = [HOT2< x%:[H3O+]2510‘15:>[H3O+]510‘7'5 —pH >7,5

[ pH = pKe+log Cy

valable pour un pH>7,5 = Co>10" mol / L ]

Remarque:

Dans ce premier cason négligelesions H;0" et HO™ issues de |’ autoprotolyse de |’ eau.

e Si la 1¥¢ approximation n’est pas vérifiéeil

faudra alorsrésoudrele systeme d’ équation

— + 1= 1014 oK.
Ke=[H:0X[HO] =107 = [HO] = 7
[OH7] =[H3:0"] + Co = [H’:;+] =[H30"] + Co = [H30"]* + Cox[Hz0"] —Ke=0

R
- Cp+ | C5 +4xK,

[H;07] = -

et pH =—log

—_—
- cu+ﬂlc§ +4xK,

2

Remarque:

Dansce cason ne néglige paslesionsH:0"

et HO issuesdel’autoprotolyse del’eau

Exemple : calculer le pH d une solution de soude (NaOH) de 10" mol/L
— pH =pKe+logCy= 14 +log 10" = 7 milieu neutre!!! (pH=7<7,5).
= résolution de I’ équation du second degré : on ne néglige pas |’ autoprotolyse de |’ eau

R
— cu+ﬂlr:§ +4xK,

pH =-log =—log

2

[
_ _..2 _
— 1077+ [(1077)" + 4x10 714

7,2
2

= pH =7,2 (milieu tres |égérement basique)

8-3 pH du mélanged’un acidefort et d'une baseforte

> acidefort AH ex :HCI ;: HNOs ; .. de concentration C, devolume Vg,
> BaseforteB ex: NaOH : KOH ; .. deconcentration Cy de volume Vy

L es nouvelles concentrationssont : €, =

Co *Vy

Cp 2 Vg
Vr '

Vr
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Chapitre 2: Equilibre acide-base M'N. HEBBAR

HCI + NaOH ——» NaCl + H)O

t=0 ¢, G, exces

NS c, >ch tr €, —c;] 0 exces
2)Si €.=C; 1 0 0 exces
S €<, t 0 c, —C, exces

Calcule du pH
1) solution acide pH =-log [Cm — C&) avec pH £6,5
2) solution neutrepH =7

K
3) solution basique pH =—log (c' Ec') avec pH >7,5
b —ta

8-4 pH d’un acidefaible
Méme démar che :(Attention on aici un équilibre : acide faible, pas totalement dissocié)
e Réaction chimiques:

Reéaction 1: 2H,0 2H3;0" + OH™ |Réaction2: AH+H,0 2 A~ + Hz0"
t=0 Exces 0 0 t=0 Co 0 g
ts Excés-e ¢ € tf Co—X X X+ g

e [Espécesprésentes: AH, A™, H;O", OH™
e Bilan matiere (BM) : Co=[AH] +[AT]

e Electro-neutralité: [A7] +[OH7] = [H3O i
_ [A71x[Hg0"]
[AH]

Le but du jeu est d’ exprimer [H30"] en fonction des grandeurs K, K et Co.

EN = [A]=[H:0'] - [HO = [H:0'] - =

On injecte cette expression de[A7] dansle BM = [AH] = Co— [H30™] +

e Constantes Equilibres: K, et Ke=[H3O"]x[HO] =107

;0]
(H50*]- ey (B30

Oninjecte ces expressionsde[A7] et [AH] dansK,: K, =
/ press [AT et[AH] a- Ra C—[H;0*)+

= [H,0°]2— Ko — KaCo+Ka[H507] %—

On multipliepar [H;07] = [H;07]3 + K, [H,0%]2— (K + K Cp) [H307] - KKe=0
Remargue: On peut éventuellement résoudre cette équation du 3éme degré en [H307]
avec un ordinateur et une méhode numérique, mais il vaut mieux faire des
approximations raisonnables pour simplifier le calcul.

17° approximation : Milieu acide [H; 07] >>[OH] (négliger I'autoprotolyse del'eau =
négliger € devant x). On peut négliger [OH™] devant [H;0%]si [H;0%]>10 [OH]

[HO‘]—[H G+]:>[H3O] > 10 x Ke=> [H30"?2 102 = [H3:0"] > 10°%° = | pH <6,5

EN.: [H:07 =[A] +[OH] =[A] 0
2°™ Approximation: acide peu dissocié = [AH] >> [A7]. Dans ce cas on peut négliger
[A7] devant [AH] si [AH] > 10 [A] ou 0% <9 % (on peut négliger x devant Cy)

Ke
[H507]

1 [A7] (A" 1x[H307]
=[AH] 210[A]= - 2 —— [ Ka=————
L Ay (AL
1 K, 1 K.
= 10 21,07 = ~ 100 155~ 100 7 o7 = pKa sz+1:>[pH5pKa_1]
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Chapitre 2: Equilibre acide-base M'N. HEBBAR

2°™ Approximation + 1¥© approximation: Nous avons ainsi |es équations suivantes :

B.M.: Co=[AH] +[A] =[AH] (1)

E.N.: [Ij30+]= [Q‘] +[OHT] =[AT] (2

K, = [A"]x[Hz07] 3)
[AH]

[A"1x[H3z0%] _ [H307]?

0@ @=Ka= = o

= [H;07]= /K_x C,

pH=-log [H;0%]= é (pKa—log Cp) valablepH <6,5et pH <pK,—1

i(pKa— log Cp) £ pKa—1=pKa+1logCp=>2 = pKy—pC=>2 (pC =-1log Co)

e Sla 2°™ approximation n'est pas vérifiée = on appligue guela 1%© approximation
1€ approximation : Milieu acide [H; 0%]>>[OH] (négliger I'autoprotolyse deI'eau).
On peut négliger [OH] devant [H;07] s [H;07]>10 [OH] = pH <6,5

E.N.: [H30"] =[A] + [OHT] = [AT]

B.M.:: Co=[AH] +[AT] = [AH] = Co—[AT] = [AH] = Co— [H30]

On introduit dans Ka ces deux expressions de [AH] et [A7]

[a71x[ 1307 02 oo .
e — = H,0%]° +K,[H;07] - =
=Ka [AH] a Cy — [H10™] = [ 3 ] Ka[ 3 ] KaCo=0
e r—
L —Kat 1';'J:c§l+--v;1:cﬂf:u ~ K4+ ﬂ' K2 +4K,Co
= [H07] = > pH =-log . avec pH < 6,5

Exer cice: CHsCOOH (pKa=4,75) ; Co = 10*M
Approximations1 + 2:

pH = = (PKa—10g Co) = (4,75~ log 10) = 4,33

— pH < 6,5maispH = 4,38 > pKa—1= 3,75 = la 2°™ approximation n'est pas vérifiée
Approximations 1:

.
—Ka+ AJKE +4K,Cy _ |og (_ 10475+ .\.-"{II]_“*?EZ]Z F4x10 F7 5% lﬂ_“)

= pH =-log . 2

= pH =4,46<65

8-5pH d’une basefaible
e Réactionschimique:

Reéaction 1: 2H,0 2Hz0"+OH~ |Réaction2: B +H,O 2 BH' + HO~
t=0 Exces 0 0 t=0 C, 0 g
ts Exces-¢ ¢ € tr Co— X X X+ g

e Espécesprésentes: B, BH", H;O", OH™
e Bilan matiére (BM) : [B] +[BH"] =Cy
e Electro-neutralité: [OH] =[H3:0"] + [BH"]
Congantes Equilibres k. = BE1XL0HT - [BIx[H307]
e Constantes Equilibres: Ky, = B] ouKy= BH]

Letraitement du systéme conduira a une équation du 3°™ degré en [H50"]:

; Ke=[HzO]x[HOT]
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Chapitre 2: Equilibre acide-base M'N. HEBBAR

[H30"] + (Co + Ka) [H30]? = Ke [H30'] - KKa=0

1% approximation : Milieu basique [OH] >> [H30"] (négliger I'autoprotolyse de|'eau)
On peut négliger [H30"] devant [OH] si [OH] > 10 [H:0"] = pH >17,5

=> Lebilan de charge (E.N.) sesimplifie: [BH] =[OH] =

[Hj G+] (1)

2°™ Approximation: base peu protonée=> [B] >> [BH]. On peut négliger [BH'] devant
[B] si [B] =10 [BH"] ou a% <9 % (on peut négliger x devant Cg)

N [B] [B]lx[Hz0%]
>
[B]>10[BH] = a2 >10; Ky= —r [H30+]_ >10=log T >log 10
= pH - pKa 21:>[ pHZpKa+1]
Danscecas: B.M.: [B] +[BH"] =[B] =Co (2)
2°"° Approximation + 1*° approximation
K,
BN [BH] = [OHT = oy (1)
B.M.: [B] + [BH] =[B] =Co )
= [B]xI Hft}ﬂ 50[1;:(1'*] Culf:{;t}*]z: [H,07]= H;R"—'
o
[BH*| T .

= log [H307] :%(Iog KatlogKe—1log Co) = pH = % (pKa + pKe + log Cop)

pH=—log[H;07]=7+ i(pKaHogCo)valablesi: pH>75et pH>pKa+1
=
7+ i(pKa+IogCo)2pKa+ 1=pKa—10gCp<12= pKy+pC <12 (pC =—1log Cp)

e Sila2"™ approximation n'est pas vérifiée = on applique que la 1%© approximation
17° approximation:
Milieu basique [OHT] >> [H30"] (négliger I'autoprotolyse de'eau)
On peut négliger [H30"] devant [OH] si [OH] > 10 [H:0"] = pH >17.,5
H - - - + — KE'
= Lebilan de charge (E.N.) sesimplifie: [BH] =[OHT] = H.07] (1)
3
. o . Ke
M.: [B] +[BH] =Co=[B] =Co (1,071

On introduit dans K , ces deux expressions de [BH'] et [B] :

K
(E“ _[ﬁ;ﬁ]%< [Hs0*] ¢ &,
Ka= Ke = THy071 Co[ H;07]— Ke = €,[H,0%]* - K, [H;07]
[H307]
-K_K, =0
—
K,+ [K:+4K.K,Cy
= [H0%]z — Ezc = pH=-log[HO'] avecpH>75
li]

Exercice: NH3 (pKa=9,25) ; Co=10*M
Approximations1+2: pH=7+ é (pK 4 +log Cp) = 9,62
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— pH > 7,5maispH = 9,62 < pKa+ 1= 10,25 = la 2°™ approximation n'est pas vérifiée
Approximations 1

-
Ko+ K& +4K.KoCo 1014, [(10-19)2 14 x10-39x 10-925% 101

= [H;07]=

2Cp 2x 1074

= [H307]=292%x10°M = pH =9,53> 7,5
8-6 M élange de deux acides
A) Mélange de deux acidesforts AH et BH

Soit un mélange de deux acides forts AH (C,) et BH (Cy)
En solution agueuse les deux acides forts sont totalement dissociés:

AH+H,0—>A +H30" ; BH+HO—>B +H30" ; 2H,02H0"+HO"
. . Cj_ Xl;-"i . Cz XVZ
On calcule les nouvelles concentrations AH (€3 = . )etBH (€ = v—)
T T

e Espécesprésentes: A, B, OH™, H3;0"
e Bilan dematiére: €; = [AH]+[A] = [AT] (AH acidefort dissociation totale)

C, =[BH] +[B7] = [B] (BH acidefort dissociation totale)
Electro-neutralité: [HsO"] =[A7] +[B] +[HO] = C + €5 +[HO]
1€ approximation : Milieu acide [H;0%]>>[OHT] (négliger I'autoprotolyse de|'eau)
On peut négliger [OH] devant [H,0%]si [H,07]>10 [OH ] = pH<6,5

[H30™] = ¢, + €, d’ot pH =—log [H30"] = —log(C; + C,)
= Relation validesi [H30"] > 10 [HO ] doncpH < 6,5= €} + C5>10""M

e Si la 1¥¢ approximation n’ est pas vérifiéeil faudra alors résoudre le systéme d’ éguation

PR .. K.
[0 =[AT+[B]+[HO] = ¢, + €y e

= [H0']°— (€} + €;) [H30"] - Ke =0

I
(c; +c}) +-4'{Ci + €)% +4xK,

[H30%)= (€3 + €3) [H3071-Ke=0= [H507] = 2

(€ +€o)+ (€, + € +axK
pH=—log[HgO+]=—log(‘1 2) T R <

B) Mélanged’ un acidefort AH et d’un acidefaible BH
Soit le mélange d'un acides forts AH (C;) e d'un acide faible BH (Cy)
AH +H,O0 5> A; +Hz0" ; BH+H,02B +H3;0" ; 2H,02H30"+HO™

Cy XV Co XV
L 1) et BH (Cp = 2—2)
Vr T

On calcule les nouvelles concentrations AH (€ =

Espéces présentes: A™, BH, B", OH™, H3;0"

Bilan de matiére: €; =[A7] (AH acidefort) ; €, =[BH] +[B7] (BH acidefaible)

Electro-neutralité:[A7] + [B] + [HO ] = [H30"] = €} +[B7] + [HO] =[H307]
e (B~ Ix[H40] . _ _14

Constante d’acidité: K, = T; Ke=[H30"]|x[HO™] =10

Si on résous le systéme sans approximation = équation du ordre

17°¢ approximation: Milieu acide [H;0%]>>[OH] (négliger I'autoprotolyse de |'eau)

On peut négliger [OH] devant [H;07] s [H;07]>10 [OH] = pH < 6,5

3éme
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Electro-neutralité: C; +[B] =[H30"] = [B] =[H30"] - €4
Bilan de matiére: C, =[BH] +[B] = [BH] =C, —[B] =C] + C;, — [H307]
(B Ix[Hz0*] _ ([H30™]-C}) x [H307]
(BH] (1 +Cy—[H30%]
= [Ha0%]*+ (Ka—C)) [H307]-K, (€3 +€3) =0
= [H307 - (€1—Kg) [ H;07]-K, (€3 + €3) =0

Constante d’ acidité K, =

I
(€} -Ka) +*JI{C1 -Ka)? +4xK,(Cy +Ch)

= [H;07] = 2

¥ |. ¥ z ¥ ¥
Cy -Ka)+4(Cy-Ky) +4xK,(Cqs+C _
pH =-log [H307] =—log([ = )+ 2] Halls zj)valablesu pH <6,5

C) pH du mélange de deux acides faibles
Soit un mélange de deux acides faibles AH (C;) et BH (Cy)
AH+HO 2 A_‘|'H3C)+ . BH+HO2 Bz_‘|'|‘|3o+ ; 2H202H30++HO_

. Cy =V Cp xV
Les nouvelles concentrations sont : AH (€= %) et BH (C3= %)
I T
e Espécesprésentes: AH ,A”,BH, B, OH™, H;O"
e Bilan dematiére: C,=[AH]+[A] ; €;=[BH]+[BT]
e Electroneutralité: [A]+[B]+[HO] =[H:0"]
[A"1x[H;01] (B~ 1x[H; 0]

, T _ . _ . — + —

o Constanted acidité: K, = AH) K= BH] ; Ke=[H30"]x[HO]

Si on essaye derésoudre le systéme d'équation = équation du 4™ ordre
1%¢ approximation: milieu acide [H;0%] >>[OH] (négliger I'autoprotolyse de'eau)

On peut négliger [OH] devant [H;07] s [H;07]>10 [OH] = pH < 6,5
L’ expression de la neutralité é ectrique de la solution s écrit :
- _ Ky, x[AH] Kg, x [BH]
[H3O ] - [A—J + [B—J - [H3 G+] + [HEG+]
En utilisant ces différentes éguations nous allons aboutir a une équation du

(D)

3ém e

ordre
compliquée a résoudr e sauf par un ordinateur:

[HsO*+(K,, +K,,) [HsO*+(K, x K, —K, xC; —-K_, xC})[Hs0]- K, xK, x(€C;+C;)=0
2°™ approximation

les acides AH et BH sont peux dissociés = [AH] >>[A] et [BH] >>[B]

. on peut negliger A" devant AH s [AH] > 10[A] = pH <pK, -1
. on peut negliger B devant BH s [BH] >10[B'] = pH <pK_ -1
— B.M.: €, =[AH] et €} = [BH] )
2°™ approximation + 1%© approximation :

Koy X[AH] Kgp X [BH] Kg xC} K xCh
[H307] [H;07] ~ [Hy0%] [H30%]

(1) + () = [H:07 =[A] +[B] =
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Y g g — 1 ! '
= [H:0" = /K, xC, + K, X C, = pH ——Elog (K, XCy + K, X Cy)

1 I I
pH :—Elog (Kgy X €y + K, X Cy)

relation valables pH <6,5; pH <pKa;—1letpH <pKa,-1

8-7 M élange de deux bases
L e raisonnement adopté pour le calcul de pH des mélanges des acides serale méme dansle
cas des mélanges des bases.

A) baseforte + baseforte:
On mélange les deux basefortes B, (C1; V1) et B2 (C2; Vo)

e Equationschimiques:
B+ HO—— BH"+HO ; By+HO— BH " +HO ; 2H,0 2 H30" + OH™

o Espécesprésentes: BsH'; BoH™; H3O™ ; OH™
e Bilan matigre (BM) : ¢, = “L*¥1 = [B,] + [B,H"] = [B.H"] (B, baseforte)

c, = L XV, _ [B2] + [BoH™] =[B,H"] (B, baseforte)

T

e Electro-neutralité: [OH] = [H30"] + [BiH] +[BH"] =[H30"] + €} + €

= [OHT] =[Hs0"] + €} + €y
1) 1% approximation: milieu basique [Hs0"] << [HO™] (négliger |'autoprotolyse de|'eau)
On peut négliger [H30"] devant [HO] Si [HO] > 10[H30] = pH >7,5

+ ! . — + - n-_Ke _ K

EN.. [OHT=[H:0"] + €, + €3 Ke=[H0]x [HO] = [H:0") = = ooy
Ke

C’1+C’z= pKe+log (€C; + C3)

pH =—1log[H:0"] = -log

[ pH = pKe+log (C; + C5)est valable pourun pH>7,5 = C; + €, >10°%M ]

Remarque:
Dans ce premier cason négligelesions H;O" et HO™ issues de |’ autoprotolyse de |’ eau.

«Si la 1¥¢ approximation n’est pas vérifiéeil faudra alors résoudre le systéme d’ éguation

_ + -1 _ 114 . _ K.
Ke=[H30]x[HO] =10 :>[HO]—[H30+]
lK--E‘ -+ i )
[OHT] =[H0]+C; + €3 = =[H30"1+Cy + C,

[H3 07]
— [H30"* + (€}, + €) x[H30]1-Ke=0

[
— (€} +C3) +ﬂJ|{C’1 +C5 )2 +4xK,

= [H; ﬂ+] = -
' 5 | r 2
. —(Cy +C3) +(Cy+T5) +4=K,
N pH=—|Og[HgO]=—|Og( { 1 2:' ‘\{zi Z:] )
Remarque:

Dans ce cason nenéglige paslesions H;0" et HO ™ issues de I’ autoprotolyse de I’ eau
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B) baseforte + basefaible:
On mélange labasefortes B; (C1; Vy) et labasefaible B, (Cz; V»)

e Equationschimiques:
B, + H O——» B]_H++HO_ . Bo+HO 2 BzH++HO_ ; 2H202H30++OH_

» Espéces présentes: By ; BiH"; BoH'; HsO™ ; OH”
*Bilan matiere (BM) : €3 = Caxly [B4] +[B:H'] = [B1H] (B; baseforte)

c, = % = [B,] +[BoH] (B, basefaible)
T
e Electro-neutralité: [OH7] = [H30"] + [BiH'] + [BoH™] =[H30"] + € + [BoH"]
= [OH_] = [H30+] + C;_ + [BzH+]

+ = +
e Constantes Equilibres: K;,= %X;GH] ou K,, = %
z z

; Ke=[H30"]x[HO]

1%© approximation : Milieu basique [OH] >> [H30"] (négliger I'autoprotolyse del'eau)
On peut négliger [H30"] devant [OH] s [OH7] > 10[H30"] = pH >7.,5

= Lebilan de charge (E.N.) sesimplifie: [OH] = €} + [B,H'] = [Hf::‘}ﬂ 1)

Cr:B +BH+ ' + Hu. X[EH+] +
=B+ [BaH] €3 = [Ba] + [BaH'] = = + [BaH]
3
_ [Bylx[ H30"] _ Ko, x[BHT] = o Ch x[Hz0%]
“2 [BHT =[B,] [H30%] [BHT = Ko, +[ H307] (2
-1 — — Ex CIZ * [ HSG+]
(et (2= [OH] = g5 = Ca+ BT = Gt g = 07
K. €% (Kg,+[H307])+ € x [H307]
[H;0%] K,,+[H;07]

= [H,07] X [€] x (K,, + [H307])+ €; X [H,07]| = K, X [K,, + [H;07]]
= (€}+ €;) [H,07]? - (K, - €; X K, ) x [H;30%] - K, x K, =0

. f r f !
{KE—CixKu_z:] i*.,ll({KE —C1><Kﬂzj}z T4 XKy X Huz(cl XK'J2+ EZ}

= H;0%]= "
[H307] 2%(Cy+Cy)

pH =-log [ H;0%] avec pH>7,5

C) basefaible + basefaible:

On mélange les deux base faible B;H (C1; V1) et BoH (Co; Vo)
Bi+H,02BH +OH™ ; B+H02BH +OH™ ; 2H,02H3;0"+OH”
e Espécesprésentes: B;; By; BiH ; BoH™; H30"; OH™

e Bilan dematiére: €, =[Bs] +[B:iH"]; €, =[B] +[B2H"]

e Electro-neutralité: [HsO"] +[B;H'] + [BoH'] = [HOT]

- [B1]x[ Hz07] [B2]x[ H30"] T
Constanted'équilibre: Hul=w; u2=[B—H+]‘; Ke=[H3O"]x[HO]
1 2

Obtention d'une équation du 4°™ ordre = nécessité d'utiliser la 1%° et 1a 2°™ approximation
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1%¢ approximation : Milieu basique [OH] >> [H30"] (négliger I'autoprotolyse de |'eau)
On peut négliger [H30"] devant [OH] si [OH] > 10 [H:0"] = pH >17,5
E.N.: [H30"] +[B{H™] + [B.H'] = [HO ] =[BiH"] + [BoH'] = [HOT]

2°™ Approximation:
 LaBasefaibleB; est peu protonéesi [By] > 10[B;H"] = pH 2 pK, + 1= BM: C; = [B{]
 LaBasefaibleB; est peu protonéesi [B,] > 10[B;H"] = pH 2 pK,,+ 1= BM: C; = [B]

2éme

approximation + 1€ approximation
K.

[H307%]

EN.: [B,HT] + [B,H]= [HO] =

B,]x[H;07] + (B,1x[H307] _ €, x[H;07] N C,%[H307] __k.
K K K K [H;07]

o oy =g az

Kﬂ-i mez X Kg

= [H,07)* = . ;
Ko, nCy+K5, % Gy

— pH = i (pK, + pK, + pK,,) +10g (K,, X Cy + K, X C;)

L ' '
pH = 7 + E (pKI'.'I-1+ pKu-z) + Iog (Hmz * l-"l"'i + Hml * CZ)

Larelation seravalides pH>75 ; pH>pKap+1 ; pH>pKa;+1

8-8 pH des polyacides et polybases
les diacides et polyacides courants sont faibles. De plus, on observe genéralement que :

K, >K,,>K,,= pK, <pK,<pK,,
Lorsque les deux premiers pK, sont distants d’au moins deux unités: seule la premiere acidite,
laplus forte (pKa le plus faible) est a prendre en considération, et le calcul se conduit comme
pour un monoacide. Sinon, I’ analyse conduit a une équation du 3°™ degré. De méme pour les
polybases, |a résolution analytique n’est possible que si la basicité la plus forte (pKa le plus
élevé) peut étre seule prise en compte, le calcul s’ effectuant alors comme pour une monobase.
Sinon, il faut également résoudre numériquement une équation du 3 degré.

Lorsque ApK,= |pK,, — pK,, |>2
e On considérela 1¥° acidité pour un polyacide (pK, le plus petit)
e On considérela 1*© basicité pour une polybase (pK, lepluséeve)

Exemple 1 : Caculer le pH d une solution 102 M d acide phosphorique HsPO,.
On ales équilibres suivants en solution aqueuse :

1) H3POuag) + H2Ogy  a=—= H2PO4 (ag) + H30" (o) Kay = 7.59-10°° pKay = 2.12
2) H2PO47(aq) + H20(|) — HPO427(aq) + H30+(aq Ka = 6,17-1078 pKa = 7,21
3) HPO,” (a) + H201) = PO,> (o + H3O" () Kag=4.27-10"  pKag=12.37

On applique donc laformule du pH d'un acide faible en utilisant pK,, .

Exemple 2 : Calculer le pH d’ une solution 10> M de carbonate de sodium NaCOs.
pK, (H.COyJ/HCO3)=6,4; pK,, (HCO; /CO47) = 10,3

1) CO; (g T H,O =—= HCO; (gt OH"

2) HCO3 (a9 + H2O0 == H2CO3(sq) + OH"

On applique donc laformule du pH d' une base faible en utilisant pK,,,
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e Casparticulier: I'acide sulfurique

L’ acide sulfurigue est le seul polyacide courant pour lequel la premiére acidité est forte et la
deuxieme est faible (pK, = -2 ; pk, =1,92)
Exemple: Calculonsle pH d une solution d’ acide sulfurique 0,01 M
H2S04(aq) + H20 — HSO4 (aq) + H3O'(aq) pK,, =— 2= K, =107

[H30"] = 102 mol/l et [HSOZ]= 1072 mol/l
Il faut maintenant tenir compte du second équilibre :

[50: ]x[Ha0"]

HSO4 (aq) + HoO <+ SO,”(a0) + Hi0"(aq) ~ K,,= W =1,2x107?
) 4

Pour résoudre le probléme, on peut utiliser e tableau de variation suivant:
[HS0;] | [s0;"] | [H;07]
Etat initial 0,01 0 0
Etat d'équilibre | 0,01 - X X 0,01 + X

On introduit les concentrations al’ équilibre dans I’ expression de K, , et on obtient
X(001+X)
K = )

& porx - 1,2:10% = X2 + 0,022xX + 1,2x10~* = 0 (Equation du 2°™ ordre)

Laseule racine positive est X = 4,5x10° = [H30%] = 0,01 + 4,5x10™> = 1,45x1072 (mol/l) ;
= pH =—log (1,45x107%) = 1,8

8-9 pH d’une solution d’ampholyte.

Considérons une solution d’un sel NaHA (Na', HA") (par exemple NaHCO3; KHCOs ; NaHS
; ...) de concentration C. La dissociation totale du sel dans |’ eau s écrit :

Exemple: NaHCOj3 g e, Na+(aq) +HCO3 ()

Le meilleur acide introduit en solution est I’ion hydrogénocarbonate HCO3; ~ , et la meilleure
base est auss HCO;™ (pK, (H,COs/HCOs') = 6,3 et pK! (HCO3/CO5%) = 10,33)

3 co3 |[H10%]
Couple (H.COy/HCO3') : K= [coz1iHg07] : Couple (HCO5/CO5%) : K, = lcos7]ix30™

[H2€04] [Hco7]
Laréactions qui peuvent se produire sont les suivantes :
(1) HCO3_(aq)+ H,O &—/— COg_(aq) + H30+ Ki= H" = 1071033
K., 10714
(2) HCO3~ (ag) T Hzo «— H>COs (ag) T OH Ky= HI: = K_ 10-63 =10777
(3) HCOs" (aq>+ HCO3 ™ (ay = H2CO3 ) + CO3” (e
K= [ca; ] « [H;€03] [ca% l1H307] [H7€04] _K_E_ 10~ 10433 _ 10—4,03
87 wco3] " [KCo3] T [HCO3] [HCOo31[H30%] K; 1063

Entre ces 3 réactions, c'est celle qui posséde la plus grande constante d'équilibre qui se
produira=> c'est laréaction (3) qui se produit car Kz> K,> K
Deux réactions faisant intervenir HA ™ se produisent :
2HCO; (ay —— H,COqp + c:o3 ® e
t=0 Co 0
teq Co—2y y y
D'aprés |e tableau d'avancement nous observons qu'al'équilibre: [CO3™| = [H,CO,]=y

, _ [HeozlHy0*)  [coiT]Hz0%]
Ko x K, = [FyC05] [HCo3] =[H

,0"?= [H,0%]=/K_ X K,

1 :
= [ pH =—log [H;07] = - (pK, + PK;) }

Remarque: Pour un Ampholyte, le pH est indépendant de la concentration initiale
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8-10 pH d'un mélange d'un acidefaible et de sa base conjugué

Exemple:

Si on mélange un volume V; de CH3COOH de concentration C; et un Volume V; de
CH3;COONa de concentration C,. Ce couple possede un pK,; (CH3COOH/CH3COO") = 4,75.

. C ¥ , C ¥
les concentrations finales; [CHsCOOH]' = €, = —2—— & [CHsCOON4]' = C,, = %
T T

CHsCOONa est un dectrolyte fort: CHsCOONa -729, cH,cO0™ + Na*
Or mis cette réaction totale, Les trois autres réactions possible sont:
(1) CH3COOH +H,0O ¥ CH3COO +H;0" K;=K,=10*"

10—14
()  CH3sCOO +H;O ¥ CHsCOOH + OH™  Kp=Kp= % = Tane= 1007

—h. a

(3) CH3COOH + CH3COO™ *—— CH3COOH + CH3COO™ Kz=1
Laréaction (3) est celle qui se produit principalement car c'est celle qui possede |a plus grande
constante d'équilibre K.

(3) CHsCOOH + CHsCOO +—= CHsCOOH + CHsCOO  Ks=1
t=0 Cy C, 0 0
teq c, X c, - X X X

De ce tableau d’ avancement on remarque que [CH3COOH] = €;— X+ X = €,
[CHCOO ] =¢€,— X+ X=1¢C,
Donc les concentrations de CH3COOH et CHzCOO™ ne change pas.

[Base]
[Acide]

o
[pH =pKa+ LOQ( )équationd'Henderson: pH =pKa+ Log (c_z) }

8-11 pH d’une solution aqueuse d’un sal: Un sel est un compose obtenu lors de laréaction
entre un acide et une base (dosage acido-basique) :

Acide+Base —» Sd +H,0
A) Sd d’acidefort et de baseforte: NaCl, NaBr, KCI, KBr, K1, ...

Nacl _H28 Na + cIr
Na" et CI™ ne présente aucun car actére acido-basique, la solution est neutre pH =7

B) Sd d’acidefort et de basefaible: NH4Cl, NH4Br, NH4l, ...

NH,CI @» NH," + CI~ Dissociation
NH4+ + H,0 =—— NHj3 + H30+ Hydrolyse

Cl” indifférent dans|'eau
Le pH est celui del’acide faible NH," :

[ pH=—log [H;07]= % (PKa—1og Cp) valablepH <6,5et pH <pK,-1 }

C) Sd d'acidefaible et de baseforte: NaF, CH3COONa, CH3COOK, HCOONa, ...

CHsCOONa -H20,. cH.,cOO™ + Na' Dissociation
CH;COO™ + H,0 ¥—= CH,COOH + OH~  Hydrolyse
Na' indifférent dans!'eau

Le pH est celui de labase faible CH;COO™ :
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[ pH=—log [H,0%]=7+ %(pKa+|ogCo)vaIabIepH27,5et pH 2 pKa+1 ]

D) Sel d'acidefaible et base faible: HCOONH,4, CH3COONH,, NH4F,..
Ex: soit le sel CH3COONH, dansl'eau : [CH3COONH,] = Cq

CHsCOONH,—128 CH,COO™ + NH,' Dissociation du sl
() NH4" + H,0 =" NH3 + H30" K= Ka=107°%%
_ _ _ Ke -1']—14 ~
(2) CHyCOO™ + Ho0 =" CH4COOH + OH™  Ko=K}= == {07 =10 525
+ e K, 107°% 4,5
(3) NH; + CH3;COO~™ *+— NH3; + CH3;COOH K3:?: 10_4*?5:10 '
&

Entre cestrois réactions, celle qui se produira préférentiellement est celle qui possede la plus
grande constante d'équilibre = c'est laréaction (3) car K3 >> (K, = Kj)

(©)) NH;" + CH;COO~ — NH3; + CH3;COOH
t=0 Co Co 0 0
téq Co— X Co - X X X
On observe qu' al'équilibre: [NH4'] =[ CH3COOT] et [NH3] = [ CH3COOH)]
K = [NHqIx[H307%] ., _[CH3C00” 1x[H507]
=" INHg*] ' T® [CH;COOH]
= K, x K, = 800 ) Sl x [H,0°T = [H,0° T

[CH3COOH] ~ [NH4™

1
= [H,0%]= /K, X K, = [ pH = - log [H,07] = - (pK,, + PKL) }

Remarque: Pour un sel d'acide faible et base faible, le pH est indépendant de la
concentration initiale

9- LESSOLUTIONS TAMPONS
9-1) Introduction
Le pH aun réle tres important dans de nombreuses réactions chimiques et biochimiques.
Beaucoup de réactions ne peuvent se faire que s le pH du milieu est maintenu entre des
limites, parfoistrés étroites.
Par exemple, le pH sanguin est tamponné a 7,4 (7,39 £ 0,015) a 37°C : en dehors de ces
limites, il se produit de graves troubles.
9-2) Définition
Une solution présente un effet tampon si son pH varietrespeu :

e par addition de petites quantitésd 'ions oxonium HzO" ou d'ions hydroxyde OH™ ;

e par dilution modérée.

9-3) Préparation d 'une solution tampon
Une solution tampon est un mélange d’ un acide faible AH et de sa base conjuguée A™ ;
Le choix du couple acide base dépend du pH souhaité.
On choisit un couple acide base dont le pKa est proche du pH souhaité (moins d' une unité).
Troisméthodes:
1. on mélange une solution S; de I’ acide faible AH et une solution S, de labase faible A™ .
2. on mélange une solution S; de I’acide faible AH et une solution S, de base forte : on
neutralise partiellement la solution de |’ acide faible.
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3. on mélange une solution S; de la base faible A~ et une solution S, d’'acide fort : on
neutralise partiellement la solution de la base faible
Dans tous les cas, la concentration [AH] de I’ acide faible et la concentration [A7] de la base
faible doivent étre proches : [AH] = [A]
[AH] >> [AT] | : , [AT>>[AH]
I ; i -
pKa—1 pKa pKa+1 pH

Une solution tampon est un mélange d acide faible de concentration [AH] et de base faible
conjuguée de concentration [A7] tel que:

[pKa—1<pH<pKa+1 ] = [01<Q<10}

Le pH de la solution tampon est donné par larelation d’ Henderson-Hassel bal ch:

[pH pKa+ Log ([AH] 1

9-4) Efficacité d’ une solution tampon
Nous comparonsici des gjouts d acide ou de base a une solution tampon avec les mémes
gouts ade |’ eau pure.
e Soit un litred’une solution tampon 1 M en acide acétique, CH3CO,H et 0,3 M en
acétate de sodium, CH3;CONa.

CH;COOD™ 0.3
pH = pKa+ LogM =4,/5+ Log— = 4,23
[CH; COOH)] 1
Apres gjout de 100 ml de HCI 1 M : Apres gjout de 100 ml de NaOH 1 M :
CH3CO, + H30 —) CH3C02H + H,0 CH3CO,H + OH™ —) CH3C02 + H,0
[CH3CO.H] = =10M [CH3CO,H] =
0,3-0,1 0,3+0,1
[CH3CO ]= =0,18M [CH3CO, ] = =0,36M
' 0,36
pH = 476+Iog— 4,02. gz~ 440.
e Soit unlitred’eau neutre pH=7
Apres gjout de 100 ml deHCI 1M : Apres gjout de 100 ml deNaOH 1 M :
[H3O]—1——0091M [OH‘]=:L —0091M
=pH =-1og (0,091)=1,04. =pH =14 —log 0,091 = 12,96.

9-5) Pouvoir_tampon

La notion de pouvoir tampon a été introduite par Van Slyke en 1922. Le pouvoir tampon 8
mesure la variation du pH lors d’ une addition de dC mol.L™* d’un acide fort ou d'une base
forte. Le pouvoir tampon est défini par larelation suivante:

-l

dpH

L e pouvoir tampon représente le nombre de moles d’ acide ou de baseforte a
ajouter a 1L desolution tampon pour fairevarier le pH d’uneunité.
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Plus B seraimportant, meilleure serala solution tampon. Donc une bonne solution tampon a
un pouvoir tampon rel ativement eleve.

e Pour unebase: B = de

dC,
e Pour unacide: B‘_ﬁ>0
p

Plus B est grand, plus la solution a un pouvoir tampon ¢€leve.

Expression du pouvoir tampon: soit un mélange acide faible/base faible obtenu par gjout
d une base forte al’ acide faible selon :

AH + OH — A+ H.0
Etat initial Co X x Cqg 0 Exces
Etat d' équilibre Co (1-x) - X*xCo Exces
D’ apres larelation de Henderson :
[A_] xCp Xx
H=pK,+log—— = Io— pK, +log
pH=p g [AH] g Co(l —x) g (1-
L’ gout de dC = Codx mole d’'ions OH produit une variation de pH ;
dpH =7 xd[l In(1- [dx dr | dx
PH =5 g xdlimx=In( =)l =5 x|+ T 1T 23 1 m
dC Cpdx
p= = do :[Bzz,scnxm—x] ]
; Z23x(1-x)

On constate que B est proportionnel a la concentration ¢ du tampon. De plus, f = f(X) est une
fonction du second degré de x, qui sera donc représentée par une parabole.

=2,3¢c(1-2x) =0= pour x=0,5

O
oy

Le pouvoir tampon est maximum pour X = 5 , C'est-a-dire quand [HA] =[A7] (alademi-

17236
équivalence : pH = pKa). La valeur maximale de 3 est : Bmax = 2,3 Co {2; (1 — 325 4
pH =f(x) p=1(x)
pH A 2.3 ¢ P
/ h
PKE =y _,_._o--"""‘"r"" s
»X
0.5 1
Leslimitesde B sont pour x= 0,09 et x=0,9 5
car 01<[—:! <10 0 01020304 0506070809 1
[AH]
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10) Indicateurs colorés

Une méthode plus simple pour déterminer le point d équivalence consiste a utiliser un
indicateur coloré. C'est un acide (base) faible dont la base (acide) conjugué(e) change de
couleur au voisinage de son pKa. Le domaine de pH dans lequel se produit ce changement de
couleur est appelé zone de virage de I’ indicateur coloré.

Un indicateur coloré est généralement noté Hind (forme acide) et Ind™ (forme basique).

L’ indicateur en solution participe a un équilibre de transfert de protons :

w-—T1-.T e nt7
um Jximgi’ ]

InH +H,0 ==— In" + HO" K, =
ind [InH]

Les changements de couleur peuvent étre généralement percus pour des rapports de concentration

acide/ base de:

. . [n
e Couleur acides

.

— >10=pH < PK, -1

. . [In"]
e Couleur basique s —[[uH] >10=>pH>pK,  +1
ezonedevirage: pK, - 1<pH <pK,  +1, (mélangedescouleursdesdeux formes)

L’intervalle [pK, ., - 1, pK, . + 1], ou aucune des deux couleurs ne prédomine,
s appelle domaine de virage de I'indicateur. Les zones de virage effectivement observés
différent souvent un peu de ces prévisions théoriques, parce que certaines couleurs sont
mieux visibles que d’ autres, méme a faible concentration:

Zone de virage
Couleur de InH | teinte sensible | Couleur de In™

PKy, — 1 PKaing PKg *1 pH
Indicateur Zonedevirage pPKa For_me For_me
acide basique
Violet de methyl 0,0-1,6 0,8 jaune bleu
Bleu dethymol 1,2-28 1,7 Rouge Jaune
8-9,6 8,9 jaune bleu
Héliantine 32-44 34 rouge jaune
Bleu de bromophénol 30-4,6 3.9 jaune Bleu
Vert de bromocrésol 38-54 47 jaune bleu
Rouge de méthyle 4,8-6,0 5,0 rouge jaune
Bleu de bromothymol 6,0-7,6 7,1 jaune bleu
Tournesol 50-8,0 6,5 rouge bleu
Rouge de phénol 6,6 - 8,0 7,9 jaune rouge
Phénolphtaléne 8,0-10,0 9,4 incolore pourpre
Jauned’alizarine R 10,1-120 11,2 jaune rouge
Alizarine 11,0-124 11,7 rouge violet

Remarque:
Le bleu de bromothymol correspond parfaitement pour le titrage des acides (ou bases)

forts par des bases (ou acides) fortes car le pH du point d’équivalence se situe dans son
domaine de virage (6,0-7,6). Pour le titrage d’une base faible par un acide fort (pH du
point d’équivalence < 7), I’héliantine est indiquée, alors que pour le titrage d’un acide
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faible par une base forte (pH du point d’équivalence > 7), la phénolphtaléine est souvent
employeée.

Pour réaliser un dosage, on choisit un indicateur coloré dont la zone de virage se situe
dansla zone du saut de pH, ce qui impliqueun pK, . prochevoireincluant le pHeg,.

Exercices
Exercicel

On considere les réactions d’ éguations suivantes :
CH3CO-H (ag) T NH3 (a0) — CH3CO, (ag) T NH4+ (a0) (l)
HNOZ (ag) + CHgN H2 (ag) 4_—’ NOZ_ (aq) + CHgN H3+ (ag) (2)
Fe + CU™ () = Fgy+Cug )
CH3CO,CoH5 () T HO™ (ag) «— CH3CO, (ag) T C,HsOH (a0) (4)
HCOH (o) + HO ™ () =  HCO; (@ + H0) )
Zng + 2HO @y T Zn" g+ Hag+2H0 ) (6)
BO; () + HiO' @y = HBO; g +H0 ) (7)
HCO3™ () + H30" () = COz Hz0 @) + H20 ) (8)

1. Identifier les réactions acido-basiques.
2. Reconnaitre alors I'espéce acide et |’ espece basique qui réagissent et identifier les couples
acide-base misen jeu. Remargue : H,CO;3 est instable: (H2COs3 (o) = (CO», H20) = (COxay)

Exercice 2

A 50 °C, le produit ionique de |’ eau vaut 5,50 x 107,

1. A cette température, une solution S, de pH égale 46,8 est-€lle acide, neutre ou basique ?

2. Une solution aqueuse S, de volume V = 50,0 mL contient 2,0x10™* mol d'ions hydroxyde.
Qud est

sonpH as50°C?

3. LepH d'une solution aqueuse S; est de 5,2 & 50 °C. Quelles sont les concentrations des ions

oxonium et hydroxyde dans cette solution ?

Exercice 3

On considere trois solutions aqueuses S, S et S d'acide nitreux HNO, de concentrations
molaires

apportées respectives : C; = 1,0 x 10> molxL™, C, = 1,0 x 102 molxL™ et C3 = 1,0 x 10
molxL 2,

1. Ecrire |’ équation de la réaction entre |’ acide nitreux et |’ eau.

2. Lamesure du pH de ces trois solutions conduit aux valeurs suivantes :

le =21 sz =27: pH3 =5,0.

a. Caculer, danslestrois cas, le taux d avancement final de la transformation.

b. Le taux davancement final dépend-il des conditions initidles ? Dans quel cas, cette
transformation

peut-€ll e étre considérée comme totale ?

Exercice4
a) Classez, en utilisant la table des valeurs de Ka, les acides suivants par ordre de force
croissante::
NH4" H,S HF H,SO, HI H0"
b) Classez, en utilisant la table des valeurs de Ka, les bases suivantes par ordre de force
décroissante :
F - OH~ NH; COs” s~
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Exercice5
Dans quel sens évoluent préférentiellement les systemes suivants, en milieu aqueux (quelles
sont, a
I’ équilibre, les especes dominantes ? calculer les constante d'équilibre) :
a) CN +NH; < HCN + NH;
b) SO,* + CHsCOOH = HSO; + CH3COO™
c) HoS+ COs> &= HS + HCO5
d) HO" + NH;* <=2 NH3+ H,0O
€) HCOOH + H,O0 = HCOO™ + H30"

Exercice 6

L’ acide citrique de formule C¢HsO7 est un triacide, que I’ on notera H3A. Son diagramme de

répartition en fonction du pH est donné ci-apres. Les courbes tracées représentent |e pourcentage
de

chacune des especes contenant I’ espece «A» lorsgue le pH varie.
%

HO_ _O
CH,C—CH B
& \c:2 o
W OH T

o)

1) Identifier chacunedescourbes: 1:2:3:4:
2) Donner les constantes pKa relatives aux trois couples successifs misenjeu (i = 1,2,3) en
écrivant
cescouples: pKey (HsA/.....) =7 pKag(.....)....) =7 pKas (...... / ...... =?
3) Etablir (=démontrer) I’ équation de la courbe de distribution % [HA ] = f (pH) en fonction de
pKay, pKa, et pKag
4) Vo = 25 mL de solution ont été préparés en dissolvant dans de I'eau distillée my =1,05 g
d’ acide
citrique monohydraté CsHgO;, H,O. Calculer la concentration apportée ¢ en acide citrique.
5) La solution ainsi obtenue, aprés agitation et homogénéisation, est trés acide : un pH-metre
indique
lamesure pH = 1,9. Ecrire |’ équation chimique de la réaction responsable de cette acidité
6) D’ apres le diagramme de répartition, quelle est la concentration en HzA ?[H3A] =2
Que peut-on en déduire sur |’ avancement de la réaction précédente ?
7) Estimer la concentration de H,A
a) par unelecture graphique: [H.A ] =7
b) par |’application delaloi del’équilibre chimique: [H A ] =7
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Exercice7

1-  Cadculer le pH d une solution d’ acide chlorhydrique de concentration C dans Ces 3 cas.
C;= 10" mol/L C,=10"" mol/L Cs= 10" mol/L

2- Méme guestion pour une solution d’ hydroxyde de sodium aux mémes concentrations.

Exercice 8
Calculer le pH de 500 mL d’ une solution aqueuse préparée par dissolution de 2,675 g de chlorure
d’ ammonium NH,Cl.  Données M(Cl) = 35,5 g mol™ M(N) = 14 g mol

Exercice9
Une solution d’ acétate de sodium CH3COONaaun pH égal a8,4. Calculer sa concentration
analytique en NaCH3COO.

Exercice 10
L’ acide carbonique (H2COs) est un diacide faible. Calculer le pH et la concentration des diverses
espéces en présence dans une solution & 107> mol/L d acide carbonique.

Exercice11
L’ acide malonique HOOC-CH2—-COOQOH est un diacide dont les deux acidités sont:

1) HOOC—CH,—COOCH + H,O0+— HOOC-CH,~COO™ + H30'K 5 = 1,7.10°°

2) HOOC-CH,-COO™ + H,O+— ~“OOC-CH,-COO + H3O" K =2210°
Quelle masse d' acide malonique faut-il dissoudre dans 1 litre d’ eau pour obtenir une solution
dont le pH soit 2,5 ?

Exercice12

L’ acide sulfurigue H,SO, est un diacide, dont la premiére acidité (H,SO4/HSO, ) est forte et la
seconde (HSO,/S0,%*) moyenne. On fait parfois I’ approximation de considérer soit que les deux
acidités sont fortes, soit que la seconde est négligeable devant la premiére.

En prenant I’ exemple d’une solution 0,5 M, montrez laquelle de ces deux approximations permet
de calculer le pH le moins différent du pH réel. Donnée: pKay=-3; pKa=1,9.

Exercice 13
Calculer le pH et la concentration de toutes les espéces présentes dans une solution de NaHCOs
(hydrogénocarbonate de sodium) de concentration 0,05 M. Données: pKa, = 6,30 ; pKa=10,33.

Exercice 14
Calculer le pH d'une solution d' une solution 0,01M en méthanoate d’ammonium HCOONH,

Exercice 15
Quelles sont |es especes ioniques présentes dans | es sol utions aqueuses des composés suivants ?
Peut-on direa priori si ces solutions sont neutres, acides ou basiques ?

1)  aKIl b) NaNO, c) NH.CN d) NH4NO3
2) a) NaHCO3; b) NaHSO, c) NaH PO, d) NaHS
Exercice 16

A)Déterminer le pH d'un litre de solution S, obtenue en dissolvant dans la quantité nécessaire

d’eau, 0,30 mol d’ acide acétique, 0,20 mol de soude, 0,05 mol de cyanure de potassium et 0,20

mol d’ acétate de sodium.

B) On mélange dans 1 L d’eau : 0,0100 mol d'HCI, 0,0150 mol CH3zCOOH et 0,0150 mol NHs.
Calculer le pH de lasolution et toutes les concentrations al’ équilibre.

C) Déterminer le pH d un litre de solution obtenue en dissolvant dans la quantité nécessaire

d’eau distillée : 0,20 mol d’acide chlorhydrigue HCI, 0,15 mol d’ acétate de sodium, 0,10
mol de potasse KOH et 0,10 mol d’ acide chloroacétique CH,CICOOH.
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Données:
pKa (CH3COOH/ CH3COO ) = 4,75 ; pKa (CH,CICOOH/ CH,CICOO ) = 2,90
pKa(HCN/CN) =9,75; pKa(NH4/ NH3) = 9,2

Exercice 17

On considére une solution tampon obtenue a1’ aide d' un acide HA et de sa base conjuguée Na’',

A . Soit C laconcentration totale du tampon : C = Cya + Ca . On pose Cyp =x x C.

1. Exprimer les concentrations Cya €t Ca en fonction de C, du pH de la solution et du pKa du
couple AH/A".

2. Application numérique : calculer les valeurs des concentrations Cya €t Ca pour une solution
tampon de pH = 5. La concentration totale du tampon est C = 0,40 mol x L' et le pKa du
couple AH/A™ est priséga a4,7.

3. En déduire I’expression du pouvoir tampon en fonction de la vaeur de x et des
caractéristiques de la solution.

4. Montrer gque le pouvoir tampon de la solution est maximale pour x = 0,5. Quelle est la valeur
maximaledep ?

Exercice 18

On veut préparer une solution tampon de pH = 8.50. (a) En partant de 0.010 mol de KCN et des
réactifs inorganiques usuels de laboratoire, comment prépare-t-on un litre de solution tampon ?
(b)Quelle sera la variation du pH aprés addition de 5x10™ mol de HCIO, & 100 ml de solution
tampon ? (c) Quelle serala variation du pH aprés addition de 5x10™ mol de NaOH & 100 ml de
solution tampon ? La constante d’ acidité de I’ acide cyanhydrique HCN est Ka = 4.8x107°.

Exercice 19
On dispose des sol utions suivantes de méme concentration C = 0,1 mol/L : (A) : solution
d’ammoniac NH3; (B) : Solution d’'acide chlorhydrique HCI ; (C) : Solution de soude; (D) :
solution
d hydrogénosulfite de sodium NaHSOs; (E): solution de sulfite de sodium N&SOs; (F):
solution
d’ acide formique HCOOH.
1. On désire préparer un volume V=100 mL d'une solution de pH = 9,5 al’ aide de deux des
solutions ci-dessous.
A) Quelles solutions doit-on choisir ? Quels volumes doit-on en utiliser ?
B) Déterminer le pouvoir tampon d’ une telle solution.
2. Répondre aux mémes questions pour V = 100 mL d’ une solution tampon de pH=7,5.
Données: pKa(NH4/ NH3) =9,2 ; pKa (SO,,H,0/ HSO3) = 2,0
pKa(HSO; /S0 ) =76 ; pKa(HCO,H/ HCO; ) = 3,7
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Chapitre 3: Equilibres de solubilité-précipitation

1. Notion de solubilité-satur ation:

Pour tout soluté mis en solution dans un volume défini de solvant, il existe a une température
donnée une limite de concentration, au-dela de quelle le corps ne peut plus étre dissous, ¢’ est
la concentration maximale = la solubilité.

Solution Homogene Solution saturée
Solution Non satur ée Solide (Précipité)

2. Définition dela solubilité:
La solubilité s dans I’ eau pure d’ une espéece chimique est la quantité maximale que I’on peut
dissoudre dans 1L d’ eau pure & latempérature considérée. ss exprimeen mol.L  oug.L™.

Exemples a20°C pour des solidesioniques :

NaClg : s=6mol.L™" =350g.L "

Ca(OH)yy: s=1.3x10%mol.L'=096gL™"

Pblye s=1.35x10°mol.L ' =626 mg.L .

AgClg s=10°mol.L ' =14 mg.L™".

Exemples a25°C

pour NaCl : s~6mol.L”' =352g.L"" NaCl est dit trés soluble.
pour AgCl : s~10°mol.L'=1,4mg.L™ AgCl est dit trés peu soluble

On considére une éspéce chimique peu soluble quand s < 102 mol.L ™.

Exemples de solides ioniques peu solubles : AgCl, Agl, Pbl,, CaCOs, Fe(OH)s.
La solubilité est atteinte quand on ne peut plus dissoudre de solide, le solide coexiste aors
avec ses ions en solution, la solution est dite saturée et le solide non dissous et appelé
précipité.
Lasolution saturée d’ un composé ionique est e siége de |’ équilibre hétérogene suivant:
|
ChAnm == nC™ + mA"™

¥

La transformation dans le sens 1 est la dissolution, la transformation dans le sens 2 est la
précipitation, ¢’ est-a-dire lacristallisation du solide au sein de la solution.
La solubilité S est la concentration du soluté C,An, dans la solution saturée, c’est-a-dire la
concentration maximale de soluté qui peut étre dissous a la température considérée. S
Sexprime en concentration molaire (mol.L™) ou massique (g.L™). Les concentrations
ioniques en découlent :

[C™=nxs [A"]=mxs

La solubilité est indépendante de la masse de la phase solide en équilibre avec la solution
saturée. Le produit de solubilité vrai de C,An, est la constante de cet équilibre écrite avec les
activités des especes. Le produit de solubilité apparent Ks, couramment utilisé, est exprimé
avec les concentrations molaires.

K _ [CUH+].FI[AH—]H!
g =
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Ks dépend de latempérature et de laforceionique |. Ks est souvent formulé sous forme de
pKs:

pK, = —log; K K, =107PKs

Plus le compose est « insoluble », plus Ks est faible, plus lavaleur de pKs est élevée.

3. Relation entre produit de solubilité Ks et solubilités

En remplacant [C™] et [A™] dans la formule précédente par leurs expressions en fonction de
s, on peut exprimer la solubilité dans I’eau a condition qu’aucune autre réaction ne se
superpose al’ équilibre de solubilité :

# |/ (n-+m) . I/ (n+m)
K:: =p" M o gM o 5 ou §= )
"™ J?” m™
Exemplel: 3 3
AgCrOq4 Ks=4s AICl; Ks=27s
CaF, Ks=4s®  Cay(PO,), Ks=108¢

Exemple 2 : pKs (MnS) = 12 et pKs (CuS) = 35.

Lequel de ces deux solides est e moins soluble ?
MnSs) 2 Mn® @z + S (- Ks(MnS) = [Mn?*][S] =104
CuSy 2CU" ) + S () Ks(CuS) = [Cu*"][ §¥] =10".
CusS est moins soluble que MnS
Conclusion : Plusle précipité est insoluble, plus Ks est petit, et plusle pKs est grand.
Mais cette regle doit étre utilisée avec précaution.
Exemple3:
PK(AgCrO4) =12 > pK{(AgCl) =10
C est pourtant AgCI le moins soluble. En effet, I’ ordre des Ks n’est pas toujours celui des s, et
c’ est squi détermine la solubilité.
Démonstration:

AgCly AQ'@ | Cl
Quantité de matiereinitiale dans 1L n 0 0
Quantité de matiére al’ équivalence dans 1L n-s S S
Concentration al’ équilibre Pas défini (solide) S S

KS(AQCI) = [AG'][CI] = s5,e,= 10" — Sage = 1.4x10 > mol L™,

AgCrOyy 2AQe) | CrOs ()
Quantité de matiereinitiale dans 1L n 0 0
Quantité de matiére al’ équivalence dans 1L n-s 2s S
Concentration al’ équilibre Pas défini (solide) 2s S

KS(AQCrO,) = [Ag'1*X[ CrO” ] = (2Sagcroa)” = 4Sagcros:

3 !’E{s{ﬂgl:rl}}]‘nl 5 1 i
Sagcrog) = \ g4 ) 7.3x10° mol.L™". Donc s; > s; malgré que Ks,<Ks;.

L’ expression du Ks en fonction de s dépend de |a steechiométrie du sel.
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4. Condition pour avoir_un preécipité
A- Dissolution d’un sel peu soluble
Exemple: On met de la chaux (Ca(OH)zs)) dans |’ eau.
Deux possibilités :
e La quantité de matiere par litre < s. Tout est dissous, une phase liquide, pas de
précipité.
Ca(OH)y9— Cal (o + 20H oy  [Ca&] <set[OH] =2[Ca"] < 2s.

e Laquantité de matiére par litre > s. Tout n’est pas dissous, on a une phase liquide +
une phase solide (un preécipité).
La phase lique est une solution saturée.
Ca(OH)zg 2 C612+(aq) + 20H ()
Ks=[Ca gy x [OH %  [Ca’eq=set[OH ] = 2s.

B- Formation d’un sel peu soluble par mélange de deux solutions.

Trois cas de figure peuvent étre observés lorsqu’ on mélange une solution S; contenant un sel
totalement soluble AB (AB —= A™ + B™) aune solution S, contenant également un sel
totalement soluble CD (CD —= C" + D"):

1) Si Pi =[A7][B*] <Ks, il n'y apas de précipitation = obtention d'une seule phase.

2) Si Pi =[A][B*] =Ks, on est alalimite de précipitation = obtention d'une solution saturé.

3) S Pi =[A7][B"] >Ks, il y aura précipitation du sel = obtention de deux phases: une phase
solide (précipité et une phase liquide (solution saturée, [A7][B*]= Ks).

L e produit ionique Pi = [A7][B"] est une expression identique au Ks mais pour laquelle on
prend les concentrations des é éments dans la solutions.

5. Diagramme d'existence d'un précipité:
La condition de précipitation établie précédemment (Pi > Ks) permet de tracer des
diargramme de d'existance de preécipité.

Exemple: diagramme d'existence de I'iodure d'argent Agl

A une soluition de nitrate d'argent AQNO3 0,1 M, on gjoute, sans variation de volume, une
solution concentrée d'iodure de potassium KI. Déterminer lavaleur de pl pour laguelleil y a
précipitation de Agl. Tracer le diagramme d'existence du sel Agl en fonction de pl.

Donnée: pKs(Agl) =16,2; pl =—log[I7].

[Ag'] =[NOsz] =0,1M

Il y aprécipitation de Ag | lorsque pi = [Ag'] x [I'] > Ks

=[I]> [;;i] =log[I7] =logKs —log[Adg™]

= —log[I7] = —logKs + log[Adg™|= pI < pKs + log C,

Pour une solution de AgNO;s de concentration 0,1 M: pf < 16,2 +1log 0,1 = 15,2
Afin d'obtenir un précipité de Agl apartir de lasolution de AgNO3 0,1 M, il faut que
pl < 15,2
domaine d’existence du pas de précipité
précipité d’iodure d’argent Agl d’Agl

15,2 pl
Diagramme d'existence du précipité Agl
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6. Facteursinfluencant sur la solubilité d'un composé
A- Influencedela température
)A\an(s)q——> nAm+(aq) + mBn_(aq) : ArHO ArHO : enthalpie (énergie) de dissolution

» AH®<0: laréaction est exothermique

= AH° >0: laréaction est endothermique
A quelques exceptions pres la dissol ution est endothermique
On admet laloi de Van'tHoff

dilnks A H°
dT RT2

AHO y
R

= LnK(T2) —LnK(T1) =

11
(T_i_ﬂ)

R : constante des gaz parfait
e K(T) est une fonction croissante avec latempérature

[ Conclusion : Lasolubilité augmente usuellement avec latempérature. ]

B- Effet d'ion commun

Quel est le comportement d’un compose que |I'on dissout dans une solution qui contient
préal ablement un ion de ce compose ?

Soit par exemple la dissolution du chlorure d’ argent dans une solution d acide chlorhydrique
de concentration molaire 0,1 M. L’acide chlorhydrique éant un acide fort se dissocie
complétement en cations H* et anions Cl”. Le chlorure d'argent se dissocie suivant la
réaction:

AQCl 9=— AQ' ) *+ Cl ()

De maniere qualitative en utilisant le principe de Le Chatelier, on montre que I’ augmentation
d’ion chlorure (donc a droite de I’ équilibre) provogue un déplacement de I’ équilibre vers la
gauche. La présence d’ion chlorure diminue la solubilité du chlorure d’ argent.

Exemple:
Dans |’ eau pure (dansl litre de solution) la solubilité du chlorure d' argent est :

AQCl 9 =—> AQ'(e) + Cl (g
Espéce chimique | AgCl Ag’ Cl-
t=0 n 0 0
t=téq n-s S S

Ks=[Ag'] x[CI] => Ks=sxs=§=18x 10" = s=1,35x10"> mol/L

Si I’on dissout du chlorure d’ argent dans la solution d’ acide chlorhydrique 0,1 M la situation
est lasuivante : dans 1 litre de solution

AQCl 9= Ag'(e) + Cl ()
Espéce chimique | AgCly Ag’ Cl-
t=0 n 0 0,1
t=téq n-s s 0,1+s

Ks=[Ag'] x[CI] = Ks=sx (s +0,1) = 1,8 x10° mol/L

On peut faire I hypothéese que s est trés faible devant 0,1. On peut aors écrire :
Ks=sx01=18x10"mol/L = s<s
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Lasolubilité du chlorure d'argent dans une solution d'acide chlorhydrigque est inférieure a sa
solubilité dans I'eau pure. Vérification de I hypothése de calcul : 1,8 x10™° mol/L << 0,1
mol/L. Il était possible de faire |’ approximation.

Attention : dansle cas contraire, si I’ approximation n’est pas justifiée c'est-a-dire si les deux
termes sont plus ou moins du méme ordre de grandeur, il faut résoudre I’ équation du
deuxieme degré afin de déterminer la solubilité

C. Effet de pH
Exemple 1: cas del'acétate d'argent:

Réaction dans le sens 1 = La solubilité augmente
Réaction dans le sens 2 = La solubilité diminue

AQ(CH3COy) (g +—= 2 Ag ag) T CH3CO: (x)

CH3CO5 (ag) t H30+ > CH3CO.H + H,O
[CH COZ]» [HBDT"

K= [AGT ¥ [CHCO, T Ka=" oy + 57 [AGT=[CHiCO, ] + [CHiCOH]
- [CH5 COZ]%[Hz07] [H30']
s=[Ag’] =[CH3CO; ] + - =[CH3CO; ] x (1 + = )
Ka Ke
- = . ~ 5 _ 5'2 _
[CH3CO. ] = 1—-'—_+ H07] = [Ag’'] x[CH3CO, ] =sxs=sx —-'—‘1 ) Hy0T] _1 . [H30+j =Ks
K K Ka

K. (1 + HEO ]j Quand le pH augmente = [H;0"] diminue = s diminue

xemgle 2: Effet de pH du sel Zn(CN)z(s
Zn(CN)yg 2 Zn** +2CN~ CN™ + H30" - HCN + H,0
t=0 Exces 0 0 t=0 2s X 0 Exces
téq Exces-s S 2s teq 25X 0 X Excés
On doit retrouver une relation entre la solubilité s et la concentration de H;O". On a:
e produit de solubilité de Zn(CN)yg : Ks=[Zn?*] x [CN]? (1)
[eN"Ix[H, 07 ]

e |aconstanted acidité de HCN : Ka= ,
[HCN]

e Unepartiedesions CN™ se protone pour donner HCN : 2s=[CN"] + [HCN]

s=[Ag]
{ 25=[CN] + [HCN]

_ INO; Ix[Ha 0]
—=25=[CN7] +[HCN] = [CNT] +
4+ — A +
- a 2s=[CN x (1+ 2]
2
= sx (29 =[Ag'] X [CN~ ]2><{1—|- [H0 +]) :>4s3:Ks><[1—I- @)

Ay
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Exemple 3: effet de pH du sel Zn3(PO4)2 pKs= 32

Zn3(PO4)2(S) 23 Zn2+(aq) +2 PO43_(aq) PO43_ + H30+ —>H PO42_ + H,0
t=0  Excés 0 0 HPO,* + H30" = H,PO4 + H,0
téq Excés-s 3s 2s H,PO4 + H30" — H3PO,4+ H,0

o produit de solubilité de Zn3(PO4)zg : Ks=[Zn*]*x [PO,>?

[mpPoilx[Hz0*) . [meol]x[H;0%]  [poi-|x[H0%]
[HE-FQ-}] ’ Kaz_ ’ KaZ_

{ 3s=[Zn*]

25= [P0} + [ HPO3 ] + [H, PO,

e Lesconstantes: Ka; =

[Byp07] [mPo;~]

3s=[Zn*]

[H307]
K

-+

+ Z + 3
25:[1303-](14— Hz0'] , [M307] )

ag Ko, =Ky, Ka, xKg, xKg,

(38)3 — [Zn2+]3

2 3 -
[H30%] , [H;0°) . [H30"] )

Kag Kgg *Kg, KgyxKg, xKg,

(29%=[Poi]? (1 +

2 3 2
- H D+ H ﬂ+ H D+
= (38)3x(28)2 - [ ZII2+:|EIX[ P[}f ]2 x| 1+ [ 3 ]+ [ 3 ] + [ 7 ]
Kag HESKKEE KESXHEZKKE:L

[H307]

_|_

1.2 FE N
:>10855=KS><(1+ ;0] , _[Hs0] )

ag Ka;xKg, Kq =Ky, <Ky

108 [{El3 Ka;XKaz [-{El3 xKszKai

5 + +12 +13 2
I (Ex(1+[ﬂaﬂl+[ﬂaﬂ]+ [H30+] ))

Remarque:
L a solubilité augmente lorsque la concentration de [H; 0] augmente = pH diminue

D. Effet de complexation

On peut augmenter fortement la solubilité d’ une espéce en solution par formation d’ un
complexe.

Par exemple, il y acompétition entre laformation du chlorure d’ argent (précipité) et de
I’ion diammine argent (ion complexe) :

Ag' () + Cl—(a0) == AgCl (¢ Ks=10 97
Ag' (@) + 2NHa(a) —» Ag (NH3)2" (ag) B2=10"?
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Lorsque I’ on gjoute de I’ ammoniac dans une solution saturée en AgCl, il se produit la
réaction globale :

AgCl(y + 2NHzayg—= Ad (NH3)2' e+ Cl (o K =P2x Ks=10>%

En présence d’'un exces d ammoniac, la constante K éant faible, I’ équilibre est peu déplacé
versladroite; il y aredissolution de AgCl suite alaformation du complexe diammine
argent (I). On dit que le complexe masque la présence de AgCl.
Ag' (@ + Cl—(a0) == AgCl () Ks=10 %7
+ —> + _ Ag(NH }ﬂ _ ,
AJ () + 2NH3(a) Ag (NH3)2" (g B2= Cagm e = 107
Lasolubilité sexprime par:
s = [Ag7] = [Ag"]+ [Ag(NH);]1 = [Ag™] x (1 + B [NH])
Soit s = (K, % (1+ B[NH])=5 x J(1+ B [NH,]
(s: solubilité de AgCI dans|'eau pure)

Application numérigue: pour unesolutionde NHs IM = s =4x 10%M (s=10° M)
Conclusion: La solubilité augmente par formation de complexe

7. Précipitation compétitives:

Exemple 1: cas de deux précipités correspondant a un méme ion échangeé.
Couple: AgCI/Cl™ (pKs; = 10) et Agl/I™ (pKs, = 16)

(Nat,CI7) (KT.17)

j (1) —l (2)
—_

(Pb*T,2NO3)

précipité jaune de Pbl,
précipité blanc de PbCly (pp2t, INO;)

(K" ,1)

(3)
ﬂ . - . - - - -
Disparition du précipité blanc et
apparition du précipité jaune

PbC'ly blanc

1

(1) Pb>* + 2CI- == PbClyy k= avec K, = 10746
51

(2) Pb*" + 21" +—> Pbly k; :Ki avec Ky = 10782
52

I~ réagit avec Pb** et I'équilibre (1) se déplace dans le sens (2) d'oli la disparition de PbCl..
I'équilibre bilan:
PbClyy +—= Pb** +2CI~ K = 1046

Pb2" + 27 +—> Pbly ky =—=10782
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[ClT]* [CU]?[Pb**] K¢ 107%6
[17]2 [17]2 [Pb2*] K, 10782
_ 10+3:6

PbClg(S) +21I° — Pblz(s) +2ClI" K =

Conclusion : Pour deux précipités qui entrent en compétition, il ya précipitation préférentielle
du précipité de K le plus petite.

Exemple2:

comparaison du chlorure d’' argent (pKs = 9,75) avec le chromate d’ argent (pKs = 12).

Les deux précipités nayant pas la méme stoechiométrie, AgCl et Ag.CrO4, on ne peut

comparer leurs pKs directement. La réaction de compétition des deux précipités s écrit :
AgyCrOyg + 2Cl ™ (a) == 2AgCl(g + CrO/* (x)

de constante :

_[crog7]  [croiT] y [Ag™]?  Ks(Ag,Cro,) ~ 107'% 0475
~ o [err2 T [ert]? T [AgFI2 T Ks(Ageh? T (107975)2

La constante de la réaction étant grande, |’ équilibre est fortement déplacé dans le sens de la
formation de AgCI. L’gout d'ion chlorure dans une solution saturée de chromate d’ argent
entraine la dissolution de ce solide avec la formation préférentielle du chlorure d’ argent.

On peut aussi raisonner en comparant leurs solubilités :

Pour AgCl s=[Ag*] = [Cl"] = VKs =1,33.10"° mol. L™!
Pour Ag,CrO, s= [Croi] = % = i]% =6,30.10"° mol.L™*

Lasolubilité du chromate d’ argent est supérieure a celle du chlorure d’ argent. C'est le
sel le moins soluble qui précipite = AQCI qui précipite.

8. Dosage desions chlorure par la méthode de M ohr

C’ est un dosage colorimétrique qui utilise la précipitation sélective des sels d’ argent
vis-a&vis desions chlorure et chromate.

Pour doser les ions chlorure dans une solution inconnue, on goute quelques mL d'une
solution de chromate de potassium a une prise d’ donnée. On verse alaburette une
solution étalon de nitrate d’ argent. Lesions argent précipitent préférentiellement avec les
ions chlorure suivant laréaction : Cl™ (o) + Ag*(aq) — AgCl s (précipité blanc)

Lorsgu’il n'y aplus d’ions chlorure en solution, la premiére goutte de la solution de nitrate
d’argent en exces réagit selon : CrO42’(aq) + 2Ad () — Ag2CrOxs (précipité rouge)

L’ apparition de la coloration rouge permet de repérer |’ éguivalence, le chromate d argent
est I'indicateur de fin de réaction.
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Exercices
Exercice l

Dans cet exercice, on négligeratoute réaction acido-basique des ions avec |’ eau.

1. Etablir une relation entre la solubilité s dans I’ eau pure et le produit de solubilité Ks des
COMPOSES suivants puis calculer savaleur.
(a)lodate de manganese (11) Mn(1Os)2 (b) Phosphate de zinc (II)  Znz(PQOy,),
(c) Hydroxyde de chrome (111)  Cr(OH)3 (d) Chromated’argent (I)  Ag.CrO4
(e) Cyanure de mercure (I1) HQ(CN), (f) Phosphate de plomb (11) Pbs(PO,)2

2. Porter sur un axe les six valeurs de log s, puis, sur un autre, les six valeurs de log Ks.
Conclure en classant les six composes par solubilité croissante.

Composé M n(|03) an(PO4)2 Cr(OH)3 Ag2CrO4 Hg(CN)z Pbg(PO4)2

pKs 6,3 32,0 31,0 12,0 351 42,0

Exercice 2

A) Calculer la solubilité s du chlorure de plomb PbCl, dans I’ eau pure. Ecrire la réaction de
dissolution, donner le tableau d’ avancement

B) Tracer le diagramme d’ existence du chlorure de plomb lorsgu’ on choisit CI' pour particule
échangée (abscisse pCl) avec une concentration en ion Pb** de 0,1mol/L.

C)Tracer le diagramme d’existence du chlorure de plomb lorsqu'on choisit Pb** pour
particul e échangée (abscisse pPb) avec une concentration enions CI de 0,1mol/L.

On démontrera |a position de la frontiére pour B et C. On donne Ks(PbCl,) =1,6.10 .

Exercice3

Le produit de solubilité du phosphate d’ argent AgsPO, vaut Ks = 107°.

1. Déterminer la solubilité du phosphate d’ argent dans I’ eau pure.

2. Déterminer la solubilité du phosphate d’ argent dans une solution de nitrate d’ argent
(AgNO; est totalement dissocié) 21072 mol.L ™.

3. On mélange 50 mL d'une solution d’ Ag* 210* mol.L™* et 50 mL d’ une solution d’ions
PO, 210 mol.L ™. Quelle quantité de matiére de phosphate d’ argent obtient-on ?

4. On mélange 30 mL d' une solution &’ Ag" 21072 mol.L ™ et 20 mL d’ une solution d’ions
PO4 41072 mol.L™. Quelle quantité de matiére de phosphate d’ argent obtient-on ?

Exercice 4

Le produit de solubilité Ks du carbonate d’' argent Ag,COs, sel peu soluble dans |’ eau, est égal
a 8 10 Les constantes d'acidité Ka, et Ka de I'acide carbonique H,CO; valent
respectivement 4 10’ (couple H,COs/HCOs) et 5 10 (couple HCO3/COs*). Trouver
I’expression littérale donnant la solubilité de Ag,COs en fonction de [HzO']. Calculer la
solubilité de Ag,CO3 dans des solutions tampon de pH = 4 et pH = 10.

Exerciceb5

A) On suppose qu’ un preécipité, obtenu a partir d’ une solution de nitrate d’ argent, peut étre soit
du chlorure d' argent AgCl, soit du cyanure d’ argent AgCN.

L’ addition d’ acide nitrique provoque la dissolution de ce précipité. S agissait-il de chlorure ou
de cyanure d’ argent ?
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B) Si on introduit du chromate de potassium K,CrO, dans une solution saturée de sulfate
d’ argent Ag,SO,, contenant un exces de solide, ce dernier, qui est blanc, se transforme en un
solide rouge constitué de chromate d’ argent Ag,CrO,.

Comment peut-on expliquer ce changement de nature de la phase solide en équilibre avec la
solution ? Données : Ks (Ag,SO,) = 1,58x10™ ; Ks (Ag,CrO,) = 1,12x10°

Exercice 6

A quel pH maximal doit-on acidifier I’eau destinée a constituer une solution de sulfate de
galium & 7.10° mol.L™ &fin d'éviter |a précipitation de I’ hydroxyde de gallium Ga(OH)z ?
Donnée : pKs (Ga(OH)3) = 35,7

EXERCICE 7

L’ allure du diagramme avec ses points anguleux A et B est caractéristique du phénomene de
rupture d’ équilibre qu’ est I apparition ou la disparition d’ un précipité.

En présence d'ions iodure, les ions Pb** donnent un précipité jaune et les ions Hg*" un
précipité rouge-orangé. Lorsqu’ on gjoute goutte & goutte des ions Hg”* dans un tube & essais
contenant un précipité d' iodure de plomb, le précipité devient rouge-orangé des les premieres
goulttes.

1) Que peut-on conclure de cette observation ?

2) Le document ci-aprés correspond a la simulation de I’ gjout d'une solution d’'ions iodure a
une solution équimolaire en ions Pb?* et Hg?*, toutes deux & 0,100 mol/L. Les graphes tracés
représentent le pourcentage de cations métalliques présents dans la solution en fonction de pl
a) ldentifier les deux courbes tracées.

b) Que représentent les points anguleux ? En déduire les produits de solubilité de Pbl; et Hgl».
c) Déterminer la constante d’ équilibre de la réaction qui se produit lorsgu’ on met en présence
desions Hg**avec un précipité d'iodure de plomb.

fGespeces] [A | 1 1 | 1 | | | | |B
m —_ i . T — - - | —— 4 .

' i i | | | |
RN IR
604Dt et (D) |

| | 1 |
50 gt 1
40 | | ‘

3 1 i
20 - I ' i ]' . 1 N —
l{]. i ————— J N —
_j | | | " i J/j Ipi.
1 | 1 | ] | ] ] ] ] | |
0 1 2 3 45 6 7 8 9 10111213 14
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Chapitre 4 : Equilibre de complexation M'N.HEBBAR

Chapitre 4. Equilibres de complexation

|. Introduction:

|.1. Acides et basesde L ewis

On appelle ains acide de Lewis une espece chimique dont |I'un des atomes, déficient en
électrons, est capable de se lier a un autre composé porteur d'une paire d’ éectrons non
partagée. On dit qu'un acide de Lewis est un accepteur de paire d éectrons. Il peut étre
moléculaire (comme BFs) ou un cation (H*, Na', Li*, AI**, Ti*"). La liaison formée entre un
acide de Lewis et une base de Lewis est dite liaison coval ente dative (ou de coordination).

La coordination ou formation d une liaison covalente dative est une r éaction acide-base de
Lewis. L’atome ou I’ion métallique central, qui accepte les doublets est un acide de Lewis. |l
possede des lacunes é ectroniques. Les ligands, qui donnent les doublets, sont des bases

de L ewis; ils possedent donc des doublets libres disponibles.

Exemple:
e Cu* +4H,0 === [Cu(H-0)]*" : couleur bleue

o CuU™ +4NH; +=—= [Cu(NH3)]*" : couleur bleue céleste
o Fe* + SCN” +—=[Fe(SCN)]?" : couleur rouge sang

D’unefagon généraleon aura: M + nL +—= ML, (ML,=D)
M : I’édifice accepteur ; D : est I’ édifice donneur ; D/M couple donneur accepteur

|.2. Définitions d'un complexe:

Un complexe ML, (ou composé de coordination) est un édifice polyatomique constitué
d'une entité centrale M, atome ou ion positif, a laquelle sont liés par coordination (liaison
dative) des molécules neutres ou des ions négatifs (anions) désignés par ligands (ou
coordinats) L.

e L’ entité centrale doit pouvoir accepter des doublets d' éectrons (liaison de coordination
(dative)) : elle doit donc posséder des lacunes électroniques (cases vacantes.
Exemples : Cu**, Fe, Fe?*, Fe**, Ni?*...

e Un ligand doit posséder au moins un doublet d éectrons libres. S'il est lié par une
liaison de coordination a |’ entité centrale, il est dit monodentate, dans le cas contraire,
il est polydentate.
e Ligand monodanté: H,O, NHs, CO, F, Cl-, CN", SCN", OH", S,05* ...
¢ ligandspolydentates:

0.,) )
— H(./(Oz (O(-} O \

NH, TN : C 0
HEC/ NI N ‘/N\(‘éz (?) .

- Hz(l LI

i Ol
HzC\&_H N | Hzc\:/(\c/ i ¥
2 \

éthylene diamine (en)
Ligand Bidentate

Ethylene diaminetétra acétate (EDTA)
Ligand Hexadentate
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1.3. L indice de coordination (ou coordinence)

Le nombre de liaisons simples formées par |’ atome ou I’ion central avec les ligands est appelé
indice de coordination. Si les ligands sont monodentates, I’indice de coordination est égal au
nombre de ligands présents autour de I’ atome ou I’ion central.

|.4. Couple donneur/accepteur deligand et analogie

Couple (Donneur/Accepteur) | Typed'équilibre | Particule échangée Réaction
(Acide/ Base) Acidobasique Proton H* AH+=—= A +H"
(Complexe/ Element central) Complexation Ligand L ML*+—2M +L

|.5. Ecrituredelaformuled'un complexe
La formule chimique d'un complexe s écrit entre crochets en respectant |’ ordre suivant :
[atome central - ligand anioniques - ligands neutres| charge éventuelle

Exemples : [Cu(Cl)4(H20)2]*

Le complexe peut étre neutre [Cr(CO)¢], cationique : [Co(NHs)e]*, ou anionique : [AlFg]*".
Dans les deux derniers cas, il possede un contre-ion ; laformule du complexe comprend aors
d’ abord le cation, puis!’anion : [Co(NH3)e] Cl ou Nag[AlFg].

Remarqgue : dans les équilibres chimiques faisant intervenir les complexes et surtout dans les
constantes d équilibres via leur concentration, on notera la formule des complexes en
omettant les crochets.

|.6. Nomenclatur e des complexes : Le nom du complexe est constitué dans |’ ordre suivant :
v Pour les ligands moléculaire, on utilise:
Aqua pour H,O ; ammine: pour NH3 ; carbonyl: pour CO ; etc (voir_document
annexe)
v" Pour les ligands anionique, on utilise le nom usudl suivie du suffixe "o":
Chloro: CI™; fluoro: F ; cyano: CN™ ; hydroxo: OH™ ; etc (voir_document annexe)
v Le nom du complexe sécrit en un seul mot.
v Si le complexe n'est pas neutre, il sera précéder du mot "ion".
v' Lesligands seront cités dans |'ordre al phabétique, suivi de I'élément central.
v On précise le nombre de ligands par le préfixe : di, tri, tétra, etc. s le ligand est
monodentate.
v’ Les préfixes his, tris, tétrakis, etc. servent a ne pas répéter un des préfixes précédents s'il a
été dgadonné, ou précedent les ligands polydentate, par exemple,
I’ éhylénediamine (en) : H,N-CH-—CH>-NH; ; oxaato (C,0,%) ; thiosulfato (S,05%)
v’ Le nom du complexe se termine par le nombre d'oxydation (en chiffres romains) de
I'élément central (par exemple : Cu®* donne (11) ). (charge porté par I'élément central).
On distingue deux catégories de complexe
e Silecomplexe est neutre ou cationigue, on garde le nom du métal.
Exemple: [Fe(CO)s] : pentacarbonyle fer ; [CrCl,(H,0)4]" : ion dichlorotétraaquachrome
(1)
[Cu (SOg)(en)(H20)2] diaguaéthyl énediaminesul phatocuivre(ll)
e Silecomplexe est anionique, le nom du métal est suivi du sufixe "ate"
Exemple: [[AlI(OH)4(H20),] ion diaquatétrahydroxoal uminiumate(l11)
[Al(OH),]” ion tétrahydroxoaluminiumate (111) ; [Fe(ox)s]* : lon trisoxa atoferrate (111)

Remarque: Si le complexe contient un contre ion, on commence toujours par nommer |'anion
puis le cation. Exemple: K3[Fe(CN)g]: hexacyanoferrate (111) de potassium
[CrCl,(H20)4] Cl : chlorure de tetraaguadichlorochrome (111)
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I1. Réactions de complexation et constantes d’ équilibre
I1.1. Constante globale de for mation

Définition : La constante globale de formation du complexe ML, est la constante
d’ équilibre de laréaction formant ML, a partir de I’atome central M et de n ligands L.
On « forme » donc « globalement »le complexe ML ..

N ) (ML,]
M +nL <=—> ML, Laconstanted équilibre est notée g, = Ky = IM]=[L]™

[1.2. Constante globale de dissociation

Définition : On peut définir la constante globale de dissociation du complexe ML,.
C’est la constante d’ équilibre de laréaction dissociant le complexeen M et n
ligands L. ML, <= M +nL

La constante d'“equilibre, notée Kp = K _, est appelé constante de dissociation globale.

Remargue : Comme les deux équilibres précédents correspondent & deux équilibres inverses
I’un de I’ autre, on a une relation immediate entre Krg = B, et Kqg :

1 i1 L]
Kp=— W&Z[KD:%:]_D_?KD }et [pKD:_IogKD:Ioan]

/

Propriété : Un complexe est d’ autant plus stable que sa constante globale de formation est
élevée (ou que sa constante de dissociation globale est faible). En pratique, laréaction de
L formation d’ un complexe peut étre considérée commetotalesi f, > 10”.

11.3. Constantes successives de for mation
On considére les réactions suivantes ou on fixe successivement les ligands :

M +L <=— ML K, Définition : Les constantes des équilibre
ML +L =—= ML, fi}; successifs, notéeslfffl_,sont appglé%
ML, +L == ML, K; constantes successive de formation.

ﬁ”:KfLXKfznggx'"forx""Kfn

............................................... Bﬂ = nﬁ.ﬂ'
MLy +L === ML, &

:.Il‘?n

I1.4. Constantes successives de dissociation

€

éfinition : Laréaction de dissociation du complexe ML; est laréaction inverse de sa

M+nL === ML, K

~

réaction de formation (ML, ; + L +=—= ML,): ML, <=—= ML,4,+L
ML,y 1x[L 1
T ML) Ky,

Les constantes d”équilibre, notée K 4., sont |les constantes successives de dissociation.

- /
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ML, ==— MLp.+L Ky , i T

MLy, == ML,,+L K, I?wsqgelareacﬂon glot?alta_ded|SSOC|at|one£t
m—t égale alasomme des réactions de

............................................. dISSOCIaIIOI']S wccv%' On aé/ldanmmt -

ML, == ML, +L K,
............................................. Kp=Kg =K; xKg x.xK;.x.xKg
ML, +=== ML+L K,, Soit -
ML M+L Kdl r- | 2 ]l[ | 2
Rg, —Rp :l | Md;
ML, == M+nL Kp=K, =

I1.5. Relation entre B, et les Ky, et K.,

En pratique : Dans |es exercices, on donne souvent les B, ou les K ;. = 107PFa;,

Il faut savoir donner directement les relations entre toutes ces constantes d’ équilibre.
1., 3 1 o : 1
ﬁi:HfIZH_EH-’ﬂZ_HfIXHfZ_ ’ﬂi_HfIXHfzx”fo[‘_

:lﬁ'ﬂ-i
Kg,
Log B,=pK,, ;Log Bo=pKy + pKy, ; Log B3=pKy + pKy,t pKy, | ...

Kg, xKg, Kg, xKg,=x.=xKg;

1
Ky, xKg, =.xKg, x.x Kg,,

On peut trouver aussi: B,, = B, % K;_ — pKy =log B, —10g B,_4

[1.6. Echelle des pkd

Prévision du sens d’ échange de ligand L ©opK,
A

Considérons des couples du type
ML/ML,1 qui participent & I’échange Fe** + [FeY]" 255
d’'un seul ligand L. Plus K; est élevée, plus
le métal M est accepteur du ligand L. Niz* 4 [NiY- 187

Autrement dit, plus pKq est €leve, plusle acceptemT ’ lPlus donneur
meétal est accepteur du ligand L ; plus pKgy

est faible, plus le complexe ML est Zn** X [ZnY]* 16,2

donneur du ligand L.

En plagant | accepteur a gauche et le
donneur adroite de I’ échelle de pKg, on a Ca?*¢ [CaY]>~ 10,8
le diagramme montré a droite :

accepteurs de Y* donneurs de Y+

Pour prévoir un échange de ligand, il faut vérifier la régle du y (I’accepteur d’un couple 1 doit
avoir un pKqsupérieur a celui du donneur d’un couple 2) et calculer une constante d’ équilibre,
qui doit étre K >> 1.

Exemple: Ni?* + Cay> +=—= NiY* +Ca*
INiy? T Ix[ca®?] [Ni¥2~] ca?tx[v*~1 Zrvir® 10197
= = = = =10">> 10
~ v Ixlcar?m] T a2 F]xlve] (cay?~] " Kppgpr—y  1070% 7
1 gis7 )

K= = 10" >> 10* = Laréaction est totale (quantitave)

10707

52



Chapitre 4 : Equilibre de complexation M'N.HEBBAR

I11. Diagrammes de prédominance des complexes

Soit un complexe ML, dont la réaction de dissociation s écrit :
Iaar] -~ rr
[.l:rlJ.-"‘H.lLl]

K; =——
¢ 7 ML

Si on écrit cette constante en utilisant les logarithmes :

ML +=—= M+L

[M]=[L] -
[ML]

[M]
_ L1=pL = pK
og[m] log [L]= pL = pK,

[—Iog K,=-log +Iog% avec pL =—log[L] }

On peut définir deux domaines :

pour pL > pK, : [M] >[ML] = M prédomine;

pour pL < pK, : [M] <[ML] = ML prédomine.

On trace un diagramme de prédominance suivant un axe gradué en pL, c’ est-a-dire suivant la
concentration décroissante en ligand:

ML prédomine M prédomine

PKy pL
Remargue : on peut faire I’ analogie avec les réactions acido-basiques, |es diagrammes de
prédominance en fonction du pH et les réactions de complexation.

Equilibre acido-basique Equilibre de complexation
Couple donneur/accepteur de proton | Couple donneur/accepteur deligand
pH=plﬁ'm+IogE pL=;t:|ﬁ'E,;+IogE

[AH] [ML]
Amaj. B maj ML maj. M maj.
PK, pH Pk, pL

[11.1. Etablir un diagramme de prédominance

Aprés avoir déterminé les constantes de dissociation dans le cadre de complexe pouvant
comporter plusieurs ligands, |'établissement du diagramme de prédominance est quasi
immédiat. Il faut toutefois signaler un comportement caractéristique: il peut tres bien arriver
(contrairement aux espéces acido-basiques) qu'une espece ne prédomine jamais...

111.1.1. Cas de complexes avec un unigue domaine de prédominance
L'ordre "classique" des constantes de dissociation successives est |e suivant:

Tout se passe alors comme les équilibres acido-basique, les ligands jouant le réle desions
oxonium. L'espece la plus ligandée se trouve donc aux pL les plusfaibles.

Exemple 1:
PKy, (A9(5,0,)7/Ag')=88 | PK,, (Ag(5,0,);7 Ag(S,05)7) =47
On en déduit le diagramme de prédominance suivant:

Ag(S5,03)3 1 Ag(5:03)” Ag*
prédomine prédomine . prédomine
f f >
pKdZ = 4)7 pKd1 = 838 pSZO3
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Exemple 2: Complexes du cation Cu®* avec les ligands de NH3

Pﬁd1:4,1 ; Pﬁ'dz =35 ; PH,_{E =29 ; PKd4 =21
Cu(NH3),*"  Cu(NH3)s* Cu(NH3),*"  Cu(NH3)* . Cu*
2,1 2,9 3,5 4,1 PNH;

[11.1.2. Casd'un complexe qui ne prédomine jamais (complexeinstable)
Il peut arriver que pour un (ou plusieurs) complexe(s) ML;, on ait uneirrégularité dans I'ordre
"classique"’ desp K ;, ce qui setraduit par une relation du type:
pKg (ML /ML,_,)<pK, (ML, /ML)
|| apparait clairement sur le schéma ci-dessous que le complexe ML; possede deux domaines

de prédominance digoints:
//
MLHI L
rédommg, rédcmune
% P Kd i
// PKd i+l
7ML
prédomme \prédomine )
e SRR

Dans ce cas, celasignifie que le complexe ML ne predomlnejamals:> ML, est instable
Exemples : Complexes de Ag” avec les ligands de NH3 pKy =33, pKy, =39

e Pour lecouple (Ag(NH3)/Ag"): pK, =33
Ag(NHz*  Ag

3,3 pNH;
e Pour lecouple: (Ag(NH3)2'/Ag(NH3)"): pK,, = 3,9
Ag(NH3),"* =~ Ag(NHy)*

3,9 PNH;
On obtient le diagramme
Ag(NH3)*
Ag(NH;)," Ag’ Ag(NHs)*
3,3 3,9 PN

On constate que Ag(NHs)™ ayant des Domaines de Prédominance disjoints donc Ag(NHs)" est

instable car Ag(NHaz)" est le donneur et I'accepteur le plus fort des deux couples:

(Ag(NH3)"/Ag") et (Ag(NH3)."/Ag(NH3)"). Ag(NH3)" se dissocie aussitot saformation en

Ag(NHs)," et Ag” selon laréaction: 2Ag(NH3)" +—= Ag" + Ag(NHs),". (voir régley)

b pKyg

Accepteur le
plus fort

+ Ag(NH3),"  pKa=39
TP

Donneur le
plus fort
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Laréaction R.P bilan: 2Ag(NH3)" +== Ag" + Ag(NH3)," K = -4 i =10°%=4>1

L e couple donneur/accepteur (de ligand NH3) stable en solution est donc [Ag(NHs)2] /Ag*
L’ équilibre de complexation correspondant est : [Ag(NH3);]" +=—= Ag" + 2NH;

_ lag"lm,1? _ [kprasvmnd | s B
Kb = Tag(napi] [”H“—i‘w' [4g*] , Kp= Kg, X Kg,= 107" = pKp=7.2
[pNH3:— log[NHg] =— 2 log ( (Ko tsVi3l) _ wkp 4 210 }

[4g%] 2 2
r-ﬂ_-=_r.ﬂ_.l"l.l'r:l' oo 7.2 _
Lorsque [4g71= [4g(NH,)$1= pNH; =22 , — 5 —36
Soit |e diagramme de prédominance ci-dessous:
[Ag(NH;);] Ag~
3,6 pNH;

Exemple 2 :Lesions ferrique peuvent fixer un, deux ou trois ions oxalate pour donner les
complexes suivants: Fe(C,0,)" (log B1 = 9,4) ; Fe(C>04)5™ (log B2 = 14,2) ;: Fe(C,04)s% (log
B3 = 20,2). On détermine dans un premier temps les constantes de formation successives:
pK, =logB;=94; pK, = log ﬁ—? =47; pKz,=log ﬁ—E = 6,0

1 2
Puisque pK,; < pK,_, I'espece instable Fe(C,04), ne prédomine jamais et est donc instable
Les couple (Donneur/accepteur) stables de ligand C,0,* sont:
PK, (FE(C204)" IFE™) = 9,4 et pK ;4 (Fe(C204)3> 1 F&(C204)") =
On obtient le diagramme de prédominance suivant:

p!{dzﬂm’d; _47+6,0

-
L

=54

Fe(C:04) = Fe(C204)" Fe3+
prédomine prédomine . prédomine
| |
pKd =54 pKd; = 9.4 pC204

V. Réactions de complexation compétitives
IV.1. Compétition entre deux ligand
Il sagit de la compétition entre deux ligands pour un méme ion central. La comparaison des
constantes de stabilité nous permet de prévoir aisément la R.P dans le cas des concentrations
usuelles.
Exemples 1 () ca®* + Y& <+— car” B. = 107
(2 Ca®* + P,O;% +=2= Ca(P,07)* By =10
Y+ = (CH,COO"),N-CH,-CH,-N(CH,COO), : ion éthylénediaminetétracétate (EDTA)
Cet ion est noté dans la suite par Y*7; H,Y : acide éthylénediaminetétracétique
e Sil'on met en présence simultanément Ca"; Y* et P,O/*", laR.P. sera (1) car B, >> B,.
Le complexe diphosphatocalcium (1) ne se formera qualitativement que si Ca®* est en
excés par rapport aY* selon (2)
e Si on met en présence initialement Ca®* et P,O,*", laréaction (2) sera quasi-totale et I'ion
Ca™" sera dissimulé dans le complexe Ca(P,O;)*. Lorsqu'on gjoute Y* il provoque la
destruction du complexe suivant la réaction:

Ca(P,07)+ Y* == CaY™ + P,0;" K= E—} = 1057
1
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Exemple 2: Cas desligands SCN™ (ion thiocyanate) et C,04> (ion oxalate) avec Fe**
Réactions:  Fe*" + SCN™ +—= [Fe(SCN)]* pK;=-3 = K;=10°
Fe* + C,0° +—= [Fe(C,04)]* pK; =-94 = K; =10
pK; > pK; = [Fe(C;0,)] " est plus stable que [Fe(SCN)]**
Expérimentalement:
L'ajout des ions oxalates C,04>~ & une solution contenant des ions thiocyanatofer (111)
[Fe(SCN)]** entraine la disparition de ces derniers, selon laréaction suivante:
[Fe(SCN)]** + C,04 +—= Fe(C,04)] "+ SCN-
Ke = % = 2,5 x 10° = Réaction totale (quantitative)
f1
I nter prétation: Réaction prépondérante: réaction entre le donneur le plus fort et I'accepteur le
plus fort. Par analogie avec les équilibres acide-base. Les deux espéces ont leurs domaines de
prédominances digoints; D'ou la réaction ci-dessus

Exemple 3:
Ag" + 2CN” +=—==Ag(CN)" B, = 101
Ag" + 2NH; +=Ag(NH;)* B, = 10"

— Si on met en présence lestrois espéces Ag”, CN™ et NH3, il seforme préférentiellement le
complexe le plus stable Ag(CN). , puisque 32 > 32’

— Si on gjoute des ions cyanures a une solution contenant le complexe diammineargent (1), il
se produit laréaction :

N _ _ -_ b
Ag(NH3)," + 2CN" == Ag(CN), + 2NH; K = B—Z = 10137 => 10*. (R totale)
2
Il se forme bien au final le complexe le plus stable, I'ion dicyanoargentate (1).
V.2. Compétition entre deux ions métalligues
Il Sagit de la compétition entre divers cations (ions métalliques) pour un méme ligand.
Exemple: ligand E.D.T.A

(1) ca® + Y© ¥ car* By = 1017
(2) Ba* + Y* ¥ Bar* B'y=10"®
pKq
En utilisant I'échelle de pkd :
le complexe BaY?™ se détruit par laréaction Ca + CaY?> 10,7
Ca' + Bay> +=—= car? + Ba&' 2
K
K = % :1OpKd1_ pKdl" — 102_9 B2]2+ Baxyz, 7,8
dq

Conclusion : Lorsque deux complexes de formules anal ogues entrent en compeétition,
le complexe qui se forme est celle qui ala constante de formation plus grande .

V. Influence du pH sur les équilibres de complexations
1- Un complexe a ligand basique se détruit en milieu acide.
Exemple : Destruction d’ un complexe par gjout d’ion HzO"

1
(1) Ag(NHs)," ===Ag" + 2NH; K= 5 10772

(2) NH3+Hz;O0" === NH," +H,0 K,=—=10%2
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Laréaction R.P bilan:

Ag(NH3),' +2H,0" +=—=Ag" + NH,' + 2H,0 K;= = 10112

K& X B2
Laréaction est quasi-totale = destruction du complexe

2- Un acidefaible devient plusfort par complexation de sa base conjuguée.
Exemple:

HCN + H,0 === H30" + CN~ K,= Ka= 10722

Ag" + 2CN™ == Ag(CN), K= = 107
Laréaction R.P bilan:

Ag" + 2HCN + 2H,0 === Ag(CN), + 2H;0" Ks;=Ka’x B, =10%°

Structure géométrigue d'un complexe : La géométrie d'un complexe dépend du nombre de
ligands. (Voir lesrégles de Gillespie VSEPR)

Exercices
Exercicel
A) Donner lanomenclature et I’ indice de coordination des différents complexes ci-dessous :
Fe(CO)s : Fe(CN)s™ ; [Ni(NH3)g)*; [PtCI(NH3)s)*; [Fe(ox)s]® ; [Co(en)s]Cls
[Co(NH3)a(NO,)CI]™ ; Nag[ Co(NOy)e] ; N[ PXBrClI(H20)] ; [Co(Cl)z(en)2]*
B) Donner la structure et I'indice de coordination des complexes ci-dessous a partir de leurs
nomenclatures :
Chlorure de (ethylénediamine)nitritoplatinum (1) ; lon  aquabis(ethylenediamine)
hydroxochromium (1) ; lodure de tetraamminezinc  (ll);  Chlorure de
dichlorobis(ethylenediamine) cobat (111); Sulfate damminechlorobis(ethylenediamine)
chrome (I11); Bromure de pentaamminesulfatocobalt (I111) ; ion tétraaquadichlorochrome(lll) ;
diaquaéthyl énediaminesul phatocuivre(ll)

Exercice 2

A 10 mL d'une solution de fluorure de sodium NaF de concentration 0,20 mol.L™, on gjoute
10 mL d' une solution de sulfate de cérium (111) Cex(SO4); de concentration 0,1 mol.L™.

1) Déterminer les concentrations de Ce**, F et [CeF]*" dans |a solution obtenue.

On gjoute a la solution précédente, sans dilution, une quantité n d’ acide chlorhydrique, HCI,
jusqu’ a ce que lamoitié du cérium 11 soit dissocié.

2) Ecrirel’ équation de laréaction qui se déroule lors de I’ gjout de I’ acide chlorhydrique.

3) Déterminer les concentrations de Ce**, F et [CeF]*" aprés |’ gjout de I’ acide chlorhydrique.
4) En déduire le pH de la solution, en écrivant la conservation de la matiére pour I'ion
fluorure et en se servant de la constante d’ acidité du couple HF/F".

Données : log 1 ([CeF]*") = 4,1 ; pKa (HF/F)=3,2.

Exercice 3

L’ion mercure (1) Hg?* donne avec les ions thiocyanate SCN™, un complexe tétracoordiné de
constante de formation globale £, = 10" et, avec les ions cyanures CN™, un complexe
également tétracoordiné de constante de formation globale 8, =10"2°,

1. Ecrire les équations de formation globale de ces 2 complexes.

On mélange 50 mL de solution de nitrate de mercure (I1) (Hg®* + 2 NOs ") 21,00.10% mol.L™*
et 50 mL de solution de thiocyanate de potassium (K* + SCN™) 45,00.10 2 mol.L™,

2. Déterminer la composition du mélange obtenu.

A la solution obtenue en 2), on goute un volume de 100 mL de solution de cyanure de
potassium de concentration 5,00.10 % mol.L ™2,
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3. Ecrire |’ équation de la réaction qui se produit ; déterminer sa constante.
4. En déduire la composition de la solution finale.

Exercice4 (7 pts)

Pour former le complexe [Fe(CHsCOO)]?*, on mélange 50 mL de solution de nitrate de
fer(111) Fe(NO3)3 0,1M et 50 mL de solution d'acétate de sodium CH3COONa 0,1M.

1- Nommer le complexe formé [Fe(CH3;COO0)]*".

2- Déterminer la concentration al'équilibre de Fe**, CH;COO ™, NOs ™, Na', Fe(CH3;COO)%".
3- On gjoute, sans dilution, de |'acide nitrique HNOs(Acide fort).

a) Dans quel sens est déplacé I'équilibre de complexation (réaction de formation du
complexe). Expliquer ce phénomene.

b) Déterminer le pH de la solution lorsqu'il n'y a plus que 1% des ions Fe** complexés (sous
forme Fe(CH3COO0)?"). Quel est alors la quantité d'acide nitrique gjoutée.

Données: pKa (CH3;COOH/ CH;COO") = 4,8 ; pK4([Fe(CH3CO0)]*") = 3,2
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Chapitre 5: Equilibre |’ oxydoréduction

Expérience: Dans un tube a essai, on introduit de la poudre de fer grise. On rgjoute dessus une
solution de couleur bleue contenant des ions Cu®*. Apres agitation, on remarque que la couleur
de la solution adisparue, que la poudre de fer grise est devenue rouge.

solution bleue

avant d'lons Cuz* agitationr’ solution incolore aprés
réaction : P
1 réaction
p%l;c;rﬁsie » l +—— poudre rouge

Interprétation: Si on goute quelques gouttes d'hydroxyde de sodium (soude) a la solution
incolore, on remarque |'apparition d'un précipité vert Fe(OH), qui caractérisé la présence d'ions
Fe?*. L'atome de fer a perdu deux électrons pour donner un ion Fe**. L'ion cuivre Cu** a gagne
deux éectrons pour devenir I'atome de cuivre Cu.

1. Oxydants et réducteurs
1.1. REDUCTEUR: c'est une espéce chimique capable de céder un ou plusieurs éectrons.
Ex: lesmétaux tels que le cuivre : Cu — Cu®* + 2¢e” ; lesions Fe(l1) tel que: Fe*" —>Fe**+e
Un réducteur est une espéce qui peut s oxyder : cette réaction est appel ée oxydation.
Une oxydation est donc une perte d’ éectron(s).
1.2. OXYDANT: c'est une espéce chimique capable de capter un ou plusieurs électrons.
Ex: lesions cuivre(ll) tel que: Cu?* + 26" — Cu; lesions Fe(ll1) tel que: Fe*"+ e — Fe**
Un oxydant est une espece qui peut se réduire : cette réaction est appel ée réduction.
Une réduction est donc un gain d’ éectron(s).

2. couple oxydant/réducteur ou couple redox Un couple oxydant /réducteur est constitué par
deux espéces conjugueées qui échangent des éectrons selon la demi-équation

. 1 L
d’ oxydoréduction : Oxydant + n e _’47 réducteur

Dans le couple redox, le réducteur est toujours présenté a droite de I’ oxydant (Ox /Red).

Dans cette demi-équation éectronique, le symbole «+=» traduit la possibilité d’ une réduction
(sens 1) ou d’une oxydation (sens 2). Le transfert d' électrons se fait soit directement en solution
aqueuse soit al’aide d’un circuit éectrique.

Donneur Accepteur Type d'équilibre | Particule échangée Réaction
Acide Base Acidobasique Proton H* AH+=— A +H"

Complexe | Element central | Complexation Ligand L ML*+—Z=M +L

Réducteur Oxydant Oxydoréduction Electron rédd «=—2=0x+ne

Remar que : une méme espéce chimique peut étre un réducteur dans un milieu réactionnel et un
oxydant dans un autre milieu réactionnel. Il est important d observer son évolution : C'est la
perte ou le gain d’ électrons qui définit si I’on est en présence d’ une oxydation ou d’ une réduction
de I’ espéce chimique.

3. Nombre d’ oxydation (NO) - Degré d'oxydation (DO).

3.1. Définitions: L'état ou le degré d oxydation d’'un éément est caractérisé par un nombre
d’ oxydation (NO). C’est un nombre entier positif, négatif ou nul, représenté en chiffres romains.
Il indique I’'importance de la perte ou du gain d’électrons de I’élément, par rapport a I’atome
neutre.
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3.2. Dé&ermination du nombre d’ oxydation.

Les régles permettant de déterminer le Nombre d'oxydation NO d'un élément:

1. Atomeisolé neutre: Al, Fe, Caq, ..;
2. Combinaison neutre formées d'un seule éément:

un groupement atomique = charge globale du groupement

}

NO(AI) = NO(Fe) = NO(Ca) =0.
Cly, Oy

NO(Br)=NO(CI)=NO(0O) =0.
3. lons monoatomique: NO = charge portée par I'ion; 0> NO(O) = — II ; Sn*" NO(Sn) = +IV.
4. Lasomme agébrique des NO des atomes constituant

Hzo .

2NO(H) + NO(O) =0

MnO,~ : NO(Mn) + 4 NO(O) = —

5.LeNO du Fluor (élément le plus électronégatif) = —I (sauf dans F, NO(F) = 0.

6. L'oxygene (élement le plus électronégatif apres e fluor) aun NO =

—Il sauf dans des liaisons

O-F ou 0-0; ex: F,0 — NO(F) = -1 &t NO(O) =+II; ex: Hy0; > NO(H) = +I et NO(O) = -

F.0

_/ e
F F

/\

H202

H

/

0—0

%
H

7. Le NO deH ->NO(H) = +I sauf dans H, (NO(H) = 0) et dans les hydrures NaH, KH, LiH, ....

(NO(H) =-1) car Na, K, Li, ...

sont plus électropositif que H.

8. Dans les molécules complexes (en particulier les molécules organiques) un élément peut étre
présent dans différents états d'oxydation. Le nombre d'oxydation de I'atome est alors égale au

nombre d'électrons de I'atome seul moins le nombre d'éectron "donnés’ ou "captés’ par I'atome
danslamolécule: NO (A) =N e (A seul) — N € (A danslamolécule).

Remarque: Il est nécessaire d'utiliser les valeurs d'él ectronégativité des éément du tableau
périodique (x(H) =2,1; x(C) =2,5; x(O) = 3,5) et le schéma de Lewis de lamolécule.
Exemple: I'oxygene est plus électronégatif que I'hydrogene

AtomeO seul | AtomeH seul | Atome O et H danslamolécule NO
o He ,/.’o,;\d*Q NO (H)=1-0=+l
*e H H NO (0)=6-7=—1
0 He 0. NO (H)=1-0=+
°e 1 m NO (O)=6-8=—1I
H H C
H— c| H—- (l (/‘ C c’ O s (‘ H
S — C—O— S—
/— | / | / K '5 < ‘\
v H a. O—H C ~C (+I) C . (_I}
C (-IV) C (-II1) C (+1II)

4. Réactions d’ oxydor éduction: c'est une réaction d'échange d'éectrons

Une réaction d’ oxydoréduction est une réaction chimique entre le réducteur d’ un couple et
I’ oxydant d’ un autre couple. Puisgu’ un électron ne peut exister al’ éat libre en solution aqueuse,
laréaction consiste en un transfert d’ électrons du réducteur al’ oxydant.

Ex1 : Demi-équation : Cu? Ty t2€ <—Cu(s) ;

Ex2 : Demi-équation : Alg ==Al° (aq>+3e ;

Demi-équation : Zn(s) = Zn gyt 2 €

Equation bilan : Cu** ) + Zn = Cug + Zn** (@)

Demi-équation : Cu (aq)+2e += Cu

Equation bilan: 3 cu* @) T 2A|(s) += 3Cu + 2AI1%
5. Equilibrer une demi-réaction d’ oxydor éduction :

Lorsde I’ écriture d’ une réaction d’ oxydation ou de réduction, il faut prendre soin a:

Conserver lenombred’ éléments chimiques et conserver le nombre de charges électriques
1) Ecrire la demi-équation sous laforme: Ox + n € == Réd (ou bien Réd == Ox + n €)

2) Assurer, Si nécessaire, laconservation des éémentsautresqueH et O ;
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3) Assurer laconservation del’ éément O avec des molécules d’ eau (H;0) ;
4) Assurer laconservation de I’élément H avec desionsH(ag) ;
5) Assurer la conservation de la charge avec des électrons.

Exemple 1 : soit le couple oxydant/réducteur Cr,O-*/Cr3*

Demi —équation : Cr,07~ +¢€ ... == Cr¥ ...
Conservation del’éément Cr : CroO% +¢e ...... = 2Cr¥ ...
Conservation del’éément O : Cr,0% +e +14H == 2Cr® + 7H,0

Conservation delacharge électrique: Cr,0;* +6¢e + 14 H" = 2Cr>" + 7H,0

Exemple 2 : soit le couple oxydant/réducteur MnO4 /Mn®*

Demi —équation : MnOs +€ ...... = Mn%+ ...
Conservation del’édément Mn ; MnO,; +€ ...... = Mn* ...
Conservation del’édément O : MnO, + € +8H" == Mn? + 4H,0

Conservation delachargedectrique:  MnO, +5¢ + 8H* == Mn*" + 4H,0

6. Comment équilibrer uneréaction d’oxydoréduction ?
Ecrire les deux demi-réactions puisfaire laréaction bilan

Exemple:
Réaction entrelesions Fe&©" et MnO, Réaction entre S,0:7 €t |
(Fe® == Fe* +e) x5 25,04 = S04 +2¢€
MnO, + 56 + 8H" == Mn?" + 4H,0 I, + 26 == 2|~
MnO; +5Fe” +8H' == Mn? + 5Fe*+ 4H,0 | 25,07 + |,+= S,06> + 21~

7. Comment Equilibrer uneréaction d’ oxydor éduction en milieu basique?

Si la réaction a lieu en milieu basique, procéder comme dans le cas précédent. Une fois
I” équation-bilan obtenue, rajouter autant d’'ions HO™ que d’ions H* présents, et ce de chague coté
de |’ équation-bilan. Simplifier en sachant que HO™ + H* =H,0.

Ex: Equilibrer laréaction BrO3; + F; +== BrO4 +F

8._Couples redox de I’eau : L’eau solvant en solution aqueuse possede des propriétés acido-
basique ainsi des propriétés oxydo-réductrices : 1l présente deux couples redox :

. H*/H, en milieu acide ou H,O/H, en milieu basique:
2H" +26 == H, (Milieu acide) ; 2H,0 +2e +== H, + 20H™ (Milieu basique)
. O/H,0 en milieu acide ou O,/OH™ en milieu basique:

O+ 4H" +4e == 2H,0 (Milieu acide) ; O, +2H,0 + 4e == 40H (Milieu basique)

9. Réalisation pratique des réactions d’ oxydor éduction
Transfert direct d’ électrons Le transfert d’ électron entre 2 couples rédox peut se faire par 2
voies différentes: Ex : Cu** +Zn — Cu+2zn*

9.1.Transfer directe d’ électrons (Voies chimigue)
Les réactif sont mis en contacte directe : on plonge lalame de Zinc Zny dans la solution de Cu?*
Cu™(aq) + Zng = Cug + Zn* (g K =1,9x 10 >>> 10" = Réaction totale.

1_~Zng Zng
2 m Cu Remar gue: Aucun moyen de visualiser
SO.‘. e 8042 (S) y . y £
Cut 702+ ou d agir sur le transfert d’ électrons
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8.2.Trandfert indirect d’ électrons (Voies électrochimigue)
Les 2 demie réactions ont lieu dans 2 compartiment distinct reliés I'un a |’autre par un
conducteur éectrique. L’ ensemble constitue une cellule électrochimique. Il en existe 2 types.
e Cdlulegalvanique (pile) : réactions spontanées (naturelles).
e Cdluled éectrolyse: réaction forcée al’aide d’ une source d’ énergie électrique ; sens
inverse a celui de lacellule galvanique (pile) correspondante.

A) Les cellules galvaniques (piles) : Une pile électrochimique est un générateur qui transforme
del'énergie chimiqueissue d'une réaction d'oxydor éduction spontanée (naturelle) en
énergie électrique.

Lapile Danidl : Principe delapile.

1. Constitution de la pile: Deux éectrodes métalliques : Zn et Cu plongent respectivement
dans une solution de Zn** (ZnSO,) et de Cu** (CuSO,). Le générateur dectrochimique,
appelé pile, est formé par deux demi-piles reliées par un pont salin. Le pont salin, ou jonction
électrolytique, permet d’assurer la conduction éectrique entre les compartiments grace aux
migrations desions
(les cations dans le sens du courant éectrique i dans le pont, les anions dans le sens
contraire) et d assurer |’ électroneutralité des solutions dans les deux compartiments.

couranit ;
G?\ electrons

—/

Oxydation Argode Cathbde Reéduction
= +

S0/ pont salin (Na,SO,) %
9 ¢ \

0.} [
Zn|
S Zn® cu?
¢ 5
| SO,."“ 504:_
Zn— Zn** + 2e- Cu**+2e- — Cu

@ Zn|Zn* ||Cu** |Cu &

2. Fonctionnement d’une pile: Lorsque la pile appartient a un circuit éectrique fermé, ele

joue leréle du générateur. Elle impose le passage d'un courant électrique dans ce circuit car il S'y

produit un transfert spontané, mais indirect, d’éectrons entre le réducteur d une des demi-

piles, ici lezinc, et I’ oxydant de I’ autre demi-pile, ici lesions Cu?.

e Au pdlepositif (Ia cathode), I’oxydant Cu** est réduit : Cu*(oq) + 2 € — Cugg

e Au pdlenégatif (I’anode), leréducteur Zn est oxydé: Zng — Zn* g + 2 €

e | ’'équation de la réaction traduisant le fonctionnement de la pile est la méme que celle qui
traduit |’ évolution spontanée du systeme. Elle correspond a une évolution dans le sens direct
de |’ équation de laréaction d’ oxydoréduction :  Cu® ag) + ZN = CUg + Zn** ag)

e Si on laisse lapile fonctionner assez longtemps, nous observons une augmentation de masse
de I’ électrode de cuivre tandis que I’ électrode de zinc s amincit (diminution de sa masse).

e [apileapour schéma conventionne :
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© Zn | Zn?* i Cu?t | Cu ® Remarque :

frontiere jonction frontiere

(j)_u | |

métal-solution  électrolytique  méral-solution

3. Force électromotrice (F.em.) d’'unepile:

Chaqgue pile est caractérisée par une for ce électromotrice E et unerésistanceinterner.

v' lavaleur de laforce éectromotrice (f.e.m.) E dépend des couples Ox/Red qui constituent la pile, mais
auss de la concentration des solutions aqueuses utilisées.

v Larésistance interner dépend de la concentration des solutions aqueuses utilisées et de la surface des

électrodes immergeées.
Loi d Ohm pour une pile en convention «générateur » { I
E est appelée force électromoatrice (f.e.m.) delapile, mesurée U=FE-rI TJF

' =E-r. U
envolt (V). E>0 U=E-ri] -T
Laf.em. E se mesure al’aide d' un voltmetre branché aux
bornes de la pile lorsque celle-ci ne débite aucun courant
(I=0A) (interrupteur ouvert) : si I=0 alors U1=E.
E est égale, atout instant, aladifférence positive des
potentiels d’ électrodes de la pile.

[ E= ECaﬂ'mde - Eﬂ.nnde = El:+]l_ EI:—]I = E(Cuz"'.-"Cu} -

Larésistanceinterner se calcule a partir des mesures
effectuées sur le schéma du bas, en faisant débiter lapile
dansun
conducteur ohmique (résistance) R. Loi desmailles:
U—Ur=0avec U2=E-r.l etUr=R.I doncE-r.l -R.l =
0
soitr=(E/1) -R

Remarque: Laf.em E d' une pileusée est nulle (E = E ¢othode — E ancde = 0)-

Ug

B. Cdluled’électrolyse
L'électrolyse: un transfert forcé d’ électrons

» Transformationsforcées: Une transformation chimique est dite « forcée » si elle alieu dans
le sens opposé au sens dans lequel elle se produit spontanément (naturellement). Cela
nécessite forcément un apport d’ énergie au systeme chimique.

= |’'électrolyse: Uneréaction d oxydoréduction peut étre forcée si le systeme chimique est
traversé par un courant €l ectrique imposé par un générateur. Il se produit alors un transfert
forcé d’ électrons entre un réducteur et un oxydant. Une telle réaction est appel ée une
électrolyse.

e Réaction spontanée entrele cuivre (métal) et le dibrome en solution agueuse :
Dansun tube a s, on mélange de la poudre de cuivre (Cu) et une solution de dibrome
(Br,) alaconcentration de 0,01 mol.L ™' (solution jaune).
On observe une coloration bleu (ions Cu?*) et la disparition de métal cuivre et de la coloration
orange. Equation:  Cu + Br2 (ag) = CU*" (aq) + 2B (o) avec: K =1,2.10%
D'apres | e critere d'évolution spontanée, e systéme va évoluer dans le sens direct de
I'équation. K >> 10", laréaction est totale dans le sens direct de |'équation.
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e Transformation forcée entrele cuivre (métal) et le dibrome en solution agueuse
Dans un tube & essais, on mélange une solution de bromure de potassium KBr 21,0 mol.L ™" et
une solution de sulfate de cuivre CuSO, &la concentration de 1,0 mol.L ' (solution bleue)
Le systéme est presque al'équilibre, il n'évolue presgue pas.

Il est possible de forcer la réaction en lui apportant de I'énergie grace a un générateur a
tension variable. On impose une tension a une solution de bromure de cuivre CuBr, a0,1 M
dansuntubeen U :

dépét de I formation
de dibrome

orange

solution de
bromure de
curvre

Lorsgue la tension appliquéee est trop faible (< 1,2V) il ne se passe rien. Pour une tension
appliquée supérieure a 1,2V, on observe un dépdt de cuivre sur |'éectrode négative (cathode)
et |'apparition de dibrome Br, en solution au voisinage de I'é ectrode positive (anode).

Remarque: les électrodes utilisées sont en platine ou graphite, au contact avec |I’espece
chimique éectro-active (oxydant 1 ou réducteur 2). Dans ce cas, €elle joue juste le réle de
contact électrique ou collecteur de courant.

générateur
4 1 A i
CATHODE (—) L ANODE (+)
|
v | ) .
Réduction _ i Y Oxydation )
Cu“"+2e=Cul| % 4 |2Br =B t2e

U o> Deplac':emem
des anions

Solution de bromure Déplacement
de cuivre (II) : Cu?™; 2 Br’ des cations |
Réaction bilan: CU2+(aq) + ZBI’_(aq) <+ Cug + Braag)
Pile Electrolyseur
Anod © ®
Remarguetrésimportante AROde  oyvdation  oxydation
Cathode | . , = .
réduction réduction
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C. Quantité d’éectricité débitée par une pile ou un éectrolyseur

On appelle quantité d’ électricité débitée par une pile pendant une durée At lavaleur absolue de la
charge éectrique Q qui a été transférée entre les deux éectrodes pendant cette durée.

Relation entre Q et I'intensité | du courant débité : Si I’intensité du courant qui traverse lapile

est notée | et ne varie pas pendant ladurée At, on aaors: Q=1 xAt

Avec: | : intensité du courant en A; At : duréeens; Q : quantité d éectricité en C (Coulomb).
Remarque : si ladurée At est exprimeée en heures, alors on obtient Q en A.h (ampere heures).

D. Quantité d’ électricité maximale débitée par une pile: Laquantité maximale Qmax
d’ électricité débitée par la pile est la quantité d' é ectricité débitée entre I’ instant de sa fabrication
et I’instant ou son état d’ équilibre (état final) est atteint. Lapile est alors usée

Qmax = Nmax(€) X €=Nmax(€ ) X Na X € =Npax (€) X F=Z X Xmax X F
avec (F=Na x| e&| =96485C x mal™)

Nmax(€') le nombre maximal d’ éectrons qui peuvent étre transférés d’ une électrode al’ autre ;

Nmax(€) le nombre de mole maximal d’électrons qui peuvent étre transférés d’une électrode a
I"autre ; z : nombre steechiométrique associé aux éectrons transférés dans I’équation de la
réaction d’ oxydoréduction; Xmax €st I'avancement maxima en mol; F la constante de faraday.
Etudions, lors du fonctionnement de la pile cuivre-zinc, I’ oxydation qui se produit & la surface de
I’électrode de zinc et relions I'avancement y de la réaction éectrochimique a la quantité

d’ éectricité @ mise en jeu. Un tableau d’ avancement conduit a:

Equation Zn (s) — 7Zn*'(aq) + 2e"
Quantité initiale n, (Zn) n. (Zn**)
Qua.n’tité c|1. B (Zn)—y n (Zn**) +y 2y
d’évolution ! g : :
o e .
Laquantité d électrons échangés est égale a: n(e):2y:;d’ou: 29 2%

Les quantités de zinc et d'ions zinc (I1) correspondant al’ avancement y s’ en déduisent.
9. Formule de Nernst: La formule qui permet de prévoir la variation de la f.&m. avec la
concentration et la pression s exprime sous la forme d’une éguation découverte par le chimiste
allemand Walther Nernst.
Nous savons, depuis le cours de thermodynamique, comment AG; varie avec la composition :
AG; = AG,° + RT In Q ou Q est le quotient réactionnel
AG =—nFEe AG°=—-nF E°, il vient : -NnFE=—-nFE°+RTInQ

. RT
ou encore, en divisant lesdeux membrespar -nF = E=FE° - LnQ
Pour lademi-réaction: Ox + ne == Réd
RT a \
n Ox

/ _ RT Opsd _
E gxireay = E E]Gx.-".ﬂéd."_,l T uF Ln an = Eoxjpeay = E :::]G_::.-"Réd."_,l + F L a
¥ Reed

= E or/rea) = Efox/réay * Z,i:tf Log .;-:: = Elos/reay + 01159 L og .::Z
Car: F =1 Faraday =96 500 C ; R (Constante des gaz parfaits)= 8,31 unités S
T (température ambiante en Kelvin) = 298 K ; E o./redy - Potentiel d’ oxydoréduction
Elo./rsq): Potentiel standard, constante caractéristique du couple (Ox/Réd) considéré.
Q: le nombre d'é ectron échangé aux cours de la réaction. /
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Remarque : pour une espece dissoute en solution, son activité est égale alavaeur numérique
de sa concentration exprimée en mol.L™ ; pour un gaz, son activité est égale alavaleur
numérique de sa pression exprimée en bar (1 bar = 10° Pa) ; pour un solide, son activité est
égadeal.

Exemples: Ecrire les équation de Nernst des coupl es ci-dessous:

B B B 0 0,059 Pei,
e couple(Cl2/Cl") : Clyg +28 == 2Cl (o) = Ecy, joim = Ecgz et 5 log R
0,059
> log [Cu®]

e couple (CU¥/CU): ClP'ey+26  ClUy = Ecu®* jcu=Em+ ot
e couple (MnOs/ Mn?"): MnO, +5e + 8H" = Mn?" + 4H,0
0,059  [MaO;]x[HT]®
log
5 IMnZ+t]

o
= Eﬂ{ﬂ.ﬂ; .-'M'ﬂz+ - E;“rﬂﬂ; ,IIJ“'H-Z-'- +

10. Domaine de prédominance del' oxydant et du réducteur en fonction de E
Pour la demi-réaction d'oxydoréduction: Ox + n € == Ré&d.

A 0.059 apy

1 . — u

L'équation de Nernst: E oxrred) = Eox/red) * - Log .
[

. ] . . o 0.059 [0x]
Si Ox et le Réd sont deux especes en solution: E (ox/réd) =E{ox/rea) + —— LOG —[Réd]
On peut ainsi définir les domaines de prédominance:

e del'ox dant'@>1:>Lo H>0:> E gerad > Elosme

ydant: [Réd] J [Réd] (0x/Réd) > © (0x/Réd)
. duréducteur'ﬂ<1:>Lo ﬂ<0:>E < E?
- [Réd] g Réd] (0x/Réd) (0x/R&d)
[Réd] > [Ox] [Ox] > [Réd]
Le réducteur prédomine [Ox] = [Réd] L'oxydant prédomine
0
E (Ox/Réd) < E ?Ox/Réd) E (Ox/Réd) = E ([}Ox/Réd) E (Ox/Réd) ~ E (Ox/Réd)
| »
E ((}Ox/Réd) EenV

11. Notion de potentiel d'électrode: Laf.em. E d'une pile permet de mesurer la différence
de potentiel entre deux éectrodes métalliques: il n'est pas possible d'accéder
expérimentalement au potentiel d'une électrode (lame de cuivre ou lame de zinc).

Afin de pouvoir fixer cependant le potentiel d'une électrode, on utilise un potentiel origine,
fixé par convention.

12. Electrode de référence-Electrode standard a hydrogéne: EG+,,, =0V

Pourquoi une éectrode de référence ?

* Il est impossible de mesurer directement, avec un voltmetre, le potentiel d’ une électrode.
* Par contre, on peut mesurer une différence de potentiel D.D.P. entre deux éectrodes =>
nécessité d' une électrode de référence.

» L’ électrode choisie comme référence est I’ éectrode standard a hydrogene E.S.H. (ou
éectrode normale & hydrogéne, E.N.H.) qui met en jeu le couple H*/Hx(g) dans les
conditions standards.
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Electrode standard a hydrogene: E° =0 Couple mis en jeu : H/H,
PHI =1bar L 2 H_:{aq] 2 Hz(g)
- [H'Y
H& —— = E° ——
2 E=E oY/, +0.03 log
Electrode en plati ; = i :
[ o e e Par convention. on attribue a cette
{ électrode le potentiel standard zéro :
' « E=0V.si[H]=1molL!etPy =1ba
© 2
o
o 09 + -1 o r
H,0]1=1 LL = - = /
o [H,07] mo = EH H, [IRY

N.B.: L'éectrode de platine ne joue aucun réle chimique. Elle sert seulement afavoriser le
transfert d'éectrons.

Potentiel _standard :Le potentiel d'une demi-pile est appelé potentiel redox du couple
(Ox/Réd). Le potentiel redox standard est celui qu'il prend dans les conditions standard :
= Concentration des espéces chimique en solution:  C =1 mol/L.

» Pression des especes gazeuses. P=1 bar.
= Température: t°=25°C

L es potentiels standards sont noté par E°

© @

V ]
Electrode Standard a Hydrogene E.S.H.
H ﬂo ° M Cu
o O o o

H; (1 bar) ——— Pont KCI

Electrode de Platine o

[H]=1 mol/L

[Cu?"]=1mol/L

Compartiment (1) Compartiment (2)
fem E=EY-EQ=E; - E1 = B2+, LOG [CU”]- B, + LOg [j;,-]
= Egu:ﬂ,r__u + Log 1-0+ Log 1= [ fem E= E"'i'_u:_'_;t_u ]

Demi - pilea hydrogéne: Ha (g — 2 H' g+ 26 CONVENTION : E°H*/H,=0V
Demi - pile opposée : Cu”* 4+ 2 € — Cuyy (éectrode 1% type)
Bilan: CU2+(aq)+ Ho g—2 H+(aq) + Cug)
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13. Classification des couple (Ox/Red) E°(V)

e Les différents couples redox sont T . l
classes d'aprés leur pouvoir oxydant ou  Pouvoir oxydant A9 A9 pouvoir réducteur
réducteur. croissant Cu?t Cu croissant

d C'ette échel le permet de pré‘IOI rles Augmentation Augn]entatjon
réactions qui peuvent avoir lieu entre delaforea de Fad* Fe de Ia force du
deux coyplgs redo>f dqnnes. . 'oxydant  zp2+ Zn réducteur

e Pour prévoir une réaction, on utilise la A+
regle du gamma: I’ oxydant le plus fort Al J
réagit avec leréducteur le plus fort Mg** + Mg
pour donner le l'oxydant le plus faible E°(Cu?ICu) > E°(F€**/Fe)

et le réducteur le plusfaible =

Réaction spontanée. Réaction : CU2+(aq) + Fe(s) - F62+(aq) + CU(S)

14. Prévision des r éactions d'oxydor éduction

On peut prévoir approximativement le sens de la réaction entre deux couples oxydant-
réducteur en comparant leurs potentiels standard Efet ES. Prenon un graphe vertical gradué
en E”:

0
E ‘EV) Réducteur

Oxydant

A

OX1 T E? Réd1

0x, : T E(Z) Redg
A 4

Force croissante Force croissante
des oxydants des réducteurs

En accord avec larégle du gamma, laréaction prépondérante a lieu entre I'oxydant le plus fort
(Oxy) et le réducteur le plus fort (Réd,). pour donner I’oxydant le plus faible (Ox,) et le
réducteur le plus faible(Réd,).
Les demi-équations de transfert é ectronique sécrivent:

(Réd,==nye + Oxp) X Ny

(OX]_ +me ===+ Rédl) X Ny

n, Ox; + n; Réd, == n; Ox» + ny, Réd;

Remarque importante:

Pour étre plus sir du résultat (dansle casou E? et E2 sont trésproche), il est nécessaire de
comparer les potentiels d'oxydoréduction (E, et E;) des couples et non pas |leurs potentiels
standard (Ey et EY).

15. Déter mination de la constante d'éguilibre d'une r éaction Redox

Exemple: Calculer laconstante d’ équilibre delaréaction: 2 Fe* + 21 == 2 Fe®* + |,
[F92+]é2q i[lz]eg
[Fe?*15, %1715,
Les demi-équations rédox et les formules de Nernst pour les deux couples donnent:

Données: Fe*IFe”" 1 E°1=0,77V ; 1,/I7 1 E°;=0,62V et Kg =
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~ , 0.08 [Fe®™] o ,, D.08 (1]
Fe*'+1e = Fé' = E;= E,°+ - L09r5a2+1 © L+ 26 =21 = E;= E°+ LoQﬁ
al'équilibre AG =0 et commeAG = nxFXAE=0 = AE=E;— E;=0= E;= Ez
Remarque: AE=E1— E; car E1° > E°

, 0.08 [Fe®*]aq 008 [l

Ei=E,=E° Lo =E° Lo

=R L 9 g,
2E,+2x0,06 Log 212 = 2,040,06 Log Y2258 = 25,0 2= 0,06 Log — )l ke

2% Call L °+ — =
P Y e, Pz % R % [Fert12, x11E,
22:-:.le1_ Eg} 2 (0,77 —0,6Z)

—>2E;°-2E,°= 0,06 Log Kgy=> Kgg= 10 o2 =10  o0s = 10° (R. totale)

15. Influence de la complexation sur_les propriétées oxydor éductrices

Si I’on est en présence d’ especes pouvant former des complexes avec |’ oxydant, le nouveau
couple aura son potentiel standard abaissé. Par contre, si I’on complexe le réducteur, on
augmente le potentiel standard du nouveau couple.

Reprenons |’exemple du couple Ag'/Ag en présence d'ions cyanure CN . Ces derniers
forment un complexe tres stable avec lesions argent, I’ oxydant du couple, selon :

Ag' +2CN™ - Ag(CN), o= gzl _ g

[AgtlxlcnT]2

Aucouple Ag'/Ag: Ag" +1e =Ag _
E(Ag+/Ag):Eo(Ag+/Ag)+O,O6 LOg[Ag+] ; EO(Ag+/Ag) =08V E°(V/ENH) E*(V/ENH)
Au couple Ag'/Ag se substitue le couple Ag(CN), /Ag
Ag(CN); =Ag+2CN- Ag* 1 Ag 08

_ [Ag(CN),]
E(ag(enyz/a977E " (ag(enyzag) + 0,06 Log — ==t \
A l'équilibre = E(agcn;/ag) = Ecag-ag Ag(CN); | Ag -0,46

E° (ag(cNy3/ag) = E°(ag-/ag + 0,06 Log (1/B2)
E° agicny3/ag) =— 046 V
Exercices

Exercicel
1. Equilibre les équations chimiques des réactions d oxydoréduction suivantes, qui se
produisent en milieu acide :
a. C2H5OH(aq) + MnO, ()<= CH3COOH(aq)+ Mn (a0)s b. Cr207 (aq)+ I~ (aq)(— Cr ()T I3~ (a0)s

C. HBrO(aq)+ Br- (aq)<— Brz(aq)
2. Equilibre I'équation chimique de la réaction d’oxydoréduction se produisant en milieu
basique : BrOs (ag* F2@a)@ BrOs (ag)t F (ag)

Exercice 2
Préciser les nombres d’ oxydation des éléments constitutifs des composés suivants : H,SiOs ;
H3ASOg HASC)4 HzSO4; HC|O4
a) Méme question pour : CIO4 ; CIO; ; ClO, ; CIO; Cl, ; CI™. Ecrire la demi-équation
caractéristique du couple ClIO,/CIO;~ en milieu acide et en milieu basique.
b) Méme question pour HslOg ; HIO3 : HOI ; I, ; 17 ; ICl3 ; ICl,". Ecrire les demi-
équations caractéristiques des couples HCOOH/CH30OH ; CH3CHO/CH3CH,OH .
Hs1O06/103™ ; 105771, ; HOI /17, en milieu acide.
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Exercice3
Observe-t-on une réaction, et si oui laquelle,
A. Si I'on plonge
a) une lame de fer (Fe) dans une solution de chlorure de zinc ZnCl, ?
b) une lame de cuivre (Cu) dans une solution de chlorure de potassium KCI ?
) une lame de cadmium (Cd) dans une solution de nitrate d’ argent AgNO3 ?
d) une lame d’ aluminium (Al) dans une solution de sulfate de cuivre CuSO, ?
B. Si I’on met en présence
€) du dibrome Br; et une solution d’iodure de potassium Kl ?
f) une solution de chlorure de fer (111) FeCls et une solution de chlorure d étain (I1)
SnCl, ?
g) du dichlore Cl; et du fer ?
Remarqgue: Utiliser latable des potentiels standard E°

Exercice4

A. Exprimer le potentiel correspondant aux demi-équations d’ oxydoréduction suivantes.
Donner également |es nombres d’ oxydation de tous les é éments:

a 2103 @+ 12H g+ 10 € 2 lyag+ 6H20() ; b. Cry0/* + 14H" +6 € 2 2Cr* + 7TH,0
c. MnOy(s) + 4H+(aq)+ 2e 2 Mn2+(aq)+ 2H,Og ;5 d. H92+(aq)+ 2e 2Hg)

e Nng(aq)'*' 4H+(aq)+ 3e =NOy + 2H,0y)

B. Calculer les constantes d’ équilibres des réactions suivantes :

a CU'(t2Agy @ Cug+2Ag"; b. 2H @+ Sn(s) @ Hag + S ()

C. 2 MNO4 (ot 6H* 2 2 Mn** o+ 5/2 Oyg) + 3H,0y)

Exerciceb5

On rédiselapile suivante:: Cr| Cr(NOy)s || AgNOs|Ag

1. Donner un schéma de la pile en précisant le sens de circulation des éectrons, le sens du
courant, la polarité des é ectrodes et |les égquations chimiques aux éectrodes.

2. écrirelaréaction globale ayant lieu lorsque la pile débite (fournie du courant).

3. Cdculer la force électromotrice de cette pile si les concentrations des deux solutions de
nitrate de chrome et de nitrate d’ argent sont initialement égales 20,1 molxL ™.

4. Calculer les concentrations finales en Ag” et Cr** lorsque la pile est usée.

Données:  E° (Cr¥/Cr)=-0,74V ; E°(Ag'/Ag)=+0,799V

Exercice 6

On associe par un pont salin une demi-pile obtenue en introduisant une plague de zinc
fralchement décapée dans V = 100 mL d’une solution de sulfate de zinc (11), Zn*" + SO,.=, de
concentration C = 0,10 mol/L et une demi-pile obtenue en introduisant une tige d’ argent dans
V'’ =100 mL d'une solution de nitrate d’ argent, Ag* + NO3~, de concentration C' = 5,0x107
mol/L. Lors du fonctionnement de cette pile, la masse de I’ électrode d’ argent augmente aors
gue celle de I’ dectrode de zinc diminue. Cette pile fonctionne pendant 5,0 heures en débitant
un courant d’intensité considéré comme constante | = 15 mA.

1. Ecrire la réaction de fonctionnement de cette pile en précisant le sens d'évolution de ce
systeme.

2. Quélle est laquantité d’ électricité alorsmiseen jeu ?

3. Quelle est lavariation de lamasse de |’ électrode d’ argent pendant cette expérience ?

4. Quelle est la variation correspondante de la concentration des ions zinc (I1) dans I’ autre
demi-pile ? Déterminer la concentration finale en ions zinc (I1).

5. Déterminer la capacité de cette pile.
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Donnée: F=9,65x 10* C x mol™.

Exercicer

On réalise I'éectrolyse de 250 mL d’une solution de chlorure de fer (111), Fe** + 3CI™, de
concentration C = 2,0.102 mol.L™ dans un tube en U avec des dectrodes de graphite. On
obtient un dégagement de dichlore a une éectrode et des ions fer (1) Fe a I'autre.
L’ électrolyse dure 15 minutes, I’intensité du courant électrique qui traverse |’ électrolyseur est
maintenue constante et égale a420 mA. Latempérature est égale a 20°C et la pression vaut
p=1,0.10° Pa

1. Ecrire I’équation de la réaction d’' éectrolyse en précisant le sens d évolution du systéme
considéré.

2. Quélle est laquantité d’ électricité alorsmiseen jeu ?

3. Quelle est laconcentration finale desions fer (I11) ?

4. Quel est le volume de dichlore Cl, qui S est dégagé ?

5. Quelle est la concentration finale des ions chlorure ?

Données: R = 8,314 JK “.mol™ ; F = 96500 C.mol ™.

Exercice 8
Calculer laforce éectromotrice (f.e.m.) delapile ci-dessous :

Hg(CN),2~ 0,01 mol/L ||Ag(NH3)," 0,02 mol/L

© Hg(l) A
CN™ 0,2 mol/L NH3 0,5mol/L

A g(s)@

L’activite de Hgg est égae a 1 (angp= 1) (L’ activité des solides non solubilisés et des
liquides non miscibles sont égaleal: ag = acg) = 1)
Données::

E°(Hg*/Hgg) = + 0,854V ; E°(Ag'/Ag) = + 0,799 V

Ba (HY(CN)s*) = 10*°; B2 (Ag(NHa),") = 10"
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Chapitre 6: Cinétique Chimique

I ntroduction

La cinétique est |’ étude de la vitesse des processus chimiques. Celle-ci peut étre envisagée a

deux niveaux : au niveau macroscopique et au niveau moléculaire. Dans le premier cas, on

étudie la vitesse de transformation d’un trés grand nombre de molécules prises globalement

(Etude mathématique et expérimentale des quantités de matieres (bilan macroscopique)) ; on

parle de cinétique formelle. Dans le second cas, on Sintéresse a la vitesse des processus

chimiques au niveau d'une molécule ; c'est I'’étude du mécanisme de la réaction

(mécanisme r éactionnel)( Etude de la réaction d’ un point de vue microscopique).

Objets et objectifsdela cinétiqgue formelle

= Etudier la vitesse d’une réaction chimique qui rend compte de la transformation chimique
de réactifs en produits.

= Etudier la dépendance en temps de la concentration des espéces participant a la réaction,
ceci grace a I'éablissement de lois de vitesse (obtenues par la résolution d’ équations
différentielles).

= Etudier I'influence de quelques facteurs sur la vitesse de réaction (concentration,
température).

|. Cinétiqueformelle

|.1.transformation chimigue lente et rapide:

a)on dit sur une évolution de la réaction chimique est rapide s cette évolution se passe

directement apres le mélange des réactifs, |e temps ne dépasse pas une seconde.

b) s I’évolution de la réaction chimique est lente, le temps devient beaucoup plus qu’une

seconde, peut arriver a des jours ou des années (oxydation du fer).

|.2. Vitesse moyenne et vitesse instantanée

S'il s'est formé n; moles de produit al’instant t; et n, al’instant ty, la vitesse moyenne o, de
nz—mny

laréaction est définie par : W, = -
24

On définit la vitesse instantanée «; comme étant égale a la valeur de ce rapport quand (t2-t1)

dx
tend vers zéro, c'est-a-dire ala dérivée de la quantité de produit par rapport au temps : ®; = 2

Figure: Variation dansle temps de la quantité

formée d'un produit (A) ou de la quantité

A restante d’un réactif (B) : Le rapport np-ni/t,-

T t; définit la vitesse moyenne de la réaction
] pendant I’intervalle de temps ty, to. La vitesse
i de laréaction a I'instant t; et & I'instant t, est

| B 5 A définie, respectivement, par la pente des deux
I

maol

T .
: tangentes T, et T, a la courbe. Dans le cas de

figure, qui est tres genéral, la vitesse diminue
i B progressivement au cours de la réaction. Elle
" wmps  devient évidemment nulle lorsgue la réaction
t 2 est achevée (consommation totale des réactifs).

Nyj==-

|.3. Evolution tempor elle de|'avancement d'uneréaction

Quand le systeme chimique évolue au cours du temps, les quantités de matiere
des réactifs diminuent et celles des produits augmentent: I'avancement x de la
réaction augmente. D’ aprées | e tableau d’ avancement
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aA + bB — cC + db
t=0 Nao NBo Nco Npo
t Nag—aX Ngo—bX NcotCX Npot+dX
Nat Npt Nct Npt
Nat = Npg—aX = dnAt =—adX ; Ngi = nBO—bX = dnBt =—bdX
Nct = NegtaX = dng =+ c dX : Npt = NpotaX = dnp; =+ d dX

Lavitesse d’ une réaction est définie comme étant o = dX/dt

C’est lavariation de I’ avancement d’ une réaction par rapport au temps
Lavitesse est exprimée en (mol/temps)

dng _

1
a dt b dt
. . : 1 dng 1  dng
vitesse de formation desproduits: @ =+ — X — =+ — X —
C dt d dt

. . .. , L. 1 dny,
vitesse de disparition desréactifs: ® = — — X X —

4 X (mol) * Méthodes.

- > Graphiquement:
i On trace la tangente a la courbe x = f(t) a la date t choisie.

X '“-'--"7/ La valeur du rapport dx/dt est égal au coefficient directeur
de cette tangente. dx/dt= (x-x,)/(t-0)

v=(1/V) dx/dt

t(s)> Par le calcul: Un tableur calcule la vitesse v
3 partir des valeurs de V., tetx,.

|.4. Vitesse volumigue de réaction :

La vitesse volumique de réaction v est égale a la dérivée par rapport au temps de
I’avancement de la réaction divisé par le volume total V du mélange réactionnel de la
solution.

. . L & 1 dx -1 -1
Vitesse volumique deréaction : v = P XE enmol .L™s
1 d v 1 dn 1 dn 1 dn
vz x @V _ 2 By 2 ey | 2 TRV
) d# b di C dt d dt
1 d[4] 1 d[B] 1 d[C] 1 d[p]
SV ——X——=—-X——=4 - X—— =+ — X ——
e dt b dt C dt d dt
Remarque:
. la vitesse volumique de réaction est souvent appelée improprement vitesse de
réaction car elleest bien plus utilisée que la vitesse  classique.
. Le volume V peut ére exprimé en m°, |a vitesse de réaction est aors exprimée en
31
mol.m>.s.
. Si latransformation est lente ou trés lente la durée peut étre exprimée en minute ou

en heure. La vitesse de réaction est aors exprimée en mol.L™-.min™* ou en mol.L™".h™.
|.5. Relation vitesse-concentration
Lors d'une réaction chimique donnée, on cherche une relation empirique (expérimentale),
déduite de I'expérience, entre la vitesse de réaction v et les concentrations des réactifs et des
produits.
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1.5.1. 1oi devitesse

D'une facon générale, la vitesse de réaction diminue quand la concentration des réactifs

diminue c'est-a-dire au fur et @ mesure de I'avancement de laréaction (tT=xT=[Réac]i=v{

Laloi de vitesse est la relation entre la vitesse et les quantités de réactifs, produits ou autres

corps présents dans le systeme.

en concentration: v = f([Ai][Ak])

|.5.2 Ordre d'uneréaction aA+bB -cC+dD

Une réaction admet un ordre si |I'expérience montre qu'a une température constante, la vitesse

de laréaction peut sexprimer comme une fonction des concentrations en réactifs du type:

v=k[A]"x [B]°

k étant la constante de vitesse et o, B les ordres partiels par rapport aux réactifs A et B. La

somme o + B =n est I'ordre global de la réaction.

Remarque:

e L'ordre partiel a par rapport au réactif A n'a a priori aucun lien avec le coefficient
stoechiométrique de ce réactis a.

e Lesordre partiels ne sont pas prévisibles. Ils peuvent étre entiers ou fractionnaires, positifs,
nuls ou négatifs.

L'ordre est une caractéristique expérimentale. les cas les plus simples sont ceux pour lesquels

seuls interviennent les réactifs et qui correspondent a oo = 0, 1, 2, pour lesquels on peut

aisement exprimer |'avencement (ou autre variable) en fonction du temps.

Exemple

$:08™ (aq) + 21~ (aq) > 2S04 (aq) + I2 (aq) v =K [S:06"]* [I']*

Ordrepartiel 1 par rapport & S,0g> et 1 par rapport | ; ordreglobal égalea 2

Loi deVan't Hoff

Dans un nombre tres limité de cas on constate que I'ordre partiel est égal alavaleur du

coefficient stoechiométrique, soit pour laréaction:aA+bB - cC+dD
a=a,p=bdouv=k[A]*x[B]® =k [A]*x [B]"
Exemple Ho+ 1, = 2HI v=k [Hy]' x [I,]*

Cesréaction qui suivent laloi devan't Hoff sont dite desréactionsd'ordre simple,
on vavoir qu'il saait alors deréactions élementaires.

A. Réaction d'ordre zéro par rapport a un réactif

Réaction: aA->P

Loi devitesse: v = k [A]° avec k en mol.L ™ .s™ pour une réaction d'ordre zéro.

En utilisant la définition de |a vitesse de réaction, on obtient une équation différentielle:

Repr ésentation graphique

1 d[A] [A]; = f(t) est une droite de pente— a k
V=T dt =kIAP=k [Al 4

Résolution: d[A] = —ak dt

[4], _ t [Al
= fy, dA] = —akjﬂ dt \ ——
= (1) [Ali=[A]lo—akt

3

A 4
-

o Tempsdedemi-réaction (ou de demi-vie)
Le temps de demi-réaction (ou demi-vie) est le temps apres lequel 1a concentration du réactif
A est devenue égale alamoitier de savaleur initiale.
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A
[A ]‘1*2 ] larelation (1) devient —— [ ] = akty = t”z_z[:f;

Letempsde dem| réaction est dépendant de Ia concentration initiale

B. Réaction d'ordre un par rapport a un réactif

Réaction: aA->P

Loi devitesse: v = k [A] aveck en s™ pour une réaction du premier ordre

En utilisant la définition de la vitesse de réaction, on obtient une équation différentielle:

4 1 d[A] N

Ve a K [Al
oy AlA] 4] d t
Résolution: a] o akdt= -[[A]u ﬂ] = — akf':I dt

(1) Ln%z—akt = [AL=[Alo€™ (2

lo

On peut choisir de représenter graphiquement Ln[A] en Représentation graphique
fonction det (on obtiendra une droite dont |a pente sera Lo [A],
—ak)ouaors[Alenfonctiont ([A] variera
exponentiellement).

Lan[A],
Gl

On peut aussi tracer LN en fonction det. On aura alors

]
une droite passant par |'origine et de pente a k car ;ak

Ln%:akt.

Ie

>t

e Tempsdedemi-réaction (ou de demi-vie)
Le temps de demi-réaction (ou demi-vie) est le temps apres lequel 1a concentration du réactif
A est devenue égale alamoitier de savaleur initiale.

[Alp/2 ILn2

——akt =t =
[A]p V2™ ak

I =0 |ardation (1) devient Ln

Exemple: Désintégrations radioactives
On peut faire une analogie entre les lois de désintégration radioactives et les vitesse de
réaction du premier ordre (voir cours sur laradioactivité).

InZ
N=Noexp (—A (t—tog)) avecT =——
A
Lapériode T d'une espéce radioactive (ou temps de demi-vie) est similaire au temps de demi-
réaction d'une réaction du ler ordre.

C._Réaction d'ordre 2 par rapport a un réactif

Réaction: aA->P

Loi devitesse: v =k [A]? aveck en L . mol™. s™ pour une réaction du deuxiéme ordre
En utilisant la définition de la vitesse de réaction, on obtient une équation différentielle:
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-

\

d[A]
v=—=x —— =k [A]?
d[A] @ 4], d[A]
Résolution: F——ak dt = f[ﬂ] g kf dt
_ el oAkt > ~=Loiakt @
[Al;  [Alp [A]; [Alo

~

)

D. Réaction d'ordre 2 par rapport a deux réactif en condition stoechiométrigue
Réaction: aA+bB-—>P

Loi devitesse: v =k [A]*[B]* aveck enL .mol™. st
[4]o _ [B]D N

pour une réaction du deumeme ordre

[A]; _ [B]
at bt :>[B]t— [A]t
En utilisant la définition de Iawt%se de reactlon on obtient une éguation dlfferentlelle

Condition stoechiométrique:

x?:k[A]l[B]l=k[A](E[A])_

aal _ .,
Résolution: ne =-kdt= f Al

| =

v=— K [A]2=K' [ARaveck’ = 2k

b
a an
A _

ak'[) dt

1

(Al

F—=_akt
[4]n

ou encore[A]; =

= =1 vakt (1)

[A]; [Aln
[Alg
alk [A]g t+1

Repr ésentation graphique
L/[A] A

// .............................

f,/’/ pente =ak

1/[A],

1
5
&
(] =
|
L
]
:
i
]
H
i
]
:

3a t

e Tempsdedemi-réaction (ou de demi-vie)
Le temps de demi-réaction (ou demi-vie) est le temps aprés lequel la concentration du réactif
A est devenue égale alamoitier de savaleur initiale.

1

1
[ ]ti"z |are|at|0n(1)devlent E:[Th+akr tl/Z
2
1 _ ' — 1
= E_ak t]jz = t]jz ak [A]g
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le temps de demi-réaction est fonction de la concentration [A]o. La constante de vitesse k
sexprimeenL. mol™t.s™

E. Réaction d'ordre 2 par rapport a deux réactif en condition non stoechiométrique
Réaction: aA+bB->P
Loi devitesse: v = k [A]* [B]* aveck en L . mol™. s pour une réaction du deuxiéme ordre
Soit x la variation de la concentration a l'instant t. Les concentrations de A et de B au tempst
sexprime en fonction de la concentration initiales et de x:

[A] =[Alo—ax et[B] =[B]o-bx
Pour a=b =1 (cassimple),ona: [A] =[Alo—X et [B] =[B]o—x

Vitesse deréaction : V= — “‘i‘:] =_ ""t[j] =22 = K [A] [B] =k (Al ~X) ([Blo-X)
on pose [A]o=a €t [B]o=Bo

. rpz . dx
Equation différentielle; =k dt

{ap —x)(bp —x)

1
Résolution : On commence par décomposer leterme:
(ag —x)(bg —x)

1 G H  —(G+H)x+G byg+H ayp
(au —A:}(EJD —x) (l‘lu —x) (bg —x) (aﬂ —1}(50 —x)
Par identification on a
H=-Get G= b —a ; On peut donc maintenant intégrer |I'équation différentielle:

0~ o
d
[ i =[ kdt
{ap —x)(bg —x)

1 x dx 1 x
= bg—ag f':' (ap —x)  Bo—ap fﬂ (iln —x} - kf dt

1 bg — 1 b
= Ln22—= _ 20—kt

i]ﬂ—ﬂ,u ap —X EJ[' —ap ﬂ,n
1 by —
et donc Ln 2P =x) _ Kkt
i]ﬂ—ﬂ,u bu(ﬂ,u —x}
1 [4]o[B] _ Kt
[Bln—[4ln  [BlolAl
1 AlplB

Pour a= b on aurait obtenu : Ln [A]olB] =kt

a [Blg—b[A]p [B]g[A]

o Tempsdedemi-réaction (ou de demi-vie)

1. Si noussomme en quantité steechiométriquety, correspond a:
[B] =[B]o/ 2 €t [A] =[A]o/ 2.

2. En quantité non steechiométrique, t1/> correspond ala consommation de la moitié

[B] _ [A]

dela quantité du composeé qui est en défaut — ) <—
a

= B] = [Blo/ 2 et [A] = [Alo-a "
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|.6.Dé&ermination expérimentaledel’ordred’ uneréaction

1. Détermination del’ordreglobal d’uneréaction

A. Avecun réactif : Méthodeintégrale. M éthode des essais successifs
On teste successivement les expressions intégrees obtenues al'étude formelle.
Exemples:
*Si Ln[A]/[A]o varie linéairement avec t, la réaction est du premier ordre par rapport aA.
*Si 1/[A] varie linéairement avec t, laréaction est du 2°™ ordre par rapport au réactif A.

B. Avec deux réactifs : Méhode des proportions steechiométriqgue
Soit laréaction ci-dessous :

VAA + vgB —>» v¢cC + vpD

v =K [A]*x [B]®
[B]

A
Si lesreactifs A et B sont en proportion steechiometrique on adonc : Al_1B
Va Vg

V=K [A]*x (P x[A]P =K x( 2P [A]*P =
Vi Vi
Puis nousrésolvons|’équation : vV S X dl4] K’ [A]**? avec K’ = K x( B )P
V4 dt V4
2. Détermination desordrepartiels:
Dégénérescence del’ordre d’uneréaction:
Soit laréaction:aA+bB—>cC+dD
admettant la loi de vitesse v = k. [A]% [B]? Avec I'ordre global n = a + B. Dans certaines
conditions expérimentales, la concentration d’ un des deux réactifs, B par exemple, peut rester
constante ou quasiment constante au cours du temps.
C'estlecas s un grand exces du réactif B par rapport au réactif A est introduit initialement.
Le réactif B peut aussi étre régénéré in situ au cours du temps a I’aide d’ une deuxiéme
réaction instantanée.

Si laquantité du réactif B n’ est pas ou peu modifiée par laréaction étudiée, il vient :

[B] = [B]o = cte et v = k. [A]*. [B]® = k. [A]* avec k’ la constante apparente : k’ = k. [B]”.
L’ordre global apparent de la réaction se réduit a la seule valeur n” = a. On dit qu'il y a
dégénérescence de I'ordre global de la réaction (La dégénérescence correspond a une
diminution de |’ ordre global de laréaction).

Expérimentalement, la méthode de dégénérescence de I’ ordre est couramment utilisée pour
déterminer les ordres partiels. Par une premiere étude, on détermine |’ ordre partiel o par
rapport au réactif A et la constante apparente k”. Puis on recommence |’ expérience avec une
guantitéinitiale du réactif B différente. La détermination de la nouvelle valeur de k” permet de
déduire lavaleur de |’ ordre partiel B par rapport au réactif B.

T A1 TR B (RPN 41 . 1’
v=k[4]“[B) 22ty = (k[BY)[4]" k,, =k,,,., =k[B]

obs apparent

Le constante de vitesse obsérvée est une constante de vitesse apparente.

Exemple de dégénér escence: réaction d'ordre global 2 et d'ordre partiel 1 par rapport aux
réactifsA et B: v =k [A] [B]

Si [B]o>>[Alo,= [Bli= [B]o V=Kk[A] [Blo=k’[A] avec k’=Kk[B]o , Dans ces conditions, la
réaction devient du ler ordre.

La dégénérescence correspond a une diminution de I'ordre global de laréaction.
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|.7.Influence dela température

Cedlle-ci est un facteur trés important ; en cinétique une variation de + 10 °C peut entrainer
une multiplication par 2 voire par 3 de la vitesse. La vitesse de réaction est quasi presgue
toujours, une fonction croissante de latempérature.

Conséguence : on peut blogquer cinétiqguement une réaction par un refroidissement. Dans le
domaine agroalimentaire ce procédé est trés utilisé pour la conservation des aliments.

Loi d’Arrhénius

Des expériences menées a des températures différentes ont conduit Arrhénius a poseé la loi
empirique suivante :

. . (—E )
(lo1 d”Arrhénius) |k =4 exp\ E J (1)

E,: énergie d activation (Jxmol ™)

A :facteur pré exponentiel constante indépendante de latempérature (méme unité que k)
R : constante des gaz parfaits (8,3143 JxK *xmol ™)

T : température exprimeée en kelvin

A et Ea sont des constantes car actéristiques d'uneréaction donnée.

Mesuredel’énergied’ activation

Le relation (1) donne : |jn i = £, +1n 4 (2)
RT

> Ea représente I’ énergie minimale que les réactifs doivent impérativement avoir, pour
que la réaction chimique puisse avoir lieu. Ea est une grandeur toujours positive. Elle
s exprime en kd.mol ™. Dans un intervalle de température pas trop important Ea sera
considéré constant. (En réalité Ea dépend de T.) Une réaction possible d'un point de
vue thermodynamique, ne peut pas avoir lieu s on ne lui fournit pas, ce minimum
d’énergie Ea (chaleur, radiation UV, ...) absolument nécessaire pour que laréaction ait
lieu.

> A constante pré-exponentielle est aussi appelée facteur de fréequence. A est lié a la
probabilité des chocs stériquement favorables entre les réactifs, on considérera que
c'est une constante quasi indépendante de la température dans un intervalle de
température pas trop important et qui est caractéristique de la réaction considérée. (En
réalité A dépend de T).
Remargue: A et Ea sont toujours positifs

d'ou le principe de la détermination de Ea et de A:

d’ou le principe de la détermination de E, et de A :
InK A

pente: —Ea/R

/T
Deux valeurs k; et k, du coefficient de vitesse a deux températures T, et T, permettent de
déterminer |'énergie d'activation:
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k= Aex ( _Eﬂ]
1 \RT, ) | Kk —E{,( 1 1)) k E E=T
) . [ —CXp A= & h-—=— -
B o k, R\L 1, J k R I
k, = Aexp - - i i i
] RT, )
On détermine ensuite la valeur du facteur pré-exponentiel
i k, k,
donc |[E, =R i, ln}‘—1 A= £ 5
T-T, i_] e\pt—]
22 P\ Rz, RT.

. MECANISME REACTIONNEL

L’ équation-bilan d'une réaction chimique est une description macroscopique de la
transformation de la matiere. Elle repose sur le principe de conservation des ééments
chimiques.

Au contraire le mécanisme réactionnel décrit la réalité microscopique en indiquant les
transformations se produisant al’ échelle moléculaire.

Contrairement au bilan macroscopique que constitue |'équation-bilan, le mécanisme
réactionnel de la réaction décrit la réalité microscopique en indiquant les transformations se
produisant a I’ échelle moléculaire. Ces transformations sont souvent minimes, mettant en jeu
peu d entités chimiques. Elles se produisent en plusieurs étapes, appelés actes éémentaires.
Le mécanisme réactionnel décrit les diverses étapes du processus microscopique dont la
superposition conduit aretrouver I’ équation-bilan de la réaction chimique.

7.1. Acte démentaire

On appelle acte éémentaire, une réaction se produisant en une seule étape au niveau
moléculaire. Cet acte traduit |a réalité microscopique de la transformation chimique. Au cours
d’un acte élémentaire, on observe toujours une faible réorganisation de la matiére, a savoir la
formation et (ou) larupture d’ une liaison chimique entre les atomes des espéces réagissant.

7.2. Molécularité d’un acte démentaire

On appelle molécularité d’ un acte é émentaire le nombre d’ entités chimiques réactives mises
en jeu. Ce nombre est toujours faible : 1 (acte unimoléculaire), 2 (acte bimoléculaire),
rarement 3 (acte trimoléculaire). En effet, pour qu’un acte élémentaire puisse se produire, il
faut qu'il y ait rencontre (ou choc) entre ces entités chimiques et que ce choc soit efficace
(suffisamment énergétique, dans de bonnes conditions géométriques...). Plus il y a d entités
chimiques mises en jeu et moins le choc constitue un événement probabl e.

7.3. Ordred’un acte d émentaire. Regle de Van’'t Hoff

L’ équation d’ un acte élémentaire traduit la réalité microscopique de la transformation.

L es coefficients de cette équation sont toujours des nombres entiers uniques.

Les actes élémentaires admettent toujours des ordres entiers en suivant laregle de Van't Hoff
selon laquelle les ordres partiels sont égaux aux coefficients stoechiométriques et |’ ordre
global est égal alamolécularité.

Remargue : s un acte élémentaire obéit a la regle de Van't Hoff, la réciproque n’est pas
toujours vraie. Une réaction semblant suivre laregle de Van't Hoff n’est pas obligatoirement
un acte élémentaire.
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12. LA CATALYSE

La catayse est classée parmi les facteurs cinétiques influant sur la vitesse d'une
transformation chimique. On peut accélérer la vitesse d'une réaction en utilisant une
substance appel ée catalyseur. On distingue la catalyse homogéne et la catalyse hétérogéne. La
catalyse peut étre sélective.

12.1. Définitions

Pour une transformation chimique donnée, on appelle catalyseur toute substance qui, goutée
aux réactifs, accéléere la vitesse de la réaction sans en modifier le bilan (état initial et état final
inchangés) et sans que cette substance soit modifiée de maniére permanente.

On ne peut catalyser que des réactions thermodynamiquement possibles. Le catalyseur ne
subissant pas de modification durable, il est régénéré en fin de réaction. Une faible quantité de
catal yseur est souvent suffisante.

Suivant que le catalyseur se trouve ou non dans la méme phase que les réactifs, on utiliserale
terme de catalyse homogene (réactifs + catalyseur dans la méme phase liquide ou gazeuse)
ou de catalyse héérogene (le plus souvent catalyseur solide en contact avec un fluide
contenant les réactifs).

12.2. L a catalyse homogéene

Dans ce type de catalyse, le catal yseur appartient a la méme phase que les réactifs.

Exemple de catalyses homogénes : on peut citer la catayse acido-basique (réaction
d estérification catalysée par H2SO4), la catalyse redox (oxydation desionsiodure | par les
ions peroxodisulfate S,05° en présence d’ ions Fe?*), la catal yse enzymatique.

La catalyse enzymatique est présente dans les réactions biologiques. Le catalyseur est alors
une protéine appelée enzyme. Un enzyme possede des propriétés catalytiques d une grande
spécificité. Son action est due a la présence d’ une partie bien précise de la molécule appelée
site actif.

12.3. L a catalyse hétérogéne

Il sSagit le plus souvent d’'un catalyseur solide en contact avec un fluide, liquide ou gaz,
contenant les réactifs. L’activité du catalyseur n’est plus liée a sa concentration, mais a sa
surface, ou plus précisément al’interface catal yseur solide-fluide.

Plus la surface de contact est grande et meilleure sera I'activité. On emploie donc des
catalyseurs finement divisés ou poreux. Cette surface peut étre activée par un traitement
approprié.

Cependant, avec I'usage, |’activité du catalyseur diminue. On parle de vielllissement du
catalyseur.

12.4. Catalyseurs

4+ Un catalyseur est un corps qui accélére une réaction chimique spontanée sans subir
[ui-méme de modifications permanentes. L’action d'un catalyseur sur une réaction
constitue une catal yse de cette réaction.

+ Lorsque le catalyseur appartient a la méme phase que les réactifs, la catalyse est dite
homogene. Lorsgque le catalyseur appartient & une phase différente de celle des
réactifs, la catalyse est dite hétérogene.
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12.5.Profile énergétigue d’un acte démentaire

+L a coordonnée de réaction (C.R.) est une
grandeur qui traduit la progression de la

Energie réaction entre I'é&at initial et I'éat final, il peut
sagir d une distance interatomique, d’ un angle
ou de tout autre parametre géométrique.

Energie d'activation
actit +Le maximum énergétique est appelé complexe
reactirs Energie de réaction activé, C.A., ou é&at de transtion. |l
S roduits correspond a un arrangement spatial des atomes
- intermédiaire entre les réactifs et les produits.
Coordonnée

On ne peut gu’ émettre des hypothéses sur ce
complexe activé, car ce n'est pas une espece
isolable ou détectable au cours du mécanisme.

réactionnelle

13. Approximation del’ é&at quasi-stationnaire (AEQS) de Bodenstein

Dans le cas général ou |e passage des réactifs aux produits se fait au cours d'une succession de
transformations ou sont formés des produits intermédiaires, la résolution rigoureuse des
équations différentielles est compliquée, voire impossible (sinon numériquement).

On utilise alors une approximation proposée initialement par Bodenstein, dite approximation
de I'état quasi-stationnaire, selon laquelle la concentration d'un composé intermédiaire |,
restant toujours trés faible devant celles des réactifs et des produits, est quasi-stationnaire :

AT
Beja}

ae =0
Exercice
Exercicel
On considere laréaction : 2NO + Br, -52NOBr

a) On constate que si |’on double la concentration des deux réactifs, la vitesse de réaction est

multipliée par un facteur 8 ; si I’on double uniquement la concentration en Br,, la vitesse est

multiplié » par un facteur 2. Quels sont les ordres partiels de la réaction par rapport al’ oxyde

d’ azote NO et au dibrome Br, ? Quel est I ordre global ?

b) Comment ramener I’ é&ude de cette de cette réaction a celle d’ une réaction d’ ordre 2 ?

c) Si I’on opére en présence d'un grand exces d’ oxyde d’ azote NO, comment varie le temps
de demi-réaction en fonction de la concentration ?

Exercice2  Soit laréaction suivante : 2Fe® +Sn? - Sn* + 2 Fe**

d[Sn*] _ 3a 2B

——— =k [Fe"]%%x [Sn”"]

a) On opére avec un large excés de Fe**. On constate alors que le temps de demi-réaction
concernant la disparition des ions Sn** est indépendant de leurs concentration initiale.
Quelleest lavaeur de § ? Justifier.

b) On réalise des mélanges stoechiométrique de différentes concentrations Cy en ions Sn**.
On constate que le temps de demi-réaction dépend de Cy. Etablir une relation liant ty,, Co
et o.

Déterminer o, sachant que ty, est divise par quatre lorsque Cp est multiplié par deux.

Laloi devitesseest delaforme: v =
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Exercice 3

L’ étude cinétique de laréaction quasi-totale :

5Br7(aqg) + BrOs (aq) + 6H(aq) = 3Br,(aq) + 3H,O donne, pour la vitesse volumique de
réaction, |’ expression suivante: v = k x [BrOz]* x [Br]? x[H]®

On se propose de déterminer les ordres partiels a, b et ¢ a partir de différentes expériences (les
ordres initiaux seront supposeés identiques aux ordres courants).

Une premiére étude avec des expériences faites a 0 °C montre que I’ ordre de la réaction par
rapport aux ions bromate BrO; est de 1.

Une deuxiéme étude avec d autres expériences, faites a la méme température, 0 °C, avec
[BrOs Jo = 0,136 mol x L', ont donné les résultats suivants :

[Br]o(mol x L) | [H]o(mol x L) | Vitesseinitide vy (mol x L' x s
Expérience 1 0,108 0,100 4,08 x 107
Expérience 2 0,143 0,100 5,41 x 107°
Expérience 3 0,108 0,120 5,88 x 10
Déterminez :

1. L’ ordreinitial par rapport aux ions bromure et I’ ordre initial par rapport aux ions H.
2. Laconstante de vitessek a0 °C.

Exercice4
1) Dans une premieére expérience on réalise dans | es conditions appropriées, une éude
cinétique de laréaction (1) suivante (solvant H,0 ; T = 298 K) :

(1) Cro2'ag —KL o Cr2uy + Ogag)
Laréaction apour constante de vitesse k; = 2, 5.10 *s ' A I'instant t; = 10% s la
concentration
enion Cro,*" est : [Cr05**]1 =1,5.10 * mol.L™". Quel est I’ ordre de cette réaction ?
2) Calculer laconcentration initiadle en Cr0,** ?
3) Déterminer |e temps de demi-réaction 71/,, en secondes, pour laréaction (1).
4) Dans une deuxiéme expérience on effectue, dans les conditions appropriées, |’étude
cinétique de laréaction (2) suivante (solvant H,0 ; T = 298 K) :

(2 Cr¥ug + Osag —X2 . Cro2u,
Les conditions initiales sont : [Cr*]o = [02]o = 1,5.10 * mol.L ™"
Laréaction, a pour constante de vitesse k, = 1,6.10° mol '.L.s".
Déterminer I’ordre global de cette réaction, ains que son temps de demi-réaction 7y,, en
secondes.
5) En supposant que les ordres partiels en Cr?* et 0, sont identique pour la réaction (2),

déterminer la constante d’ équilibre de la réaction (3) suivante:

(2) Cr2+(aq) + Oz(aq) L Cr022+(aq)
Ky
Astuce: al’équilibrevi = v,

Exercice5
A 280 °C, le chlorure de sulfuryle SO,Cl, se dissocie totalement selon laréaction :

SO:Clx(g) — SO2(g) + Cl2A(g)
Des résultats expérimentaux montrent que la loi cinétique est d’ ordre 1. Les temps de demi-
réaction obtenus pour deux températures d’ étude sont les suivants : (ty,); = 187,00 min a
6, = 280°C et (t12)2 = 4,21 min ad, = 330°C. Calculez I’ énergie d activation E, de laréaction
en admettant que E, est constante dans |e domaine de température étudié. Calculer ensuite le
facteur de fréquence (pré-exponentiel) A. Donnée: R=8,314Jx K" x mol™".
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Exercice 6

Si la présence d'un catalyseur permet de réduire de 50 kd.mol™ a 35 kd.mol™ I'énergie
d activation d’ une transformation, réalisée 2500 °C,

a) par quel facteur sa vitesse se trouve-t-elle multipliée ? (on suppose que tous les autres
facteurs de la vitesse de réaction restent inchangés) ;

b) aquelle température la réaction catalysee s effectuerait-elle alaméme

vitesse que laréaction non catalysée a500 °C ?

Quel intérét peut-on trouver a opérer avec le catalyseur ?

Exercice?
En solution aqueuse, |’ urée est susceptible de se décomposer en carbonate d’ ammonium selon
laréaction : (H2N)2CO + 2 Ho0 — 2NH4" + COs*

1) Exprimer la vitesse de la réaction. Indiquer par des lettres p et q les ordres partiels de
réaction.

2) En solution diluée, la constante (apparente) de vitesse de laréaction aT, = 350 K est
ki=4.107 s '. Justifier, &’ aide de deux arguments, |’ ordre 1 de la réaction.

3) Exprimer la loi de vitesse effective de la réaction, c'est-a-dire la loi de variation de la
concentration C; de |’ urée.

4) Calculer t; ladurée nécessaire pour décomposer 80% del’'uréea T, =350 K.

5) Exprimer k la constante de vitesse de la réaction en fonction de I’ énergie d’ activation E, et
du facteur de fréquence A.

6) L’énergie d activation de la réaction est E, = 166 kJ.mol '. En supposant cette grandeur
indépendante de la température, calculer k, la constante de vitesse de laréaction a T, = 300 K
et t, ladurée nécessaire pour décomposer 80% de I’ urée a cette température.

7) En présence de |’ enzyme uréase, la constante de vitesse de décomposition del’uréea T, =
300 K devient k', =3.10*s™". Quel est lerdle de |’ uréase dans laréaction ?

8) Donner I’ expression de |’ énergie d’ activation Es'en présence d’uréase. On considére que le
facteur de fréguence de la réaction est le méme gqu’ en absence d' uréase. Calculer la valeur de
Ed. Donnée: R=8,3Jx K 'x mol™
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Annexe

Annexes

Conductivitésmolairesioniques limites de quelquesions a 25 °C

Cations
lon H30" Li* Na’ K* NH," Ag" | CH3NH;"
A° (mSxm?xmol™) | 350 | 3,86 5,01 7,35 7,34 6,19 5,87
lon Ca’ | Ba Zn~* Fe’* Pb** Al Fe’*
A° (mSxm?xmol™) | 11,90 | 12,74 | 1056 | 10,70 | 14,20 | 18,90 20,40
Anions
lon HO™ F ClI~ Br- I~ NO;3™
A° (MSxm?xmol ™) 19,9 5,54 7,63 7,81 7,70 7,14
lon 105 CN™ MnO™ HCO, CH3CO, | C,HsCO,™
A° (MSxm?®xmol ™) 4,05 7,80 6,10 5,46 4,09 3,58
lon Cros | COs& | SO | PO
A° (MSxm?xmol ) 17,0 13,86 | 16,0 27,84
L, L L . 0 .
Conductivitée molaireionique équivalente limite 1(1; M;,ET-jde guelqueions
Zi

(Conductivité pour une mole de charge)

lon A° (MSxm?®xmol ) lon A° (MSxm?®xmol ™)
H0" 35,0 HO 19,9
Na 5,01 Cl 7,63
K* 7,35 NO;~ 7,14
Ca™ 5,95 CrOs> 8,50
Zn“* 5,28 COs> 6,93
Al% 9,45 SO~ 8,00
Fe’* 6,80 PO, 9,28
5.0 Mulit

1 7t
5 w7t

1Z;]
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Constantes d’acidité de couples acide-base a 25° C

Couple acide/base Structure pKa Ka
ammoniac / ion amidure NH3/ NH, 330 |10x10>
éthanol / ion éthanolate CoHsOH / CHsO™ 159 [1,3x107™

eau / ion hydroxyde H,O/HO 14,0 | 1,0x 10

lon hydrogénosulfure/ ion sulfure HS/S™ 129 | 1,210°
ion hydrogénophosphate / ion phosphate HPO,* / PO,~ 124 | 40x10"°
ion diméthylammonium / diméthylamine | (CHs),NH,"/ (CH3),NH | 11,0 | 1,0x 10"
ion méthylammonium / méthylamine CH3NH3"/ CH3NH, 10,7 | 20x 10
ion hydrogénocarbonate / ion carbonate HCOs/ COs™ 10,3 | 50x 10"
phénol / ion phénolate CsHsOH / CgHsO 10,0 | 1,0x 107"
ion triméthylammonium / triméthylamine |  (CH3)sNH* / (CH3)sN 990 [10x10"
ion ammonium / ammoniac NH4'/ NH3 9,20 |63x10"
acide borique/ ion borate HsBOs;/ H,BOs 9,20 |[63x10"°
acide hypobromeux / ion hypobromite BrOH / BrO™ 8.7
acide hypochloreux / ion hypochlorite HCIO/ CIO” 730 | 50x10°
ion dihydrogénophosphate / ion H,PO,/ HPO,* 720 | 63%x10°
hydrogénophosphate
ion hydrogénosulfite/ ion sulfite HSO5/ SO5* 720 | 63%x10°
acide sulfhydrique/ ion H,SIHS 7 1,0x 10’
hydrogénosulfure
dioxyde de carbone/ ion H,CO; (CO,, H20) / 6,35 | 45%x10°'
hydrogénocarbonate HCOs™
ion hydroxylammonium / hydroxylamine NH;OH" / NH,OH 6,00 | 1,0x10°
acide propanoique / ion propanoate C,HsCOOH / C,HsCOO™ | 4,87 | 1,3x 107
acide acétique / ion acétate CH3COOH / CHsCOO™ | 4,75 | 1,8x 107
ion anilinium / aniline CeHsNH3"/ CgHsNH, 462 | 24%x10
acide benzoique / ion benzoate CeHsCOOH / C¢HsCOO™ | 4,20 | 63x 107
acide ascorbique / ion ascorbate CsHgOs/ CeH7O6™ 405 | 89x107
acide lactique / ion lactate CH3;CHOHCOOH / 39 | 1,3x10"
CH3CHOHCOO™
acide formique/ ion formiate HCOOH / HCOO™ 375 | 1,8x10°
acide acétylsalicylique/ ion CgO,H7COCH / 350 | 32x10°
acétyl sali cyI ate CsO,H,COO
acide nitreux / ion nitrite HNO,/ NO” 330 | 50x10°
acide fluorhydrique / ion fluorure HF/ F 317 | 68x10"
acide sdicylique/ ion salicylate CsH4OHCOOH / 300 | 1,0x10°°
CeH4,OHCOO™
acide chloroacétique / ion chloroacétate CICH,COOH / 280 | 1,6x10°
CICH,COO™
acide phosphorique/ ion HsPO, / Ho.PO4~ 210 | 76%x10°
dihydrogénophosphate
ion hydrogénosulfate / ion sulfate HSO, / SO~ 1,90 | 1,3x107°
dioxyde de soufre / ion hydrogénosulfite | H,SO5(SO,, H,0) /HSOs | 1,76 | 1,7x10°°
acide sulfamique/ ion sulfamate NH,SO3H / NH,SO3 1,05 | 89x 107
ion oxonium / eau H;0+/ H,0 0,00 1,00
acide nitrique/ ion nitrate HNO3/ NO3” -18 63
acide chlorhydrique/ ion chlorure HCI / CI™ -6,3 | 2,0x10°
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Acide perchlorique/ ion perchlorate HCIO, / ClIO4” -7,0 | 1,0x 10’
acide bromhydrique / ion bromure HBr/ Br -9,0 | 1,0x10°
/ion hydrogénosulfate H,SO4/HSO,~ -9,0 | 1,0x10’°

acide iodhydrique/ ion iodure HI /1 —10,0 | 1,0x 10"

Produits de solubilité de quelque sels peu solubles dans|'eau a 25 °C

Sel pKs Sel pKs Sel pKs Sel pKs
AgOH 1.7 CuBr 8,3 PbS 28,6 Hgol» 28
A92CI'04 12 Cul 12 PbSO4 7,8 H92C| 2 18
AgSCN 12 CuOH 14 PbS,05 6,4 Hg.Br» 22
Ag,COs 11 | Cu(OH), | 197 PbCrO, 13,4 BaSO, 10
A O PO4 16 CUCO3) 9,6 Pbg(PO4) 2 42 BaS0O; 8
AQS 49,2 | CuCyO4 7,5 PbCl, 4,8 BaCOs 8,3
AgSO, 4,8 CuS 35 PbBr, 4,4 BaCrO, 10
AgCl 97 | Sn(OH), | 28 PbI 9 Bag(PO.), | 22,5
AgBr 123 | Sn(OH), | 56 Pb(105), 12,5 BaC,0, 7
Agl 16 | Fe(OH), | 151 | Zn(OH), 17 BaF, 58
AglOs 75 | FeCO; | 105 | Zn(10s), 5.4 Ba(OH), 23
Ag,Cy0, 11 FeS 17,3 ZnCOs 10,8 Ca(OH), 55
AQ,SOs 13,8 FeC,0, 6,7 ZnC,04 8,8 CaCOs 8,4
Ag(CHsCO,) | 27 | Fe(OH); | 38 Zns 238 CaSO; 6,5
Ag:S,0; 13 | FeSs 25 | Zng(POy), 32 CaSO, 46
Ag(OAC) | 27 | FePO, 21 Al(OH)s 333 CaC,0, 8,6
AQCN 15,3 PbCO; 13,5 AlIPO, 18,2 CaF> 10,5
CI’(OH)3 31 Pb(OH)z 15,3 Al 2(C204)3 29 Cag(PO4)2 26
CucCl 6,7 PbC204 10,5 H92804 6,1 CaCrOq4 49
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Nombredeligand / Pr éfix

nombre Préfixe Number Pr efix nombre Pré&fixe

1 - 5 penta 9 nona

2 di 6 hexa 10 deca

3 tri 7 hepta 11 undeca

4 tetra 8 octa 12 dodeca

Noms des L igands usuels

Ligand Nom | Ligand Nom Ligand Nom
H,0 Aqua OCN~ Cyanato ClO;” Chlorito
0> Oxo SCN™ Thiocyanato | PO,> Phosphato
0> Peroxo | NHy Amido H Hydruro
OH" Hydroxo | SO5* Sulfito COs* Carbonato
s* Thio SO, Sulfato CcO Carbonyl
I~ lodo NO;3;~ Nitrato CN™ Cyano
Br Bromo NO,™ Nitrito CH3;COO Acétato
cl- Chloro | NO Nitrosyl C,0,> Oxalato
F Fluoro | S,05% Thiosulfato | HoN-CH,-CH,-NH,  Etylenediamine (en)
NH;  Ammine | CIO; Chlorato Y*  Ethyléne diamine tétra acétato (EDTA)
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Table des B, de quelque complexe a 25°C

Ligand lon L og Bi
centrale =1 =2 i =3 i =4 =5 =6
Ag" 33 7.2
Co> 7.2 14 19,2 25,3 30,5 348
NH4 Ccu® 413 | 761 | 10,78 | 12,59
Hg* 9 18 20
Ni* 2,6 48 6,4 75 8,1 8,2
Zn* 2,2 4.4 6,7 8,7
Ag" 20 21
CN™ cu”’ 27,3
Fett 16 34
Fe** 31
cu* 17 3,6 5,2 6,5
SCN™ Fe** 3 43 4.6
coz+ 5,8 10,7 13,9
Cu”’ 10,6 19,7
NHACH_)2NH Fe 43 | 76 | 96
Ni* 75 12,8 16,5
Ag" 8,8 13,5
S04 Fe’ 2,1 5 6,3 6,8
Hg™ 298 | 323 [336
cd* 2,8 4.6
C,045 Fe* 9,4 142 | 202
Mn®* 38 53 1
Orthophénantroline Fezi 51 21,2
Fe 14
Ba®* 7.8
Ca® 10,7
ED.T.A (YY) Mg™ 8,7
Fett 14,3
Fe** 25,1
Zn? 16,3
Fett 2,3
SO, Fe** 4,2 7.4
ce* 41
ce** 4,1
F Fe* 55 9,7 13,7 16,1
Al¥ 7.1 12 15,8 20,2 20,7
|- Hg™ 129 | 238 | 276 29,8
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Table des potentiels standard de quelque couple (Ox/Réd) a 25°C

Couple (Ox/Réd) Ox +n e=—= Red E° (ox/red)
(Fag !/ F) Fog +2€ ——2F + 2,87
(Co> / Co™) Co* +e == Co” + 184
(H202/ H20) H,O,+ 2H" + 26 =— 2H,0 +1.76
(M nOs /M nOz) MnO4 + 4H" +3e =—=—=M noO,+ 2 H,O +1.70
(Au”/ Aug) Au+e = Auy +1.68
(MnO4 / Mn*?) MnO, + 8H" + 56 =— Mn"? + 4H,0 +1,52
(AU / Au) AU +3e = Augy +1,50
(Clyg ! CI7) Clyq + 260 =—=2CI~ +1,36
(Cr,0 [ Cr*¥) Cr,0; + 14 H" + 6 =—— 2Cr*® + 7H,0 +1,33
(MnOyg / MNn™) MnOyg + 4H* + 268 =—— Mn"* + 2H,0 +1,28
(NOs™ / Nag) 2NO3 + 12 H" +10e” === Ny + 6 H-0 +1.25
(Ozg / H20) 1/2 Oy + 2H" + 26 == H,0 +1,23
(Pt™ / Pt) Pt +2e = Pty +1.19
(Br2(|) / BI'_) Br2(|) +2e ——=2Br + 1,06
(NO3™ / NO) NO; +4H" + 38 == NQ( + 2H,0 +0,96
(ng+ / H922+) 2ng++2 e— {_—} H922+ + 091
(O2/ H20) O +4 H +4 6 =— 2H,0 +0.82
(Ag"/ Agy) Ag +e == Agy +0,80
(NOs / NOZ(g)) NOs + 2H  +e — NOz(g) + 2H,0 + 0,78
(Fe™ | Fe™) Fe + e —— Fe* +0,77
(|2(25) /1) |2(sé) +28 —=2I” + 0,53
(CU+ / CU(S)) Cu+ + 267 — CU(S) + 0,34
(SO4* / SOzg) SO, + 4H" + 260 == SOy + 2H,0 +0,17
(Sn**/Sn*?) Sn* + 26 —— Sn*? + 0,14
B/ HSg) S+ 2H++26 == HySq +0.15

(H T Hag) 2H" + 26 ==ty 0,00

(Fe” | Fey) Fe* +3e =—Fey -0,04
(Pb:z / Phys) Pb:z +2e — Py -0,13
(Sn / Sn(s)) SN +2e &——= SNy -0,14
(Ni:z/ Ni() Ni+z +2e = Nig - 0,25
(Cd?/ Cds) Cd™ + 26 —— Cdy 0,40
(Fe™ / Fes) Fe”” + 26 =— Fey - 0,44
(Cr*®/ Cr) Cr® +3e =— Cr - 0,74
(Zn"? | Zn() Zn"? + 26 == Zn(y - 0,76
(Faq | F) Mn*? + 28 == Mn( -1,18
(Al ] Alg) Al +3e == Al — 1,66
(Mg™/ Mgg) Mg + 26 =—— Mg — 237
(Na'/ F) Na"+ e =—— Nay -2,71
(Fa) / N&) Ca”+2e — Cay -287
(Ba™ / Bag) Ba'? + 26 —— Bay — 2,90
(Cs"/ Csg) Cs' +e —— Cgyq —2,92
(K" /K) K'+e ==K — 2,02
(Li+/ Lic) Li"+e — Licg - 3,00
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