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Geéneéralites sur
les solutions

Définition d'une solution

Expressions de la proportion du soluté
Les électrolytes

Activité et coefficient d'activité
Cinétique chimique

QCM : généralités sur les solutions

QCM: Cinétique chimique

Exercices d'application

« Définir une solution.
« Comprendre les notions de titre pondéral, molarité, normalité, molalité

et fractions molaires.
« Connaitre les notions dilution, dissolution.
« Comprendre le concept d'activité chimique d'une espéce.

e Savoir déduire la vitesse d'une réaction chimique.
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A. Définition d'une solution

rd

"2

Une solution est un mélange homogéne (constitué d'une seule phase) résultant
de la dissolution d'un ou plusieurs soluté(s) (espece chimique dissoute, en
guantité minoritaire) dans un solvant (en quantité majoritaire).

Solute
Ex: Sucre ’\

~ Dissoluti H
Solvant J_ | o R SOI_““““
i Fai - - Le sucre se dissout dans I'eau

Exemple
e Un verre du vinaigre : Soluté = acide acétique (liquide)
et Solvant = eau (liquide)
e Un verre de soda : Soluté = dioxyde de carbone CO2 (gaz)

et Solvant = eau (liquide)

e Un verre d'eau sucrée (ou salée) : Soluté = sucre ou sel en poudre (solide)
et Solvant = eau (liquide)

B. Expressions de la proportion du soluté

1. Concentration Massique ou Titre pondéral (Tp)

Elle correspond a la quantité de matiére (en gramme) de soluté dissous dans 1 Litre
de solution.

Tp est en g/L
Tp=m/V m (masse de soluté) est en g
V (volume de solution) est en L

2. Concentration Molaire ou molarité (Cu)

Elle correspond a la quantité de matiére (en moles) de soluté dissous dans 1L de
solution.



Cwm est en mol/L
Cup=n/V n (Nombre de mole de soluté) est en mol
V (volume de solution) est en L

3. La Molalité (C.)

Elle correspond a la quantité de matiere (en moles) de soluté pour 1 kg de solvant.

C.. est en mol/Kg
Cp= n/m n (Nombre de moles de soluté) est en mol
m (Masse du solvant) est en Kg

4. Concentration normale ou normalité (Cy)

La normalité ou concentration équivalente d'une solution est le nombre d'équivalent
gramme de soluté dissous dans 1Litre de solution.

Cn est en mol/Kg

Cx =n’/V n' (Nombre d'équivalent gramme de soluté)
i est en éq.g

V (volume de solution) est en L

Remarqgue
L‘équivalent-gramme est la quantité de substance n' comprenant une mole des
particules considérées (protons H*, électrons e— ,...,etc)

Exemple : Cas des réactions acido-basiques

Soit une solution contenant un soluté qui se dissocie, en donnant na anions
porteurs de la charge Z, et nc cations porteurs de la charge Zc

= , n : le nombre de mole de soluté
- 5 c A P
CacAn, neect g A n' : le nombre d'équivalent gramme de
soluté

[n' =y X |ZA|Xn=nCX Zcxn]

EXERCICE :
Quelle est la normalité d'une solution d'acide sulfurique a une mole par litre est

iM?
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H>S 04(1) + HQO(]) = ZHZ;WI) + SOi(_aq) ............... (%)
Ona:n'=naXIZadX n=ncx ZcXn
D'aprés I'équation chimique (*) :nc=2;na=1; Zy=-1;Zc=+1; n =1 mol
Donc:n'=1x1-2Ix1=2x1x1=1Eq.g
Cv=n'/V=2/1=2Eq.g/L=2N

é.. Exemple : Cas des réactions d'oxydoréductions

La normalité d'une solution oxydante ou réductrice est le nombre d'équivalent
gramme d'oxydant ou de réducteur par litre.

Cyv = xxCy

x : est le nombre de mole d'électron que capte (ou libére) une mole de la
substance considérée (I'oxydant ou le réducteur).

Exemples :
a) Soit la réaction de réduction de MnO, :

- + - 2+
Mn04(aq) + 8H(aq) + Se \—Mn(aq) + 4H20(1)

D’aprés la réaction chimique : Ne” =5 = Cy =5Cy
pour MnO; : x =5 = Cy =5Cy

pour Mn?*: x =5 = Cy =5Cy

b) Soit la réaction de réduction de Cr,0,* :

CrzO%(_aq) + 14H;L—lq) + 6e” = 2Cl"(3;q) + 7H20(1)

pour Cr,0,>: x =6 = Cy =6Cy

pourCrit:x =3 = Cy=3Cy

5. Fraction Molaire (Xi)

On suppose un mélange qui contient i constituants. la quantité de matiére n; du
composé i et sa fraction molaire X;, cette derniére se calculera a partir de la relation
ci-dessous.

i
Xi=—=— avec : Y x;=1
n.

e ni: nombre de mole de constituant i ( en mole).
e Xi: Fraction molaire du constituant i ( sans dimension).

6. Fraction Massique (W)
On suppose un mélange qui contient i constituants. la masse m;du composé i et sa

fraction massique W, cette derniére est exprimée par la relation :

W,-=ﬂ avec : Y W;=1
2. m;

¢ mi: masse du constituant i ( en gramme).
e Wi: Fraction massique du constituant i ( sans dimension).

BENEE



Remarqgue

En multipliant la fraction massique par 100, on obtient le pourcentage massique,
noté P(%)

P(%) = ZL x 100 = Wi x 100

]

Exemple

Sur |'étiquette d'une bouteille commerciale d'acide chlorhydrique commercial on lit
HCl 35% en masse P(%) =35%. Cette valeur correspond a la masse de HCI pur
présente dans 100g de la solution.

e 100 g de solution HCI 35% en masse contient 35g de HCI pur et 65 g d'eau.

C. Les électrolytes

Définition :
Un électrolyte est un soluté qui par dissolution dans l'eau donne des ions
Anions + Cations
Il existe (02) deux types d'électrolytes :
e Les électrolytes forts.
> Les électrolytes faibles.

Les électrolytes forts :

Les électrolytes forts sont des solutés totalement dissociés par le solvant eau .
Ex : NaOH, HCI, KOH.....

Exemple : Soit la réaction de dissociation de I'électrolyte fort AxBy dans I'eau :

. AB, — xA™ +yB*

fo Co 0 0

Iy 0 xCy yC()

Dans la solution, on ne trouve que des ions "apportés par la dissociation du soluté
AxBy et les molécules de solvant.

Les électrolytes faible :

Les électrolytes faibles sont des solutés partiellement dissociés par le solvant eau .
Ex : CH;COOH, HCOOH, NH:.....

Exemple : Soit la réaction de dissociation de I'électrolyte faible AxBy dans I'eau :

. AB, & xA~ + yB*

fo Co 0 0

tr Co(l-—a) xaCo yaCy

La solution contient des ions du soluté (B*, A~ ), des molécules du soluté AxBy,et
celles du solvant.

L'électroneutralité des solutions :

Une solution est électriquement neutre, si la somme des concentrations des
especes chargées positivement est égale a la somme des concentrations des
especes chargées négativement.

2. Zcations [Cations] = 3 | Zanions | [Anions]

"N EER



Soit la réaction de dissociation de I'électrolyte fort A,B, dans I'eau :
A.B, — xA™ +yB*

Cette solution est électriquement neutre si : | Za- | [A7] = Zp- [B”]

é" Exemple : Electroneutralité des solutions

Vérifier I'électroneutralité d'une solution contenant de Nas;PO4 a concentration égale
0.1M et de NaCl a concentration 0.5M .

Solution :
Les ions présents en solution sont : Na*, PO.,*, CI"

La loi d'électroneutralité : | Zcr- | [CIT] + 12,5 | [PO?[] = Zna+ [Na™]

avec

[Na*] = 3% 0.1) + 0.5 = 0.8M
|POy | =0.1M

[CI]=05M

Application numérique : | Zcr- | [CTT]+ |Zpo§; | [POi‘] = Zna+ [Na™]
| =1]*[0.5]+]|=3|=[0.1] = (1) «[0.8] = 0.8 (verifiée)
= La solution est électriquement neutre

D. Activité et coefficient d'activité

Activité chimique d'une espéece en solution (ai)

En solution, toute espéce chimique (ions, molécules ...) va interagir avec ses
voisins. Ceci est d'autant plus vrai dans le cas d'un mélange solvant-soluté au sein
duquel des interactions soluté/soluté et soluté/solvant peuvent étre envisagées
pour les espéces dissoutes.

Dans ce cas, Il existe deux types de solutions :
a- Solution idéale
b- Solution réelle.

Solution idéale :
Dans le cas d'une solution dite

« idéale », on suppose que chaque

molécule de soluté n'est soumise a
aucune interaction, ce qui signifie que la

concentration apportée en soluté est
réellement la concentration disponible en

Solution Idéale
Sans Interaction Soluté-Soluté et

. - .
vue d'une réaction chimique. Solulé-Solant

EBEENEE



Solution réelle :
Dans une solution réelle, il existe de

nombreuses interactions qui vont rendre
le soluté moins disponible en vue d'une

réaction chimique. Ainsi, la concentration

disponible en soluté ne sera pas

véritablement la concentration du soluté Solution Reelle )
Avec Interactions Solute-Solute
« libre » en solution capable de reagir. et Soluté- Solvant

Cet écart a l'idéalité va nous obliger

a introduire une grandeur corrective : I'activité d'un constituant.

L'activité pour l'espéce « i » est notée «a; » est s’écrit :

Ci
a, = %’C—O

a; : Activité de I'espéce «i» (Sans dimension).

Vi Coefficient d'activité de I'espéce «i» (Sans dimension).
Ci : concentration de I'espéce «i» (en mol/L).

Co : Concentration de référence égale a 1mol/L.

Il est aussi possible de définir I'activité d'une espéce chimique en utilisant I'échelle
des fractions molaires.

n;
a; =YiXi =Yi—
nr

xi : Fraction molaire de I'espéce i dans le mélange.

ni : Nombre de moles de I'espéce i dans le mélange.
nr : Nombre de moles total d'especes en solution.

Yi Coefficient d'activité de I'espéce i dans le mélange.

Remargue
Nous pouvons citer les différentes situations pour exprimer |'activité chimique d'une
espece "i" :
Cas des solutions idéales :
+ Pas d'interactions "Soluté-Soluté" et "Solvant-Soluté", on assimile donc
activité et concentration : ¢ =Ci = vi =1
Cas des solutions réelles :

- La concentration active est inférieure a la concentration apportée, soit
a;<Ci=>vy <1

Cas des solutions diluées :

e L'activité d'une espece dans une solution diluée (concentration inférieure
ou égale a 102 mol.L") assimile & la concentration de cette espéce : @i = C;

Cas d'une espéce « seule dans sa phase » :

 Dans le cas d'une espéce seule dans sa phase "corps pur", on peut donc
admettre que son coefficient d'activité devient égal a 1 : @ siide pur = 1 ; @ iquide

our = 1
" EEEB



Cas du solvant :
« En solution, le solvant S est l'espece majoritaire devant les solutés :
nsolvant == Z nsoluré
ceci implique que :

_ s olvant N s olvant -1
XS olvant = ~ -
nsolvant + NS oluté s olvant

Donc, on peut conclure que I'activité du solvant égale a 1 : a sovant = 1

Coefficients d'activité :

Ces coefficients d'activité peuvent étre calculés a l'aide de la théorie de
Debye-Hiickel qui suppose que dans une solution diluée contenant un électrolyte
fort2, les écarts observés par rapport a une solution idéale de méme concentration
sont uniquement dus aux attractions et aux répulsions électrostatiques entre les
ions.

Cette loi prend en compte la charge portée par chaque ion ainsi que sa
concentration apportée en solution.

-0,5.22VI

1
log(y;) = avec : I = — szi
1+ VI 2 Z

I : Forceioniquede la solution (en mol/L)
zi . Chargedel'ion considéré

Ci : Concentrationde l'ion considéré (enmol/L)

Dans le cas ou I < 0,01 mol.L?, la loi précédente peut étre simplifiée en négligeant
la racine carrée de la force ionique présente au dénominateur :

log(y;) = =0,5.2 VI

é"‘ Exemple : Calculer les coefficients d'activité

Calculer les coefficients d'activité d'une solution de sulfate de sodium (2Na*, SO.%*)
dont la concentration apportée est égale a 0,005 mol/L

—0,5.2 VI

1
log(y:) = avec . I = — z?C,-
1+ VI 2 Z

Application numérique :
|s03| = 0.005M
[Na*] = 2x0.005 = 0.01M
_ 2 2-1.2
I =[Na*]zy, . + [S Oy ]ZSOE’

La valeur de la force ionique permet de calculer le coefficient d'activité et I'activité
de chaque ion :

2
~0.55, VI 527 V003
L+ VI 1+ V0.03

PIEENE!

=[0.01](1)? + [0.005] (=2)* = I = 0.03M

log(yser-) = =029 = y502- = 0.51



-0,5.23,. VI —0,5(1)* v0.03

log(yna+) = = = —-0.072 = yyns = 0.85
N 1+ VI 1+ 0,03 N
Ysor[sor] 0,51.0,005
aSOAZ( = ECO] 4 = 1 = aSOAZ( = 0.0025

Ynarinat] _ 0,85.0,01
[Col 1

aANg+t =

= aSOAZ( = 0.0085

E. Cinétique chimique

Définition de la vitesse d'une réaction chimique
Soit la réaction :

ngA + np B - n.C

Ny, Np, N © Coefficients stoechiométriques des espéces A, B et C respectivement.

la vitesse v de la réaction est donnée par la variation des concentrations de A, B ou
C en fonction du temps :

1 d[A] 1 d[B] 1d[C]

V:———————:

——  V: expriméeen: Ms~!
n, dt n, dt n. dt p

On trouve expérimentalement que la vitesse dépend de la concentration des
réactifs selon la loi de vitesse :

_ ALy
V=== = kIAF'[B}

k : Constante de vitesse pour la réaction considérée (attention : k dépend de la
température et du solvant).

X , y : Ordres partiels de la réaction par rapport a A et B respectivement.
n = x+y : Ordre global de la réaction.

Attention

il n'y a pas de lien entre les coefficients stoechiométriques (4, 1y €1 1¢) et les ordres
partiels x et y

Exemple :
2HI + 1H202 - I+ 2H20
la vitesse s'exprime : V = k [HI]*. [H.0,]*

Ordre de réaction :

Cinétique d'ordre zéro par rapport a un réactif :

a A ———= produits ( un seul réactif)

Loi de vitesse :

1d[A
=—— % =k[A]° = k Indépendant de la concentration
a

RETT:



Loi de vitesse intégrée :

Sita=1= [dA]=- [kdi= [A]l=—kt +cte si : 1 =0 cte =[A]o

= [Al; = [Alo -kt

Temps de demi-réaction (ou de demi-vie) :

. . [Alo [Alo
Si:t=tip=d — =[A]p — kt =1 = —
I 12 = demivie 2 [Alo 12 12 = Sp
Fig : Cinétique d'Ordre zéro
Pente = —k »Exprimée en : mol.L™".s7! [A]4
(A,
(Al | — 2
| -
0 t :

Cinétique d'ordre un par rapport a un réactif :
a A ———= produits ( un seul réactif)
Loi de vitesse :
1d[A]

V=--—" =k[A]!
a dt A]

Loi de vitesse intégrée :
Si:a=1= [dA]/[A] =~ [kdi

= In[A]; - In[A], = —kt

Temps de demi-réaction (ou de demi-vie) :

A In2
Si:t= Ly = demi vie ln% = In[A]o —ktl/z =Tt = HT

Fig : Cinétique S'ordrg u/n B In[A]4
Pente = —k Expriméeen : s
InfA],
[Al - — — |
| =
0 t t
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Cinétique d'ordre deux par rapport a un réactif :
a A ——= produits ( un seul réactif)
Loi de vitesse :

_ LAl g
V=eTar A

Loi de vitesse intégrée :

Si:a=1= [dA)/[A) = - [kdt

= 1/[Al, = 1/[Alo + kt

Temps de demi-réaction (ou de demi-vie) :

1
Si: f=t1/2=d€mivi€ 2/[A]p = 1/[A]0+kt1/2 =)=
k[Alo
Fig : Cinétique d'Ordre deux
Pente = k Expriméeen : mol™'. L.s™! IA]
pente = k
r
F. QCM : généralités sur les solutions
Q1
La normalité d'une solution d'acide phosphorique Hs;PO, (0.5M) égal :
1 05N
] 15N
] 10N
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Q2

105 peyt étre réduit en I» :

2105, + 12H(,) +10e™ = Do) + 6H2 0

Quelle est la normalité d'une solution a 0.2 M en 1 05 ?

] 2.0N
] 0.2 N
] 10N

Q3

La molarité d'une solution commerciale d'acide chlorhydrique HCI de densité
1.19 et qui contient 37% en masse de HCl égal :

] 13.1M
] 11.1M
] 12.1M
Q4

La molalité d'une solution commerciale d'acide chlorhydrique HCI de densité 1.19
et qui contient 37% en masse de HCl égale :

I:l 16.1 mol/g

[] 16.1 mol/kg

D 16.1 mmol/kg
Q5

Quel volume d'acide chlorhydrique a 37% en masse faut il pour préparer 1Litre
d'une solution 1M ?

] 72.6 mL
[] 66.6 mL

] 82.6 mL
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Q6

Quel volume d'eau faut il ajouter a 250 mL de solution HCl 0,5 M, notée S, pour
obtenir une solution 0,06 M

] 183 mL
] 173 mL
] 193 mL

Q7

Dans une solution idéale, les interactions "Soluté-Soluté
sont :

et "Solvant-Soluté"

[ ] Tres faibles "Négligeables "
|:| Fortes

] Faibles

QS8

Le coefficient d'activité d'une solution réelle est :

D YSolution réelle = 0
D YSolution réelle = 1
D 0< YSolution réelle < 1

Q9

L'activité d'une espéece seule dans sa phase "corps pur" est :

D dEspece seule = 0
D aEspéce seule < 1

D AEspece seule = 1
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Q10

Calculer les coefficients d'activité et les activités des ions présents dans une
solution de sulfate de fer (III) Fex(SO4)3 dont la concentration apportée est

égale a 0,001 mol/L.
1 yg0e =032 age =18107
YEe3+ = 06 Ape3+ = 64 10_5

C1 Y50 =06 agp = 18107
YFe3+ = 032 Ape3+ = 64 10_4

Q11

Calculer la force ionique d'une solution obtenue en mélangeant 50 cm?® d'une
solution de NaCl a 0.1 M et 50 cm’ de sulfate de sodium Na,SO. a 0.5 g de sel

par litre.

] 55102M

] 55103M

G. QCM: Cinétique chimique

Q1
Soit la réaction : NsA + nyB — Produits
la vitesse V de disparition du réactif A est donnée par la loi :

o V:+i@:k[A]x[B]y
n, dt

Sy o LAy
n, dt

O dAl
V= B = k[A]*[B)

Q2

La vitesse d'une réaction chimique est exprimée en :

|:| mol. L, st
I:l mol™?. L. s
I:l mol?. L. s
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Q3

Dans une cinétique d’ordre un, la constante de vitesse d'une réaction chimique
est exprimée en :

D mol. L1, st
D mol. L. s
D st

Q4
Le temps de demi réaction /2 d'une cinétique d'ordre zéro est exprimé par la
relation :

1Al

2=

1Al

1z 2k

- In2

2=

H. Exercices d'application

Exercice 1 :

On a dissout 31,2 g de chlorure de baryum dans 100 g d'eau. La densité de la
solution est 1,24 .

Données : M(Ba) = 137 g.mol™', M(CI) = 35.5 g.mol™!

Questions

a- Calculer la concentration massique, molaire, normale et la molalité de cette
solution.

b- Déduire les fractions massiques et molaires de la solution.
c- Quelle est la concentration des espéces ioniques dans la solution?
Exercice 2 :

On veut préparer deux solutions A et B de sulfate d'aluminium AlL(SO4)3 de
concentrations différentes.

Solution A : 500 mL solution de sulfate d'aluminium avec la normalité 0,3 N.
Solution B : 500 mL solution de sulfate d'aluminium avec la molarité 0,3 M.
Données : M (Al(S O4)3) = 342 g.mol™"

Questions

Calculer les masses m; et m, de sulfate d'aluminium nécessaire pour obtenir les
solutions A et B respectivement.

Exercice 3 :
On mélange :
« 100 mL de solution de sulfate de zinc ZnS 04 3 0,2 mol. L*
- 50 mL d'une solution de sulfate de aluminium AL(SO4)3 & 0,2 mol. L.
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Questions

a- Quelles sont les concentrations des ions présents dans le mélange ?
b- Vérifier I'électroneutralité de la solution.

Exercice 4 :

Dans une fiole jaugée de 250 mL, on introduit 1,39 g de chlorure de calcium solide
(CaCl; ) , 3,1 g de chlorure de sodium solide, 10 mL de solution de chlorure de
sodium a 0,5 mol L et de I'eau distillée jusqu'au trait de jauge.

Données : M (Ca) =40 ; M (Na) =23 ; M (ClI) =35,5 gmol™,

Questions

a- Quelles sont les concentrations des ions Ca?*, Na*, Cl" ?

b- Vérifier que la solution est électriquement neutre.

c- Calculer les coefficients d'activité et les activité des ion Ca?*, Na*, CI".
Exercice 5 :

On ajoute a une solution de nitrate de cuivre (Cu?* ; 2 NOs) un volume V de
potasse ( K* ; HO") telle que [HO]= 1 mol/L. On observe la formation d'un solide
bleu, I'nydroxyde de cuivre II Cu(OH),. La masse de ce solide vaut m= 2,0 g.
Données : M (Cu) : 63,5; M(H) : 1,0; M (O) : 16 g/mol.

Questions
Quel est le volume de potasse KOH ajouté ?
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Acides et bases

Généralités sur les acides et les bases
Force des acide et des bases

Notion de pH

Prévision le pH d'une solution aqueuse
Solutions tampons

QCM

Exercices d'application

A. Généralités sur les acides et les bases

« Connaitre le fonctionnement des acides et bases en solutions aqueuses.

» Savoir calculer la valeur de pH dans différents types de solutions aqueuses

"acide, basique et d'ampholyte".

e Apprendre la notion de solution Tampon et de pouvoir tampon.
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1. Définitions des acides et des bases

% Définition : Acides et bases selon Arrhenius

Savante August Arrhenius a le premier introduit
dans les années 1890 la notion d'acide et de base.

Selon Arrhenius :

 Un acide est une substance qui, en solution
aqueuse, libére des ions H*, ce qui résume
I'équation : AH — H* + A~
Exemple :
CH;COOH — H* + CH;COO~
HCl — H*+CIl
* Une base est une substance qui, en solution

Svante August Arrhenius

aqueuse, libére des ions OH", ce qui résume (1859-1927)
I'équation : BOH — B* + OH~
Exemple :

KOH — Kt + OH™
NaOH — Na*™ + OH™

% Définition : Acides et bases selon Bronsted-Lowry

Une définition plus générale a été proposée par
Joanne Bonsted et Thomas Lowry dans les
années 1920.

Selon Bronsted-Lowry :

e Un acide est une espéce chimique
capable de céder un ion H*, ce qui
résume l’équation : AH — H* + A~

Exemple : Joannes Brznsted Thomas Martin Lowry
CH3;COOH — H* + CH3COO~ (1879-1947) (1874-1936)
NH; — H'" + NH;

e Un Base est une espéce chimique capable de capter un ion H*, ce qui

résume |’équation : B+ H* — BH*
Exemple :
CH;COO™ + Ht — CH3COOH
NH; + H" — NHj

% Définition : Acides et bases selon Lewis

Une définition encore plus large des acides et des
bases a été proposée par Lewis dans les années 1920.
Ses définitions sont les suivants :

e Un acide est un composé qui présente une
lacune "Case vacante" : Accepteur
d'électrons.

* Une base est un composé qui possede doublet
électronique libre : Donneur d'électrons.

Gilbert Newton Lewis
(1875-19486)
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OH + :OH —» H H
Acide de Lewis Base de Lewis
Accepteur d'électrons Donneur d'électrons

2. Autodissociation de I'eau

Dans l'eau pure, il y a donc des réactions d'échange d'ions H* entre molécules :

e Une molécule d'eau peut céder un ion H* pour devenir un ion hydroxyde
OH" et I'ion H* libéré est fixé sur une autre molécule d'eau qui devient un ion
oxonium H;O".

Ce transfert d'ion H* peut se produire aussi dans l'autre sens :
e L'ion H3;O" réagit avec un ion OH" pour redonner deux molécules d'eau.

2H20(1) = H302;14) + OH(_aq)

Il s'établit donc entre les molécules d'eau, les ions hydroniums et les ions
hydroxydes, un équilibre chimique appelé I'équilibre d'autoprotolyse de I'eau.

La constante de cet équilibre est :

K = Ke =[H30"] x [HO™]

Comme dans l'eau pure a 25 °C, il ne peut y avoir d'autres ions, la neutralité
électrique de la solution impose que : [H30"] = [OH™] = 107M

Donc : Ke = [H30*] x[HO™] =107

Ke s'appelle le produit ionique de I'eau ou constante d'autoprotolyse de I'eau.

Remarque

Ke augmente avec la température. Ke dépend de la température suivant la loi de
Van't Hoff :

dinKe  nH

dT RT?

3. Couple Acide/Base dans l'eau
A tout acide en solution correspond une base conjuguée, et inversement :
AH = A+ H

AH : Acide.
A" : Base conjuguée.

Exemple : Couples acide/base
« L'acide fluorhydrique HF :
HF = H* + F~

Le couple correspondant : (Acide/base conjuguée) = (HF/F’)
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e L'ammoniaque NHs(Une base) :
NH; + H" = NH}
Le couple correspondant : (Acide/base conjuguée) = (NH4*/NH3)

4. Réactions acido-basiques

Les protons (H*) n'existent pas a I'état libre. Pour qu'un acide AH puisse céder des
protons H*, il faut en sa présence une base B susceptible de les fixer.

1¢¢Demi réaction : AH <= H' + A~ Couple (AH/A™)

2" Demi réaction : B + H* = BH* Couple (BH*/B)

Réaction acido — basique © AH + B = BH" + A~

é.’ Exemple : Réactions acido-basiques

1% Demi réaction : HCOOH;, = H(J;q) +HCOO,, Couple(HCOOH/HCOO™)

2¢m Demi réaction : NHig) + H, = NHy Couple (NH; /NH3)

4aq)
Réaction acido — basique : HCOOHy) + NHsay = NHy,, + HCOO_,

5. Role acido-basique de I'eau

L'eau peut jouer le role d'un acide ou d'une base, elle présente donc un caractére
ampholyte "deux roles).

e Comportement acide de l'eau :
Avec une base B, I'eau joue le rble d'un acide .
H,O = H" + OH" Couple (H,O/OH™)
B + H* = BH* Couple (BH" /| B)

« Comportement basique de l'eau :

Avec un acide AH, I'eau joue le rdle d'une base.
AH = H" + A™ Couple (AH/A™)
H,O + H" = H30" Couple (H;0% /H,0)

AH + H,O = H;0" + A~ Réaction acido — basique
B. Force des acide et des bases

1. Force d'un acide

Soit la réaction de dissociation d'un acide AH dans l'eau :
AH + H,O = A~ + H3;07

[H:07][A7]

TAH] = Ka avec . Ka = Constante d'acidité de couple (AHJA™)

Kiy =
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Comme les valeurs de Ka sont généralement petites( ce sont souvent des
puissances négatives de 10), on préfere utiliser le logarithme en base 10 de Ka
change de signe, grandeur que I'on appelle pKa :

pKa = —log0Ka

Fondamental : Force d'un acide

Un acide est d'autant plus fort que sa constante d'acidité Ka est plus forte
(son pKa est plus faible).

Un acide est d'autant plus faible que sa constante d'acidité Ka est plus faible
(son pKa est plus fort).

Exemple : Force d'un acide
pKa (CH3;COOH/CH3COO™) =4.8 < pKa(HCN/CN™) =9.2
— L'acide CH5COOH est plus fort que I'acide HCN

2. Force d'une base
Soit la réaction de protonation d'une base B par I'eau :
B + H,O = BH* + OH™

OH ||BH*
Ky = % =K, avec : K, = Constante de basicité de couple (BH" | B)

=  pK, = —logioK,

Fondamental : Force d'une base

Une base est d'autant plus fort que sa constante de basicité K, est plus forte (son
pKp est plus faible).

Une base est d'autant plus faible que sa constante de basicité K, est plus faible
(son pKy est plus fort).

Exemple : Force d'une base
pK, (CH;COOH/CH3C0OO™) =9.2 > pK, (HCN/CN™) =4.2
= La base CN"est plus fort que la base CH;COO"

3. Relation entre Ka et Kb

Relation entre Ka et Kb :
Soit le couple (AH/A™) :

H;0%][A”
AH + H,O = A~ + H;0* Ka = % ......... (1)
A + H,O = AH + OH™ K, = % ......... (2)

Si on multiple les équations (1) et (2), on obtient :
K.+ K, = [HsO0"][OH"] =K. =10"

= pK,+ pK, =pK, =14
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4. Les pka des couples de I'eau

L'eau posséde 02 couples : (H307/H,0) et (H,O/OH™)
«  Le couple (H30"/H,0) correspond a I'équilibre :
H30+ = H" + H,O
H,O + H" & H;0*
H,O + H;0" = H;0"+ H,O0
[H;07]
D'aprés I'équilibre : Ka = [H;07] =1 = pKa=0pourle couple (H:0*/H,0)

«  Le couple (H2O/OH™) correspond a I'équilibre :
H,O = H"+ OH"
H,O + H" & H;0*

H,O + HO = H;0'+ OH"
D'aprés I'équilibre : K, = [H30*][OH | = Ke=10""* = pKa=14 pour le
couple (H.0/0H")

5. L'échelle de pKa

On peut classer les couples acide/base selon les valeurs de leurs pKa par rapport a
celles des couples H30*/H,0 et H,O/OH" et I'eau et établir I'échelle suivante :

Acidité Croissante

Acide et Bases
Bases fortes | faibles | Acides forts

g
pKa pKa=>14 14 0 pKa<0

Basicité Croissante

e SipKa<O0:
La réaction de dissociation de | 'acide AH est quasi totale dans l'eau:
AH + H,O — A~ + H307

Le coefficient de dissociation a est “'égal" a 1 = de tels acides n'existent "pas" dans
I'eau, ce sont des acides forts, leurs bases conjuguées sont trés faibles
( pratiqguement sans action sur I'eau, espéce indifférentes ).

Il n'est pas possible de comparer la force de deux acides forts dans l'eau ( l'eau
nivelle leur force ). "H;O" est I'acide le plus fort pouvant exister dans I'eau”.

Exemple :

Couple (HCl / cI) : HCl + H,O — CI” + H30" (pKa =-7)

Couple (HNO; / NO5™ ) : HNO; + H, O — NO; + H307 (pKa = -3)

= HCl et HNOs sont des acides forts ; CI" et NOs” sont des bases indifférentes
(inertes).

e SipKa>14:
La réaction de protonation de la base B est quasi totale dans l'eau:
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B + HLO — BH" + OH™

= de telles bases n'existent "pas" dans |'eau, ce sont des bases fortes, leurs acides
conjugués sont trés faibles ( pratiguement sans action sur l'eau, espéce
indifférentes ).

Il n'est pas possible de comparer la force de deux bases fortes dans l'eau ( I'eau
nivelle leur force ). "HO™ est la base la plus forte pouvant exister dans I'eau".

Exemple :

Couple (CHsCH,0OH / CH3CH,O") :
CH:CH,O~ + H,0 — CH3;CH,OH + OH™ (pK, =16)

= CHsCH,0O" est une base forte ; CHsCH,OH est un acide indifférent (inerte).
» SiO0<pKa<i14:
La réaction de dissociation de AH et de protontaion de B sont partielles dans I'eau :
AH + H,O = A~ + H;0%
B + H,O = BH* + OH™

= Pour ces couples les deux formes (acide/base conjuguée) existent en solution
aqueuse. Ces acides et bases sont qualifiés de faibles.

Exemple :
Couple (NH4*/ NHs) : HH; + H,O = NH; + OH (pK, =9.2)

= NH.* est un acide faible ; NH; est une base faible.

7. Prévision des sens d'évolution d'une réaction acido-
basique

1lére méthode : Par un calcul de constante d'équilibre
Soit la réaction d'équation bilan : AH + B = BH" + A~
Les couples correspondants sont :Ka1 (AH/A™) et K,»(BH™ /B)
[BH"][AT]
[AH] [B]
Multiplions le numérateur et le dénominateur par [H:07] .
[BH*|[AT] _[H;0"] [A7][H;07] [BH"]

La constante associée est : Ksy =

éq = X = X =K, X
* [AHI[B] ~ [H;0%] [AH] [B] [H307] " Ko
Kal IO—PKal Ka,—pKa
= Ky = K, ou Ks = To-rka = 10(PKa-pKa)

Cette relation est toujours vraie si l'acide AH est écrit a gauche dans I'équation
bilan de la réaction a étudiée :

AH + B = BH" + A

- SiKe> 10* (apK. > 4) : La réaction peut étre considérée comme étant
totale vers la droite = [BH'|[AT] >> [B] [AH]

. SiKsy <107 (ApKi<—4) @ |3 réaction est quasi totale vers la gauche
— |[BH"|[A™] << [B] [AH]

. Sil0* < Kég<10* : |5 réaction conduit & un équilibre chimique. Les
quatre especes [BH],[A7],[B],[AH] sont présentes.

2eme méthode : Par la regle de gamma
Soit la réaction acido-basique : AH + B = BH' + A~
Les couples correspondants sont :Ka1 (AH/A™) et Ko(BH™ | B)
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e Sur I'échelle des pKa (bases a gauche, acides a droite) :
1- Placer les couples mis en jeu.
2- Entourer les espéces qui réagissent.
3- En partant de I'espéce la plus haute sur I'échelle.

— La réaction qui se produit le mieux en solution, appelée réaction
prépondérante, est celle entre l'acide le plus fort et la base la plus forte entre les
deux couples pour donner l'acide et la base les plus faibles — La réaction peut étre
considérée comme étant totale vers la droite Si 2pK, > 4,

Acides

6 Acide plus fort

Bases
Base plus forte
(pKa plus grand)

(pK, plus petif)

La réaction prépondérante est : AH + B — BH* + A~

8. La loi de dilution d'Ostwald

% Fondamental : La loi de dilution d'Ostwald

Dans les réactions acido-basiques, la dissociation d'un acide faible AH et la
protonation d'une base faible B dans I'eau augmentent par leur dilution.

a- Cas d'un acide faible

Soit la réaction de dissociation d'un acide faible AH de concentration Co dans I'eau :
. AH + H,O = H30" + A~

to Co Excés 0 0

tegg Co—x Excés X X

leg Co (1 — a) Coa Coa

La constante d'équilibre est donnée par la relation :

[H:07][A7]

TAH] = Ka avec . Ka = Constante d'acidité de couple (AHJA™)

Kiy =
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X2 Co?

= K, = = avec : a est Coefficient de dissociation de l'acide AH
Co—x (-0
K, a?

— G (-a

a,2

Si Co diminue, la fonction (1 — @) @ugmente ainsi que a le coefficient de dissociation.
= La dissociation d'un acide augmente (a /') avec la diminution de sa concentration initiale (Cy \,)

b- Cas d'une base faible

Soit la réaction de protonation d'une base faible B de concentration C, dans l'eau :
B + H,O = BH' + OH"

to Co Excés 0 0

teg Co—x Excés X X

teg Co(1-p) CoB CoB

La constante d'équilibre est donnée par la relation :

OH™||BH*
K:, = % =K, avec : K, = Constante de basicité de couple (BH* | B)
X2 C()ﬁ2 .. .
= K, = = avec : Best Coef ficient de protonation de la base B
Co—x (1-p
K, B

— G d-p

2
Si Co diminue, la fonction (1-R) augmente ainsi que B le coefficient de protonation.

= La protonation d’ une base augmente (8 /') avec la diminution de sa concentration initiale (Co \\)

Notion de pH

1. Définition
Définition : Notion de pH

C'est Soren Peter SORENSEN, chimiste Danois, qui
a introduit, en 1909, la notion de pH

Le pH d'une solution aqueuse correspond a la
mesure de la quantité des ions Hs;O* libres en
solution selon :

. pH=-logap,o+

En assimilant les activités aux concentrations
(Ya00 = 1) -

. pH=-log[H;0"] soit [H;0"] = 107PH

Soren SORENSEN
1868-1939
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2. Echelle de pH

- Une solution est dite neutre lorsque [H30*] = [OH™] = 107 M soit, pH =7
- Une solution est dite acide lorsque [H30*] > 107" M soit, pH <7

* Une solution est dite basique lorsque [H;0*] < 1077 M soit, pH > 7
En solution aqueuse, I"échelle de pH est comprise entre 0 et 14 :

0 Solution = Solution
| acide | basique I
| | e
Solution pH
neutre

On utilise souvent le diagramme d'existence a 10 % dans les problemes
acido-basiques.

. I[_es io+ris H;O0* sont ultra-majoritaires si :
H;0 Ke
>10; [H:0T][OH ] =10""* = [OH] =
[OH™] [H:0"]|OH"] [OH"] [H;0"]

— [H30%]* > 10Ke = [H;0"]* > 10713 = [H50"] > 10765

= pH <65

e Les ions OH sont ultra-majoritaires si :

[OH_] . + -7 _ _14 1 Ke
o 7105 [HO[0H ] = 107 = [0H7] = o
Ke

— [H;0"]* < o = [H;0]* < 10715 = [H307] < 10775

= pH >7.5

(IJ 6.5 ? 7.5 1I4
Y
I H;0" | | I OH- |
Ultra-majoritaire Ultra-majoritaires p
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3. Diagramme de prédominance pour un couple
acide/base faibles

Soit le couple Acide/Base caractérisé par |'équilibre :
Acide + H,O = Base + H;07

[Base] [H;07]
La constante d'acidité K. du couple Acide/Base est définit par : Ka = W

Le logarithme décimal de Ka nous conduit a la relation de Henderson-
Hasselbach :

[Base] [H;07
—logK, = —log(ﬁ)
[A7] Ca-
H = pK, =pK, —
= p p +lOg[AH] p +logCAH

Cette relation montre que :
. SilAcide] = [Base] alors : pH = pKa
- SilAcide] > [Base] alors : pH < pKa
. Sjl[Acide] < [Base] alors : pH > pK.

Résumons sur un axe horizontal :

0 Acide prédomine  pKa  Base prédomine 14
| ]
v
! [Acide]>[Base] I [Acide]<[Base] I pH
[Acide]=[Base]

On utilise souvent le diagramme d'existence a 10 % dans les problemes
acido-basiques :
* L'acide est ultra-majoritaire si :

[Acide] [Base] [H;07]
>10; K,= ————— H< pK, -1
[Base] 0 [Acide] — P p
e La Base est ultra-majoritaire si :+
Aci B H
[Acide] 1. g, = BasellHOT] 0 k1
[Base] [Acide]
0 pKa-1 pII(a pKa+l1 1I4
] |
I |
pH

Acide ultra-majoritaire

1
' Base ultra-majoritaire
1
]

Y
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4. Diagramme de distribution pour un couple
acide/base faibles

f Définition

-~ Un diagramme de distribution présente les pourcentages des espéces acide A et
base B conjuguées en fonction de pH.
é,. Exemple : Diagramme de distribution pour un couple acide/base
' faibles

Soit une solution aqueuse contenant un acide A et sa base conjuguée B de
concentration globale constante C.

[AlJ+[B]l=Ciiiiniinnnnnnnn ™)
Les pourcentages des especes acide A et base B sont définit par les relations
suivantes :
_ [A] . _ 8
[A]% = C x100 ; [B]% = C x 100
D'aprés la relation (*) :
[B] C
Alll+ —1|=C Al =
[](+[A]) = [A] T
[A]
= [B](1+@):C=>[B]: ¢
5 e T
[B]
[Al 1 [Bl[H;0"] _ Al _ LI
?_1+@’Ka_—[‘4] =>~[A]%_C><100_1+ Xa x 100
(¥) = [A] . [H30%]
[Bl _ 1 [BI[H:0"] _[B] _ 1
C_1+[A]’K“_ ] =>[B]%_C><100_1 [H30+]X100
— +
[B] Ka

avec : [H;O0%] = 107P" ; K, = 107PKa

[A]%:WXIOO

[B]%:WXIOO

=

Tracons les deux courbes [A1% = f(pH) et [B]% = f(pH)

D'apreés les courbes :
a pH = pKa = [A] = [B]
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domaine de prédominance pH = pK 4 domaine de prédominance

de la forme acide A l de la forme basique B
[A] = [B] [~]=[B] [B] =[~] pH
%
100

[AB] 50 |-----< :

H
0 : ;
P a pH

A prédomine B prédomine

D. Prévision le pH d'une solution aqueuse

1. Procédure de calcul de pH
@ Fondamental

La prévision du pH d'une solution aqueuse d'un acide ou d'une base consiste a
passer par ces étapes :

1- Citer les réactions chimiques qui se déroulent au sein de la solution.
2- Décrire les ions présents en solution.
3- Ecrire les équations mathématiques :
» Le Bilan de matiere (BM) du couple acido-basique (AH/A).
» Le bilan d'électroneutralité (EN) du couple (AH/A).
« L'équation de constante d’acidité K. et de basicité K, du couple (AH/A").
» L'équation de constante d'autoprotolyse de I'eau Ke
4- Utiliser des approximations pour simplifier les calculs.
= Le but est d'exprimer la concentration [H;0"| en fonction des valeurs connues (Ka, Ke et Cy).

2. pH d'une solution d'acide fort

«;\ Méthode
1- Réactions chimiques :

L'acide AH étant fort, il est complétement dissocié dans I'eau :
l AH + H)O — H30" + A v (%)

to Co Excés 0 0

Iy 0 Exceés Co Co

La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :

H,O + H,O = H30+ + OH e (**)

2- Les ions présents en solution sont : A, H:0*, OH".

3- Equations mathématiques :

il y a donc trois inconnues : [H30%]eq, [OHleq, [A]eq, C& qui nécessite trois
équations :

» Bilan de matiere (BM) :
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Co = [AH)sy + [A]y = [A7 ]y v (1) (AH acide fort = [AH],, = 0)
[A7],, + [OH ], = [H:0%]4, evvvveven 2)

. Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke = [H30"], [OH |5 oo, 3)
Injectons (1) dans (2) : Co + lOH_Jéq = lH30+Jéq ................ 4)
4- Approximations :

. AHacide fort = [H;0%| >> [OH|
= Nous pouvons négliger [OH™| devant [H;0%] Si : [H;0%] > 10[OH]........ (5)
Injectons (3) dans (5) :

Ke
H;0%] > 10 = [H30*] > 10753 H <65
[H,07] > 1022 = [H07] oup
Avec cette approximation, la relation (4) devient :
Co = [H30+]éq = pH = —-log|[H;0"| = —logCy Si : pH<6.5
- Sil'approximation n'est pas vérifiée, c'est-a-dire :
[H30"| < 10[OH"]| ou pH > 6.5
= Nous ne pouvons pas négliger [OH™| devant [H30"]
Equation (4) = Cy + [OH"],, = [H;07],,
Injectons (3) dans (4) :

K
C — < - [H,0%
ot o, - RO

« Bilan d'électroneutralité (EN) :

éq

+
Multiplions cette expression par [H50 ]éq

Co+ ,/C3+4><Ke

[H30%]%, - Co [H307],, — K. = 0 = [H;07],, =

2
Co+ 4/C2+4xKe
pH = -log[H;0"],, = ~log > Si: pH>65
i' Exemple : pH d'une solution d'acide fort
Calculer le pH d'une solution d'acide nitrique HNOs de concentration C, dans Ces 2
cas :
a- Co=10*M
b- Co = 10% M

+ 1%¢Cas:

Co=10"*M = pH = -logCy = —log10™* =4 pH <65

= L'approximation est vérifiée = On peut négliger [OH™ |, devant [H;0"],,
+ 2°M¢ Cas:

Co =10 M = pH = -log Cy = —log(lO_g) =8 (Milieu basique!!!!)

= L’approximation n’est pas vérifiée

Co+ /C2+4xKe

2

= pH = -log[H;0"],, = —log si : pH>6.5
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A

Application Numérique :
1078 + \/(10—8)2 +4 %1014
2

pH = -log — pH =698 >6.5 (Vérifiée)

= Le milieu est léegerement acide

3. pH d'une solution d'une base forte

Méthode

1- Réactions chimiques :

La base B étant forte, il est complétement protonée dans l'eau :
| B + HLO — BH" + OH ....cccoo...... (%)

to Co Excés 0 0

Iy 0 Exceés Co Co

La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :

H,O + H,O = H30+ + OH e (**)

2- Les ions présents en solution sont : BH*, H:0*, OH".

3- Equations mathématiques :

il y a donc trois inconnues : [H3O0%]es, [OHJsq, [BH*]eq, CE& qui nécessite trois
équations :

¢ Bilan de matiére (BM) :
Co = [Bliy + [BH*],, = [BH*] 4 ovvvveeee (1) (Bbase forte = [Bl =0)
« Bilan d'électroneutralité (EN) : [OH" iy = [H307]gy + [BH ] vevsssssinene )

+ Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke = [H;O ¢ [OH Jgy vvvvvvvsssininn )
InJeCtonS (1) dans (2) : [OH_]éq = [H30+]éq + C() ........................... (4)
4- Approximations :

. Milieu basique = [OH™| >> [H30%]
= Nous pouvons négliger [H30"| devant [OH™] Si : [OH™] > 10[H30%]......... (5)

Injectons (3) dans (5) :

Ke
——— > 10[H;0" H;0"] < 10773 H>1.
0] 0[H;0"] = [H;0*] <1072 ou p 5

Avec cette approximation, la relation (4) devient :

Co = [OH"],, = [Hffi]eq = [H;0%],, = Ié_j
= pH=pKe+logCy si: pH>T15
e Sil'approximation n'est pas vérifiée, c'est-a-dire :
. [H30%] >10[OH ] oupH < 7.5
= Nous ne pouvons pas négliger [H;O0"| devant [OH™]
Equation (4) = [OH™],, = [H;07],, + Co
Injectons (3) dans (4) :
Ke
SN m = [H30+]éq + Cy

+
Multiplions cette expression par [H0 ]éq

—Co + ,/C3+4><Ke

2
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[H30%]%, + Co [H307],, — K. = 0 = [H30"],, =



—Coy + 1/C§+4><Ke

pH = -log[H;0"],, = ~log >

Si: pH<.5

éif Exemple : pH d'une solution d'une base forte

Calculer le pH d'une solution d'hydroxyde de sodium NaOH de concentration Co

dans Ces 2 cas :

a- Co=10"M

b- Co =108 M
+ 1°°Cas:

Co=10"*M = pH = pKe +logCy =14—-4=10 pH>15

= L'approximation est vérifiée = On peut négliger [H;0"],, devant [OH™],,
+ 2% Cas:

Co =10 M = pH = pKe +10ogCy=14-8=6<7.5 (Milieu acide!!!!)

= L’approximation n’est pas vérifiée

—Co + 1/C§+4><Ke

2

et pH = —log [H30+]éq = —lOg st pH <75

Application Numérique :
~-1078 + \/(10—8)2 +4x 10714
2

pH = -log = pH =7.02<75 (Vérifiée)

= Le milieu est tres légerement basique

4. pH d'une solution d'acide faible

X/ Méthode
A 1- Réactions chimiques :
L'acide AH étant faible, il est partiellement dissocié dans l'eau :

l AH + HO = Hz;O0" + A ooveeeeen. (%)
to Co Excés 0 0
tr Co—x Excés X X

La réaction d'autoprotolyse de I'eau s'écrit :

H,O + H,O = H30+ + OH e (**)

2- Les ions présents en solution sont : A", AH, H;0*, OH".
3- Equations mathématiques :

il y a donc quatre inconnues : [AHJ]e, [H30%]eq, [OHJeq, [Aleq, C€ qui nécessite
quatre équations :

° Bilan de mat|ére (BM) : C() = [AH]éq + [A_]éq ................... (1)
- Bilan d'électroneutralité (EN) : [A_]éq + [OH_]éq = [H30+]éq ““““““““ )
* Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke = [H307]; [OH [y ovvvvvivvivinnnn 3)
H;0%], [A7],
. La constante d'acidité (Ka) . Ka = [ : ]EQ[ ]eq ........................ (4)
' [AH]éq
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4- Approximations :
+ 1°° approximation :
Milieu acide = [H30%|>> [OH™|
= Nous pouvons négliger [OH™| devant [H;0%] Si : [H;0*] > 10[OH]........ (5)
Injectons (3) dans (5) :
[H307] > IO[HI:2+] — [H30"] > 107 ou pH < 6.5
Avec cette approximation, la relation (2) devient :
[A‘]éq = [H30+]éq ......................... (6)
+ 2°M¢ gpproximation :
AH est un acide faible = peu dissoci¢ = [AH] >> [A7]
= Nous pouvons négliger [A~] devant [AH] Si : [AH] =2 10[A7 ] ceerevviiiiennns (7)
Injectons (3) dans (7) :
= pH<pK,-1
Avec cette approximation, la relation (1) devient :

Co=[AH] oviiioiiieeireaenn. (8)
1ére approx + 2éme approx : Remplacons (6) et (8) dans (4)
H30*]
L, Ka:% — [H30*] = VKaCy
0

1
= pH = E(pKa—logCo) si . pH<6S5et pH < pKa—1
« Si la 2% approximation n'est pas vérifié¢e, on applique que la 1°%¢
approximation, c'est-a-dire : PH < 6.5 et pH > pKa — 1
= Nous ne pouvons pas négliger [A~] devant [AH]

Equation (1) = Co = [AH]y, +[A7],, = [AH] = Co - [A]

= [AH] = Co — [H30™ ] cevreeee. 9)
Nous appliquons que 1°° approximation : Remplagons (6) et (9) dans (4)
— K = M

T Cy - [H507]

—Ka + \Ka? + 4 x KaC,
2

— [H30%]* + Ka[H30*] — KaCy =0 = [H;0"] =

—Ka + \Ka? + 4 x KaC,
2

pH = -log[H;0"],, = —log( ) Si: pH<65

Exemple : pH d'une solution d'acide faible
Calculer le pH d'une solution d'acide acétique CHsCOOH de concentration C, dans
Ces 2 cas :
a- G =107%M
b- Co = 10* M
Données : pKa (CH;COOH/CH;COQ") = 4.8
0 < pKa = 4.8 < 14 - CHsCOOH est un acide faible.
« 1°¢Cas:

1 1
Co=102M = pH = 5 (PKa —10gCo) = 5 (4.8 - 10g1072) =34

= pH=34<65 (lé’e approximation vérifiée) etpH=34<pKa-1=3.8 (2”"@ approximation vérifiée)
+ 2°™ Cas:

1
Co=10"4*M = pH = 5 (PKa ~ 10gCy) = (4.8 - logl0™*) = 4.4

EEEE
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= pH=44<65 (lé"’ approximation vérifiée) et pH =44 > pKa—-1=38 (Zé’”g approximation est non vérifiée)
—Ka + \Ka? + 4 x KaC,
2

=" pH = —log [H30+]éq = —log( ) Si: pH <65

Application Numérique :
10748 4+ \/(10—4-8)2 +4 % 10748 x 104
2

pH = -log

= pH =447 <65 (Vérifiée)

5. pH d'une solution d'une base faible

T, Méthode
/\ 1- Réactions chimiques :
La base B étant faible, il est partiellement protonée dans l'eau :

| B + H,O = BH" + OH ................... (%)
to Co Excés 0 0
tr Co—x Excés X X

La réaction d'autoprotolyse de I'eau s'ecrit :

H,O + H,O = H30+ + OH i (**)

2- Les ions présents en solution sont : BH*, B, H;:0*, OH".
3- Equations mathématiques :

Il y a donc quatre inconnues : [Bls, [H30%]e, [OHJeq, [BH*1eq, CE€ qui nécessite
guatre équations :

. B|Ian de matiére (BM) : C() = [B]éq + [BH+]éq ................... (1)
+ Bilan d'électroneutralité (EN) : [BH" |z + [H30" |sg = [OH Jzg vevsvssrinene @)
- Le produit ionique de I'eau (Ke) : K¢ = [H307 ] [OH [z ovvvvvvcnen )
[BH+]éq [OH_]éq
» La constante de basicité (Ks) : K;, = Bl e @
éq
La constante d'acidité (Ka) : K [H30+]éq Bley (®))
. consta acidi a) K, = ——————
° [BH",

4- Approximations :
« 1% approximation :
Milieu basique — [OH™| >> [H30"]
= Nous pouvons négliger |H30" | devant |OH™| Si : |OH™| > 10|H30%]........ (6)
Injectons (3) dans (6) :
[HI:—;] > 10[H;0%] = [H30*] <1075 ou pH > 7.5
Avec cette approximation, la relation (2) devient :
[OH‘]éq = [BH+]éq ......................... 7

+ 2% gpproximation :
B base faible = peu protonée —> [B] >> |[BH"]
= Nous pouvons négliger | BH*| devant [B] Si : [B] > 10|BH"|........... (8)
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Injectons (5) dans (8) :
Ka
[H30%]
Avec cette approximation, la relation (1) devient :
Co=1[B] e 9)
1lére approx + 2éme approx : Remplacons (3), (7) et (9) dans (4)
[BH"],, [OH],, Ke [OH T

4 K, = — =
@ = & (Bl., —Ka G

K Keé? KaK
:>_€:—€2:>[H30+]: ane
Ka [H30%]°C, Co

> 10 = pH > pKa + 1

1
= pH = 5(pKe+pKa+logCo) si . pH>7.5et pH > pKa + 1

« Si la 2°™ approximation n'est pas vérifiée, on applique que la 1°°
approximation, c'est-a-dire : PH > 7.5 et pH < pKa + 1
= Nous ne pouvons pas négliger [BH*| devant [B]

Equation (1) = Cy = [BH*],, + [Blsy = [B] = Co — [BH"]

= [B]=Co—[OH ] oo, (10)
Nous appliquons que 1°¢ approximation : Remplacons (7) et (10) dans (4)
Ke |
[OH T Ke [H;0%]
K = _— =
— YT —[0H1 T Ka Ke
* | [H;07]

Ke + \Ke? + 4 x KaKeC,

= Co[H30*])? - Ke[H;0"] - KeKa = 0 = [H;0"] = e
0

Ke + \JKe? + 4 x KaKeC,
2C,

=" pH = —log [H30+]éq = —log( ) st pH > 7.5

Exemple : pH d'une solution d'une base faible

Calculer le pH d'une solution d'ammoniaque NHs de concentration C, dans Ces 2
cas :

a- Co=102%M
b- Co = 10* M
Données : pKa (NH4s*/NH;) = 9.2
0 < pKa = 9.2 < 14 - NH; est une base faible.
« 1°°¢Cas:
1 1
Co=10"M = pH = > (pKe + pKa + logCo) = (14 +9.2+10g1072) = 10.6
= pH=106>75 (lm approximation vérifiée) et pH=10.6 > pKa+1 =104 (2;3’”9 approximation vérifiée)
« 2°MeCas:
1 1
Co=10"4*M = pH = 5 (PKe + pKa + logCo) = 3 (14 +9.2+10g1074) = 9.6
= pH=96>75 (1m approximation vérifiée) et pH=9.6 < pKa+1=102 (2“”3 approximation est non vérifiée)
Ke + \JKe? + 4 x KaKeC,
2Cy

= pH = -log[H;0"],, = —log( ) si : pH>15
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Application Numérique :
10714 + \/(10—14)2 +4 %1072 x 10714 x 104
2x 1074

pH = -log

= pH =951>75 (Vérifiée)

6. pH du mélange d'un acide fort et une base forte

~> Méthode : pH du mélange d'un acide fort et une base forte
La réaction du dosage d'un acide fort par une base forte est :

H302;1q) + OH(_aq) — 2H20(1)

La constante d'équilibre pour ce dosage est :

1
K= o 10" > 10* = Réaction totale
e

Considérons un volume Va d'acide fort de concentration C, a doser par une base
forte de concentration C.. Notons Vsq=V, le volume équivalent.

A I'équilibre, le nombre de moles la base titrante n, est égal le nombre de moles de
I'acide présent initialement n, :

ng = nyp

soit 1 C,V, = C,V,

Le tableau d'avancement de la réaction est :

H0f,, |+  OH, | |2H:0q pH
Etat initial Ca Excés pH =-logC, si : pH <6.5
Avant éq. | C,- GCp € Exces |pH =-log (C,—Cy) si : pH <65
a I'éq. € € Exces |pPH =7
Aprés I'éq. Co - Ca Excés pH = pKe +1log(C,-C,) si : pH> 1.5

7. pH du mélange de deux acides forts

«;\ Méthode : Mélange de deux acides forts

1- Réactions chimiques :

Soit un mélange de deux acides forts AH; et AH,, ils sont complétement dissociés
dans l'eau :

Réaction de dissociation de AH; :

AH, + H, O — H30+ + A]_ .................... (*)
to C, Excés 0 0
Iy 0 Exceés C, Cy
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Réaction de dissociation de AH, :
AH, + HO — H30" + AJ....ccc.e. ()
to C, Excés 0 0
Iy 0 Exceés C, C,
La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :
H>O + H,O = H30%" + OH oo (% % )
2- Les ions présents en solution sont : Ay, A, H:0*, OH".
3- Equations mathématiques :

il y a donc quatre inconnues : [H30%]eq, [OHleq, [A1lea, [A2]eq, CE qui nécessite
quatre équations :

« Bilan de matiére (BM) :

Ci = [AH Jy + [A7], = [A7], (1) (AH acide fort = [AH;]s, = 0)

Co = (Al + [A7], =[A7], o @) (AHyacide fort = [AH,];, =0)
« Bilan d'électroneutralité (EN) :

[47],, +[A3]+ [OH Ly = [H30" ]y o 3)

. Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke =[H30" |, [OH™ | v, 4)
Injectons (1) et (2) dans (3) : Ci+Cy+ [OH_]éq = [H30+]éq ................ (5)
4- Approximations :

. Milieu acide = [H30"]|>> [OH™]
= Nous pouvons négliger [OH™| devant [H;0%] Si : [H;0*] > 10[OH]........ (6)
Injectons (4) dans (6) :

Ke
H;0"] > 10 = [H30%] > 10753 H <65
[H,0%] > 1020 = [H:0°] oup
Avec cette approximation, la relation (5) devient :
Ci+C, = [H30+Jéq = pH = —log|H;0"| = -log (C; + C,) Si : pH <6.5
- Sil'approximation n'est pas vérifiée, c'est-a-dire :

[H30"| < 10[OH™] ou pH > 6.5

= Nous ne pouvons pas négliger [OH™| devant [H;07]
Equation (5) = C, + C, + [OH"],, = [H;0"],,
Injectons (4) dans (5) :

K,
¢ _[H;0"
C1+C2+ [H30+]éq [ 30 ]

éq

Multiplions cette expression par [H30+]éc/

[H30%];, - (C1 + C2) [H30%],, — K. = 0

_(Ci+C)+ V(€ + ) +4xKe

B 2

(Ci+Cy) + \/(C1 +C)? +4 xKe
2

= [H30+]éq

pH = -log[H;0"],, = —log( ) Si: pH>65

8. pH du mélange de deux bases fortes

Méthode : Mélange de deux bases fortes
1- Réactions chimiques :
soit un mélange deux bases fortes B; et B, , elles sont complétement protonées

dans l'eau.
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Réaction de dissociation de B; :
B, + H,O — BHT + OH .o, (%)
to Ci  Excés 0 0
Iy 0 Exceés C, C
Réaction de dissociation de B: :
By + H,O — BH] + OH .................... ()
to C, Excés 0 0
Iy 0 Exceés C, C,
La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :
H>O + H O — H30% + OH oo (% % )
2- Les ions présents en solution sont : BH;*, BH,*, H;0*, OH".
3- Equations mathématiques :

il y a donc quatre inconnues : [H30%]sq, [OH]eq, [BH1%]sq, [BH2"]sq, CE QUi Nécessite
quatre équations :

- Bilan de matiere (BM) :

Ci = [Biliy + [BH;]éq = [BH;]éq .............. (1) (Bibase forte = [Bils, =0)

G = [Bolgy + [BH;]éq = [BH;]éq .............. (2) (Bg base forte = [Bs]s, = O)
- Bilan d'électroneutralité (EN) :

|BHY |, + [BHS ], +[H30% sy = [OH ]y e 3)

* Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke = [H30+]éq [OH_]éq ““““““““““ )

Injectons (1) et (2) dans (3) : C1 + C2 + [H30+]éq = [OH_]éq ................ (5)
4- Approximations :
. Milieu basique = [OH™| >> [H50"]
= Nous pouvons négliger [H30"| devant [OH™] Si : [OH™] > 10[H30%]........ (6)

Injectons (4) dans (6) :

Ke
——— > 10[H;0" H;0"] < 10773 H>1.
0] 0[H;0"] = [H;0"] <1072 ou p 5

Avec cette approximation, la relation (5) devient :

Ci+Cy=[OH |, = [Hf%]éq = [H;0%],, = %
= pH=pKe+log (Ci +C,) si: pH>175
» Sil'approximation n'est pas vérifiée, c'est-a-dire :
. [H;0"] >10[OH"] ou pH < 7.5
= Nous ne pouvons pas négliger [H3;0*| devant [OH~|
Equation (5) = [OH™];, = [H307];, + C1 + C2
Injectons (4) dans (5) :

Ke
— = [H:07"].
= mon, M0t G

Multiplions cette expression par [H30+]éc/

[H307]Z, + (C + C2) [H30%],, — K. = 0

(G +C) + V(G +C)* +4x Ke
B 2

= [H30+]éq
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—(Ci +Cy) + \/(C1 +C,)? +4Ke
2

pH = -log|H;0"] = —log( ) Si: pH<15

9. pH du mélange de deux acide faibles

Méthode : pH du mélange de deux acide faibles
1- Réactions chimiques :

Soit un mélange de deux acides faibles AH: et AH., ils sont partiellement
dissociés dans l'eau :

Réaction de dissociation de AH; :

AH, + H, O = H30+ + AI .................... (*)
to Ci  Excés 0 0
tr Ci—x Excés x x
Réaction de dissociation de AH. :
AH, + H, O = H30+ + A; .................... (**)
to C, Excés 0 0
tr Cy—x Excés x x
La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :
H,O + H,O = H30%" + OH ..o (% % )

2- Les ions présents en solution sont : A"y, Az, H:0*, OH", AH,, AH..
3- Equations mathématiques :

il y a donc six inconnues : [H30%]eq, [OH Jsq, [Ai]eq, [A2Teq, [AH1]eq, [AH2]sq, CE qui
nécessite six équations :

- Bilan de matiere (BM) :

Ci = [AH Lo + |A7 |, e (1)
C2 = [AH:lyy + [A7 ], v )
» Bilan d'électroneutralité (EN) :
ATl + [Az],, + [0H 1y = [H30% sy o 3)

* Le produit ionique de I'eau (Ke) : Ke = [H30+]éq [OH_]éc/ """""""""" “4)
» La constante d'acidité (Ka.i) du couple (AH /A1) :

[H50°),, [A7],,
K, = AH, &)
« La constante d'acidité (Kaz) du couple (AH2/A) :
Ko = ] ) P 6)
[AH>];,

4- Approximations :
« 1% approximation :
Milieu acide = [H30"] >> [OH]
= Nous pouvons négliger |OH™| devant |[H;0%| Si : |H30%| > 10|OH7]........ (7)
Injectons (4) dans (7) :
[H307] > IO[HI:2+] — [H30"] > 107 ou pH < 6.5
Avec cette approximation, la relation (3) devient :

ATl + [Az],, = (307 e (8)
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+ 2% gpproximation :
. . o [AH)] >> [A7 |
AH, et AH; sont des acides faibles — peu dissocies — C
[AH,] > |A5 |

= Nous pouvons négliger [AIJ et [A; J devant [AH\] et [AH;] respectivement

; '{[AHl] >10[A7| 9)
\[AH] 2 1047 | o, (10)
Injectons (5) et (6) dans (9) et (10) respectivement :
H< pK, -1
D
Avec cette approximation, les relations (1) et (2) deviennent :

(1) = Ci =[AH] v (11)
(2) = Cy =[AH] oo (12)

leére approx + 2éme approx :
La relation (4) devient :

(4) = [A;]éq + [A;]éq = [H;0%],, =

Kay [AH,] N Ka, [AH,]
[H30%] [H30%]

= [H;0%]........... (13)
Remplagons (11) et (12) dans (13) :

Ka1C1 Ka2C2 2
= [H307 H;0%]" = VK K
[H,0"] + [H;0"] [H:0"] = [H507] VKa,Ci + Ka,C,

1
= pH = 3 [(pKa; + pKay) — (logCy + logC»)]
si : pH<65, pH<pK,  —1;pH<pK,, -1

10. pH du mélange de deux bases faibles

T, Méthode
/\ 1- Réactions chimiques :

Soit un mélange de deux acides faibles B, et B,, ils sont partiellement protonnées
dans l'eau :

Réaction de protonation de B; :
B, + H,O = OH™ + BHi'— .................... (%)
to C, Excés 0 0
tr Ci—x Excés X X
Réaction de protonation de B, :
B, + H,O = OH™ + BH;— .................... ()
to C, Excés 0 0
tr Cy—x Excés X X
La réaction d'autoprotolyse de I'eau s’écrit :
H>O + H,O = H30% + OH oo (% % )
2- Les ions présents en solution sont : By, B2, H;0*, OH", BH:*, BH".
3- Equations mathématiques :

Il y a donc six inconnues : [H30%]sq, [OH Jsq, [B1leq, [B2]ea, [BH1]eq, [BH2"1eq, ce qui
nécessite six équations :
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« Bilan de matiere (BM) :

Ci = [Biley + [BHY |, oo (1)
C2 = [Baley + [BHS |, v )
« Bilan d'électroneutralité (EN) :
|BHT|, +|BH; |, +[H:07];y = [OH |oy v 3)

* Le produit ionique de l'eau (Ke) : Ke = [H30+]éq [OH_]éq ““““““““““ )
» La constante d'acidité (K.1) du couple (BH;*/B;) :

[H307],, [Bi];
al = BHf e (5)
[ 1 ]éq
+ La constante d'acidité (Ka.z) du couple (BH>*/B>) :
[H307],, [B2]4,
a2 = B (6)
[ 2 ]éq

4- Approximations :
+ 1°° approximation :
Milieu basique — [OH™| >> [H30"]
= Nous pouvons négliger [H30"| devant [OH™] Si : [OH™] > 10[H30%]......... (7)
Injectons (4) dans (7) :
[HI:—;] > 10[H;0"] = [H30*] <1077 ou pH > 7.5
Avec cette approximation, la relation (3) devient :

|BHY|, +|BH;|, = [OH ]sg i (8)
« 2°me gpproximation :
[Bi] >> [BHT]

By et B, sont des bases faibles = peu protonées —
! 2 f petp {[BQ] > [BH; ]

= Nous pouvons négliger [BHT] et [BH;r ] devant |Bi] et |B;] respectivement

o '{[31] > 10(BH| oo 9)
\[B2] > 10 (BHS | o (10)
Injectons (5) et (6) dans (9) et (10) respectivement :
pH > pK, + 1
{pH >pK, +1
Avec cette approximation, les relations (1) et (2) deviennent :

(1) = () = [Bi] ceeveveininenn. (11)
(2) = (C, = 727 TP (12)

1ére approx + 2éme approx :

La relation (8) devient :

[H307],,[Bilsy  [H307]4, [Balgy K.
Ka | Ko  [HO',

Remplacons (11) et (12) dans (13) :

|BH; | + [BHS| = [0HT] =

— [H3 0+]2 — Ke — Ke — KeKalKaZ
e C1 + C2 Kazcl + Ka1C2 Kazcl + Ka1C2
Kal Ka2 KalKaQ

EEED



1
= pH = 5 [pKe + pKal + pKaZ + log (KaZCI + KaICZ)]
si : pH>75, pH>pK, +1;pH>pK,»+ 1

11. pH du mélange d'acide faible et sa base conjuguée

Méthode : pH du mélange d'acide faible et sa base conjuguée

Soit un mélange contenant un acide faible AH de concentration Cau et de sa base
conjuguée A" de concertation Ca..

La réaction chimique qui exprime ce mélange est :
AH + H,O = A~ + H30*
La constante d’ équilibre de cette réaction est donnée par la relation
[H:0"], [A7]
‘o [AH],,

éq

Le logarithme décimal de K, nous conduit a la relation de Henderson — Hasselbach

[Base] [H;07
—logK, = —log(ﬁ)
[A7] Cy-
H = pK, =pK, —
=p pK, + log [AH] p +logCAH

12. pH de polyacides et polybases

Définition : pH de polyacides
« Un polyacide est une espéce chimique qui est capable de libérer plusieurs
protons H* par molécule.

Exemple : polyacides
e L'acide phosphorique H;PO. est un triacide avec 3 fonctions acides faibles :
H3POu(aq + HaOy = H30%, + H:PO; . pKa (HsPOs/HyPOT) = 2.1

HyPO},, + H20¢ = H;O%, + HPOY,  pKpo(H,PO7/HPOY ) =72
HPOY,, + H:0p = H;O%, + PO,  pKa (HPOY /POY) = 124

On constate que la premiére acidité est plus forte que la seconde (PKa1 < PKaz),
elle méme supérieure a la troisitme (PKa1 < pKa3).
 Approximation :
Nous pouvons négliger la deuxieme et la troisieme acidité devant la
premiere si :

= |apKal = |pKa —pKaol 22 ou  Ka > 10°K,

Application Numérique = |PKa1 — pKa2| = 12.1 = 7.2 = 5.1 > 2 (vérifiée)
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On peut négliger la deuxiéme et la troisieme acidité devant la premiére et on
considere que I'acide phosphorique HsPO,4 est un monoacide faible de pK.: = 2.1

Hs:PO, est 1un monoacide faible de concentration Co
= pH = 7 (pKa1 — logCy) si . pH<65; pH<pK, -1

Définition : pH de polybases

» Une polybase est une espéce chimique qui est capable d'accepter plusieurs
protons H* par molécule.

Exemple : Polybases
+  PO.,* est une polybase avec 3 fonctions bases faibles :

POY,, + H:0¢ = OH, + HPO} . pKs(HPO} [PO})=124
HPOY, . + HyOq = HO,, + HPO;,.  pKa(HPO;/HPOY ) =172

HyPO},, + H:0q = HO, + H3POsugy  pKa (H;POs/H,PO3) =2.1

On constate que la premiére basicité est plus forte que la seconde (PKa3 > PKaz),
elle méme supérieure a la troisitme (PKa3 > pKar),
e« Approximation :
Nous pouvons négliger la deuxiéme et la troisieme basicité devant la
premiere si :
= |apKa| = |pK; - pKpl>2 ou  Kp > 10°K,3

Application Numérique = |PKa3 — pKaa| = [12.4 = 7.2 = 5.2 > 2 (vérifiée)
On peut négliger la deuxieme et la troisieme basicité devant la premiéere et on
considere que PO, est une monobase faible de pK.; = 12.4

PO, est ur1\ monobase faible de concentration Co
= pH = 7 (pKe + pK 3 + logCy) si . pH>75; pH > pK, + 1

13. pH d'ampholytes

Définition : pH d'ampholytes

Un ampholyte, que nous noterons HA", est une espéce chimique susceptible de
jouer soit le réle d'acide, soit le réle de base :

- N + —
Réle acide : Mg T H200) = H3O7 ) + AT (1)
Réle basique : 14wy T H200 = HO )+ HA @geveeveveeee (2)
Soit (1) +(2) : HAwp + HA gy = Ay T H2A @i 3)
Or:
[H;0%],, [HA™],, [H:07],, |4,
Ko = et Kp= a
[HaAl,, (AT,
soit :
[H:0*];, |A%],
Kal X Ka2 = e (*)

[H2Als,



e |a¥ | = HAl,
D'apres la reaction bilan (3) : éq

_ 2
L'équation (*) devient : Ka X Koo = [H30+]éq

1
HA™ est un ampholyte — pH = 3 (pKa + pKap)

/@ Remarqgue

* Le pH d'une solution d'ampholyte est indépendant de la concentration.

é.’ Exemple : pH d'ampholytes
' Soit une solution du bisulfite de sodium NaHSO; (électrolyte fort) de concentration
Co=0.1 M.
pKai (H2S03/HSO; ) = 1.76 ; pKa2 (HSO5 / SO5 %) = 7.2
NaHSO; (électrolyte fort) = Totalement dissocié dans 'eau

NaHS O35y + H,O¢) — Nazraq) + HS Og(aq)

HSO; est un ampholyte - Les différentes réactions possibles aprés la dissociation
du NaHSO; dans I'eau sont :

Role acide :

HSO;(aq) + HQO([) = H;0

Role basique :

HSO; + H,O = HO™ + H>SO;........ 2) K> =Ky =

2 = —_ 10-72
taq) + 503 (aq) ......... (1) Kl = Ka2 — 10

Ke 3 10714
Kal — 10176

— 10—12.24

_ _ N o
Soit (1) +(2) : HS 03 (ag) + HS 03 (ag) ~ 503 (ag) + H>S O3 (aq)-+++++ (3) K3
avec .
SO |[HoS 03] [0+ ][H;07]
g, o SOT[US O [SOT|IO] (1500 _ Ke _ (s

[HS 03] |HS 05 |HS 05| [(H;0%]  Kar
On remarque que : K; > K, > K; - La troisieme réaction est favorable.

1
— pH = 3 (pKa1 + PKa2)

Application Numérique :=— pH = %(1,76 +7.2) =448 - Le pH est indépendant de

concentration initiale.

14. pH des solutions salines

T Méthode : Sel d'acide fort et de base forte
A Le solution d'un sel d'acide fort et de base forte est neutre
Exemple :

H>,O + _
NaCl(S) — Na(aq) + Cl(aq)

Na* et Cl - ne présentent aucun caractére acido-basique = La solution est neutre
pH =7

EEENEE



Vi

VAN

® Vi

VAN

Vi

VAN

Méthode : Sel d'acide fort et de base faible

Le solution d'un sel d'acide fort et de base faible est acide
Exemple :

NH,Clis) 2% NHY  + CL-

4(agq) (aq) ( Dissociation)

NHj

4(ag) + H,Oq = H;0

+ NH3yg) (Hydrolyse)

+
(ag)
Le pH est celui de I'acide faible NH,* :
1
pH = 3 (pKa - logCy) si . pH<6S5et pH < pKa—1

Méthode : Sel d'acide faible et de base forte

Le solution d'un sel d'acide fort et de base faible est acide
Exemple :

CH;COONas) 29, Nazraq) + CH3C00(_aq) ( Dissociation)

CH3C00(_MI) + HQO(]) = HO(_

aq

y T+ CH3COOH 4 (Hydrolyse)

Le pH est celui de la base faible CH:COO™ :
1
pH = 7 (pke + pKa + logCy) si : pH>75et pH > pKa + 1

Méthode : Sel d'acide faible et de base faible
Soit CH3:COONH, un sel d'acide faible et de base faible :

CH;COONHy(s) =% NHj,, + CH;COOp,,  (Dissociation)

CH;COO,,, + H0q = HO + CH:COOHuq (1% Hydrolyse)

NHy}, + HyOq = H30f, + NHsay (2 Hydrolyse)

+
(aq)

soit ( 1% + 2°™ hydrolyse ) = Réaction Bilan :
NHI(aq) +CH3CO0,,) = CH3COOH o) + NHj(ag)
1% hydrolyse

[OH"| [CH;COOH] [H;0%]| [CH;CO0™]

K=Ky = 10792 = K, =
o A= el [CH.COO ] — fa [CH,COOH]
[H30"]| [NH;] _
éme :}K2:Ka2:—210 9.2
2°™ hydrolyse [NHI]

K= [NH5;][CH3;COOH] v [H;07] _ K, _ 10792 _ 1044
Réaction bilan 3~ [CH;COO] [NHI] [H;07] a K, 10748

 On remarque que : K; > K, = K; » La troisieme réaction est favorable.
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NHI(aq) + CH3C00(_aq) = CH3COOH 44 + NH3(qg)

to Co Co 0 0

tegg Co—x Co—x X X

[H;0"][CH;COO"| N [H;0"] [NH;]
[CH;COOH] [NHI]

Nous avons : K, X K =

D'aprés la réaction bilan :
[CH;COOH\,, = [NHs], = x et |NHf| =[CH;COO ], =Co— x

éq
L'équation (*) devient : K,;; X K, = [H30+]§q

1
Sel d'acide faible et de base faible — pH = 3 (pKa1 + pKp)

1
Application Numérique := pH = 5(9.2+4.8) =75 - Le pH est indépendant de
concentration initiale.

E. Solutions tampons

1. Notion du tampon

/@ Définition : Solution Tampon
& Une solution tampon est un mélange constitué d'un acide faible et de sa base
conjuguée en quantité égales ou proches, et dont le pH varie faiblement :
» Soit par ajout modéré d'acide fort ou de base forte.
e Soit par dilution modérée.

«;\ Méthode : pH d'une solution tampon

Un solution tampon est constituée d'un mélange d'acide faible AH et de sa base
conjuguée A-. I'équilibre est le suivant :

AHqg + H O = H300,, + A

o ATl[H07
La constante d'acidité K. du couple AH/A" est définit par : fa = [AH]

Le logarithme décimal de Ka nous conduit a la relation de Henderson-
Hasselbach :

A" [H;07"
—logK, = —log(%)
[A7] Cy-
H = pK, =pK, —_—
=p pK, + log [AH] p +logCAH
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e La zone tampon est comprise dans le domaine :

A-
pK,—1<pH< pK,+1 ou 0.1<%<10

= Dans ce domaine, le pH de la solution tampon varie peu par I'ajout d'un acide
fort ou de base forte ou par faible dilution.

2. Réalisation d'un tampon

Méthode : Méthodes de préparation de solution tampon
Il existe trois méthodes pour préparer une solution tampon :
« 1°° méthode : Mélange de I'acide faible et de la base conjuguée
Soit :
AH : Acide faible de concentration C; dans le mélange ; A" : base conjuguée
de concentration C, dans le mélange.

L'équilibre de la réaction est :
AH(aq) + HQO(]) = H302;1q) + A(_aq)

leg Cy Exces C,
Le pH de la solution est donné par la relation suivante :
[A7]
[AH]

C
= pH = pK, + log =pK, + logC—2 avec : pK,—1< pH < pK, + 1
1
« 2°m¢ méthode : Ajout d'acide fort a la base conjuguée du couple
Soit :

A" : base conjuguée de concentration C; dans le mélange ; HsO0*: acide fort
de concentration C, dans le mélange.

Avec : C:>C,
L'équilibre de la réaction est le suivant :

A(_aq) + H302raq) — AHug + H20q)
fo Ci C, 0 Exces
leq Ci-C, 0 C, Exces
Le pH de la solution est donné par la relation suivante :
A~ c,-C
= pH = pK, + log A7) =pK, + log¥ avec : pK,—1< pH < pK, +1
[AH] (&)

« 3°m¢ méthode : Ajout de base forte a la acide faible du couple
Soit :
AH : Acide faible de concentration C; dans le mélange ; OH" : base forte de
concentration C, dans le mélange.
Avec : C:>C,
L'équilibre de la réaction est le suivant :
AH(éq) + HO(_aq) — A(_aq) + HQO(])
to C, C, 0 Exces
leq Ci-C, 0 C, Exces

SN EEB



Le pH de la solution est donné par la relation suivante :

A~ C
[[AH]] =pK, + logclflc2 avec : pK,—1<pH <pK, +1

= pH = pK, + log

3. Pouvoir tampon

f Définition : Pouvoir tampon
e Le pouvoir tampon, noté B, a été introduit par Van Slyke en 1922. On le définit
comme le nombre de moles d'acide ou de base forte a ajouter a 1 L de solution
tampon pour faire varier le pH d'une unité.

dCy
dpH

_ dCp
~ dpH

ﬁ:

Avec :

B : Pouvoir tampon de solution en mol/L.

dC., : Variation de concentration d'acide fort ajouté au solution tampon.
dCs : Variation de concentration d'acide fort ajoutée au solution tampon.
dpH : Variation de pH de solution tampon.

,;\ Méthode : Détermination du pouvoir tampon d'une solution

Pour préparer une solution tampon, nous mélangeons un acide faible AH de
concentration C, et une base forte OH™ de concentration xCo.
Avec: 0 <x <1

« L'équilibre de la réaction est le suivant :

AH(éq) + HO(_aq) — A(_aq) + HQO(])
to Co xCo 0 Exces
tegg Co(l—=x) 0 xCo Exces
Le pH de la solution est donné par la relation suivante :
[A7] X
— pH = pK, + =pK, +1
p p Og[AH] 14 Og(l—x)

Le pouvoir tampon de solution est :

p= e _dCon- . (+)

Multiplions le numérateur et le dénominateur par dx :

dx dCOHf
= —X
() =5 dpH dx
Nous avons :
dCop-

COHf = XC() -
dx
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et :pH = pK, + log al =dpH =d|pK, + log
(1-1x) (1-1x)
1 X 1
= — = —_— p— 1 —
= dpH lnlOd[an — x] = dpH lnlod[lnx In(l-x)]
1 |dx dx dx
— dpH = — |— = —— =23x(1 = X)eereereeeenn. 2
p lnlO[ X l—x] dpH (-2 @
Injectons (1) et (2) dans (*) :
dx dCOHf
B apH X . 2.3xCy (1 —x)
= B=23xCo (1 — x) avec . 0<x<1

La courbe représentative d'une fonction polyndme du second degré d'équation
B =2.3xCo (1 - x) est une parabole.

0.1 x =05 0.9

“y

Les coordonnées du sommet de la parabole correspond au :

d
—ﬁ =0 = 23C0 - 4.6XCO =0 = Xmax = 0.5

dx
2.3
ﬁmax = 2o3xmaxC0 (1 - xmax) — ﬂmax = TCO

Remplagons xmax dans la relation :

xmax
pH = pK, + log

———— — pH =pK
(l_xmax) P P

= Le pouvoir tampon est maximal a pH = pKa ou [AH] = [A7]
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F. QCM

Q1

Selon la théorie de Bronsted-Lowry, une

base est une espéce chimique
susceptible de

[] céder un proton H*
[] céder un groupement hydroxyde OH"
D Fixer un proton H*

Q2

La valeur de pKa d'un couple acido basique (AH/A") exprime

D La force de I'acide AH
D La force de la base A"

|:| L'acidité ou la basicité de la solution.

Q3

A 25°C, le pH d'une solution acide vaut 2. Que vaut la concentration en ions OH"
?

] 102 M
D 10+12M
] 102m

Q4
Soit les couples NH*/NH5 ( pK, = 9.2 ) et HCOOH/HCOO" ( pK, = 3.8 )

[ ] Lacide NH.* est plus fort que HCOOH
La base HCOO" est plus forte que NHs

[ ] L'acide HCOOH est plus fort que NH4*
La base NH; est plus forte que HCOO"
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Q5

Sachant que la réaction d’auto-dissociation de [l'eau est endothermique,
comment varieront K. et pK. lorsque la température augmente ?

|:| Ke diminue ; pKe augmente
D Ke augmente ; pKe augmente

|:| Ke augmente ; pKe diminue

Q6

Un acide fort est

|:| Totalement dissocié dans I'eau ( pKa < 0)
|:| Totalement protoné dans I'eau (pKa > 0)
[] partiellement dissocié dans I'eau (pKa > 0)

Q7

Le pK, d'un acide faible ou d'une base faible est

[] pk. <0
D 0<pKi< 14
(] pks > 14

Qs

Le pH d'une solution basique est

[] 7<pH<14
DpH=7

DO<pH<7
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Q9

Dans une solution acide, les ions H>0" sont ultra - majoritaire si

(] [H30*] < 10[OH"]
(] [H30*] = 10[OH"]

(] [H;0%] < 10[OH"]

Q10
Une base faible B est peu protonée si

] [B] < 10[BH"]
(] [B]> 10[BH"]

[] [B]1< 10[BH"]

Q11
Le pH d'une solution d'acide faible est donné par la relation

1
[ pH =§(pKa—ZOgC0) si : pH<65; pH< pk,—1

1
L] pH :E(pKa+logCo) si : pH<6.S5; pH< pk, -1

] —Ka+ \Ka? +4 x KaC
pH = —log| =24 ‘/“2 “0) Si: pH<65

Q12
Le pH d'une base forte est exprimé par la relation

1
o pH = 5(pKe+logCo) si : pH>175
] pH = pKe+1logCy si : pH>15

[ —Co+,/C3+4xKe
Si: pH<.5

H =-I
p 24 5
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Q13

Le pH d'une base faible est

O
O

1
pH = 7 (pKe + pKa + logCy)  si

1
pH = 7 (pKe + pKa — logCy) si

] Ke + \Ke? + 4 x KaKeC,
pH = —log °C
0

Q14

: pH>75et pH > pKa+ 1

: pH>75et pH > pKa -1

) si : pH>1.5

Le pH du mélange d'acide faible AH et sa base conjuguée A" est

Q15

Le relation du pH d'un ampholyte est

(] pH = (pKa + pKn)
]
]

1
pH = 5 (pKal _pKaZ)

1
pH = 5 (pKal +pKa2)

Q16

La zone tampon est comprise dans le domaine

] pK,—1<pH < pK,+1

] [A7]
0.1< m <10

] pK,—1< pH< pK,+1
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Q17

Le pouvoir tampon est donné par la relation

] dC,| dCy
=|-—2| = =2. 1-
B dpH| = dpH 3Co (1 -x)
] dC,| dCg
=|-—2| = =2. 1-
B dpH| = dpH 3xCo (1 - x)
] dC,| dCy
=|l-—=|=—==2. -1
B dpH| = dpH 3xCo(x - 1)

G. Exercices d'application

Exercice 1 :

On dispose deux solution aqueuses S; et S, d'acide fluorhydrique HF de
concentrations molaires apportées respectives C; = 0.1 M et C; = 0.01 M.

Donnée : pKa (HF/F) = 3.2

Questions

a- Ecrire la réaction de dissociation de I'acide fluorhydrique dans I'eau.
b- Tracer le diagramme de prédominance du couple acido-basique HF/F".
c- Calculer le pH de chaque solution.

Exercice 2 :

On possede une solution d'aniline CeHsNH, de concentration 0,5 M et de volume
V = 500 mL. On préleve 250 mL de cette solution que I'on ajoute a 250 mL d'eau.

Donnée : pK, ( CeHsNHs*/ CsHsNH, ) = 4.62

Questions

a- Ecrire I'équation de la réaction de protonation de I'aniline dans I'eau.
b- Calculer la concentration molaire de la nouvelle solution.

c- Déduire le pH de la nouvelle solution.

d- Calculer la molarité de toutes les espéces en solution a I'équilibre.
Exercice 3

I. On dispose d'une solution commerciale d'acide phosphorique (H3;PO4). On peut
lire sur I'étiquette les indications suivantes : 85% en masse d'acide ; d = 1.7 ;
M (HsPO4) = 98 g.mol™.

Données : pK. (HsPO, /H.,POs) = 2.1 ; pKa (HPOs/ HPO») = 7,2;
pKa3 (HPO42-/ PO43-) = 12,4
Questions

a- Quelle est la masse m; d'acide pur contenue dans un litre de solution
commerciale ?

b- Calculer le titre pondéral, la concentration molaire, la normalité et la molalité de
la solution commerciale.

II. On veut préparer une solution (S:) d'acide phosphorique (Hs;PO4) d'un volume
V; = 100 mL et d'une concentration C; = 0.1 mol.I"}, & partir de la solution
commercial.

c- Ecrire la réaction de dissociation de I'acide phosphorique dans I'eau.
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d- Calculer le volume de la solution commerciale, qu'il faut prélever pour préparer
(S1).

e- Calculer le pH de la solution (S:) en justifiant les approximations utilisées.
Exercice 4 :

L'acide propanoique (noté AH) est un conservateur (E280) utilisé dans des aliments
industriels. On prépare une solution (S) par dissolution de 0,75 mole de l'acide
propanoique dans 1 litre d'eau. Aprés homogénéisation, le pH de la solution mesuré
vaut 2,5.

Questions

a- Ecrire I'équation de la réaction de I'acide propanoique avec I'eau.

b- Calculer les concentrations de toutes les espéces chimiques en solution.
c- Calculer la constante d'acidité Ka du couple AH/A" et son pKa.

d- Le pKa du couple HCOOH/HCOO" vaut 3,75. L'acide propanoique est-il un acide
plus faible ou plus fort que I'acide formique (HCOOH) ?

On mélange 10 mL de solution de l'acide propanoique de concentration CO= 0.75
mol.L* a un volume Va d'hydroxyde de sodium (NaOH) de concentration molaire
égale a 0.1 mol.L.

e- Ecrire I'équation bilan de la réaction.

f- Quel est le volume V, nécessaire pour réaliser une solution tampon dont le pH est
égal au pKa du couple AH/A" ?

Exercice 5 :

On dissout dans 400 mL d'eau une masse m; de méthylamine CHsNH, et m, de
chlorure de méthylammonium (CHsNHs*, CI"), puis on compléte le volume a 500 mL
avec de l'eau. Le pH de la solution obtenue est égal a 10 et sa concentration totale
estC=0.6 M.

Données :

pKa (CHsNHs*/ CHsNH,) = 10,6 ; M (CHsNH,) = 24 g mol* ; M (CHsNHsCl) = 60,5 g
mol™?

Questions

1- Calculer les masses m; et m..

2- Quelle est la nouvelle valeur du pH si I'on ajoute dans cette solution :
a- Soit 3,0.107%2 mole d'acide chlorhydrique ?

b- Soit 3,0.102 mole de soude ?

"Sous forme de solutions concentrées, de telle sorte que la variation du volume
peut étre considérée comme négligeable".

3- Quelle est la concentration molaire d'une solution de méthylamine si, pour
obtenir le pH de 10.6, il faut ajouter a 50 mL de cette solution 25 mL d'acide
chlorhydrique 0,1 M ?
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» Savoir calculer la solubilité, le produit de solubilité d'un sel peu soluble dans

I'eau.
- Connaitre les conditions de précipitation d'un sel peu soluble.

- Comprendre les facteurs influencant sur la valeur de solubilité d'un sel peu

soluble.

"N EED



A. Généralités sur la solubilité

1. La solubilité

Experience
. | + 4éme
1 morceau de su cre% +2¢me orceau % + 38me morceau 4 morceau/%
Eau pure Solution homogéne Solution homogéne Solution hétérogeéne

(3%™ morceau est totalement précipité)

’on peut dissoudre dans un volume V d’eau pure est : 02 morceaux

% — La solution devient saturée —— La quantité maximale de sucre que

Solution hétérogéne
(3%me et 4™ morceaux sont totalement précipités)

f Définition : La solubilité
\ La quantité maximale d'un soluté en mol ou en gramme" que l'on peut

dissoudre dans 1L de solvant a une température donnée est appelée solubilité,
notées.

Elle s'exprime en : mol/L (ou g/L)

2. Constante de solubilité Ks

f Définition : Constante de solubilité Ks

La constante de solubilité Ks est la constante d'équilibre liée la réaction de mise
en solution aqueuse du soluté (solide, liquide ou gazeux) et I'obtention d’espéces
chimiques hydratées.

Ks @ o

AB Aaq) + Baq)
+ B .
P au v A
Soluté Espéces hydratées

"Solide, liquide ou gazeux"
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Exemple : Constante de solubilité Ks

La mise en solution d'un soluté solide C,A. peu soluble dans l'eau se fait selon
I'équilibre hétérogene :
—_ m+ n—
CnAm(S) — nC(aq) + mA(aq)
to Exces 0 0
te¢q Excés—s nxs mxs ”s : Solubilité du soluté C,A,,”

Lorsque I'équilibre est atteint :

Keg = Ko = [C™ ]y X TA™ Tk e (%)

On définit aussi le pKs :

pKs = —logK;

Remplagons [C"* ], =n X s [A""] s, = m X s dans la relation (*)

Nous obtenons :

Ki=mxs)"x(mxs)" =(nxm)"™ (s)"*"™"

Nous pouvons généraliser cette relation sur les différents sel peu solubles dans
I'eau :
. AgClsy = K;=sXs=5

Ca(OH), 5 = K, =(s) X (25)* =4s*
Al(OH)3) = K, = (s) X 35)° = 275"
Caz (PO4)y (5 = K, = (35)’ x (25)* = 1085’

2

Fondamental : Constante de solubilité Ks
 Si Ks est grand = pK; est petit = la dissolution du composé ionique est
importante "solide soluble".

» Si K est petit = pK; est grand = la dissolution du composé ionique est
faible "solide insoluble".

Exemple : Constante de solubilité Ks

A 25°C ,on a:

Electrolyte Ag,CrO. Pbl, PbCl,
Ks 1012 1082 1046
pKs 12 8.2 4.6

Solubilité croissante (s/]
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Attention : Remarque importante

Ks(AgCl) > Ks(Ag.CrO4) mais s (agcy < S (ag2croa) donc Ag.CrO, est plus soluble que
AgCl.

=— De deux composés, le plus soluble n'est pas toujours celui qui a le plus grand
Ks car dépendance a la stoechiométrie.

3. Conditions de précipitation

Pour avoir un précipité, il existe deux méthodes :
« 1°° méthode : Dissolution d'un solide peu soluble dans I'eau.

Solide peu soluD

« AM ) »

Le surnageant: A", , M,

Le précipité : AM (,

Eau pure Solution hétérogéne

Exemple : Dissolution d'un solide peu soluble dans l'eau

Le chlorure d'argent AgCl est un sel peu soluble dans l'eau. Sa constante de
solubilité Ks =107°,

La mise en solution de AgCl dans I'eau se fait selon I'équilibre :

AgCl(S) = Agz;q) + Cl(_aq)

La constante de solubilité de AgCl dans I'eau est donnée par la relation :
K, = [Ag+](éq) X [Cl‘](éq) =sxs=5 = s= VK, =107 mol.L™!
= La quantité maximale de AgCl dissous dans un litre d'eau est 10 mol
Lorsque on dissout une quantité no, de AgCl dans un litre d'eau , trois situations
sont possibles :
« 1% Sjtuation : Si
My =1L duit ionique P; = [Ag*],, X [CI] —@2< 2=K
v s e produit ionique P; = |Ag™|,, w=\7 s = K;
n
= Pi <K, Pas de précipitation de AgCl = [Ag™],, =[CI"],, = 70
+ 2°e Sjtuation : Si
0 - Le produit ionique P; = [Ag* crl = (") ==k
v = = Le produit ionique i = [Ag% ey X [Cl )4y = v) ==K
= Pi = K; La solution est saturée —> Apparition du premier grain de AgCl

= [Ag"],, =[Cl],, =5



« 3°™e Sjtuation : Si
TS s = Le produit ionique P; = [Ag*] ;0 X [CI7] s, = (@)2 >s?=K
Vv ! (éq9) (é9) Vv S
= Pi > K; Il existe un précipité de AgCl = [Ag™|,, =[Cl"|,, =s

n*"¢de moles de précipité Nager = no — (s X V)

2°m¢ méthode : Formation d'un sel peu soluble par mélange de deux solution

homogenes.
Solution homogéne Solution homogene
L0 A+{“1} - Y_(.‘} » o F{m - x_{.‘} b

+
\ |
{
£ + + i
Solution hétérogene € SUrRAgeant: Ay » Yy, By » X g
Le précipite : AX g,
é,. Exemple : Formation d'un sel peu soluble par mélange de deux

solution homogénes

On mélange une solution (C;, Vi) du nitrate d'argent (Ag* ; NOs; ) et une solution
(C>, V.) du chlorure de potassium (K*, CI").

Les nouvelles valeurs de concentrations dans le mélange sont :

B 1 .~ O
[Ag*]y = |NO3| = ¢} = T
_ GV,
K+ = = 4 =

Donnée : K (AgCl) =101°
L'équation de la réaction de précipitation susceptible de se produire :

AgJan) + CI-

(ag) - AgCl (S)

La constante de précipitation K, de AgCl est donnée par la relation :

K 1
14 Ks
Application numérique :
1 1
K, = " 1o T 10*1° > 10* (La réaction de précipitation est totale)
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Lorsque on mélange les deux solutions , trois situations sont possibles :
. 1% gjtuation : i Pi = [Ag7], [CTT] < K
[Ag™]y = [Ag+]éq =C
[Cl ], = [Cl=]¢y = C)
. 28me gjtyation : Si Pi = [Ag ], [CI7]y = K,
= La solution est saturée = Apparition du premier grain de AgCl
[Ag™], = [Ag+]éq =C
[Cl ], = [Cl-]sy = C)
. 3%me gjtuation : Si Pi = [Ag7 ]y [CI7], > Ks = Il existe un précipité de AgCl

= Pas de précipitation de AgCl = {

La composition du mélange a I'équilibre dépend aux concentrations initiales
C:' et C,' = Trois cas de figure sont possibles :
1°*Cas:SiC: > C; :

ALy + Cli, — AgCls)

( (aq)
w C c, 0
ey Ci-C, & nager = CyVr
a l'équilibre : [Ag*) s, = C1 = Cy 5 nager = CVr 5 [Cl ] sy = €
On applique :
1 1 1 Ks
AR S VT o P e PR O ey

2°me Cas:SiC, =C, :
Agzraq) + Cl(_aq) — AgCls)
o C, C, 0
leg & & Ragcl = CéVT = C; Vr
a l'équilibre [Ag+]éq = [Cl_]éq =& Nagar = C)Vr =CVrp
1 1 1
—_= = —= = :Cl_\:A+’:Ks
K sl e 0 k=l =n
3% Cas:SiC, < C;:

K, =

Agaq) + Cl(_aq) — AgCl(g)
tn C| C, 0
leg & Cé — C’l RAgcl = Ci Vr
a l'équilibre : [CI7 ], = C) = C ;5 nagar = C\Vr 5 [Ag" 4y = €
On applique :
Ky= = ot L g, -

K~ [As1,1CT Ny e(cy—Cy) (-

4. Diagramme d'existence d'un précipité
T s Méthode : Diagramme d'existence d'un précipité
0 4 Soit la réaction de précipitation de AgCl ( Ks = 107'%)

Agtaq) + Cl_(aq — AgCl(g)

)

On fixe la concentration en [CI- ] = Co ( a I'équilibre ).



On s'intéresse a l'existence du précipité en fonction de la concentration [Ag*] a

I'équilibre.
Il existe 03 Cas :

- 1% Cas:si P; < K, = P; = [Ag*][CI"] = [Ag*]Co < K, = [Ag*] < g—o
= —log[Ag'] = pAg > pK; + logCy = Pas de précipitation de AgCl

. 2t Cas:siP;= K, = P; = [Ag*][CI"] = [Ag"]Co = K = [Ag*] = C%
= —log|[Ag*] = pAg = pK; + logCy = La solution est saturée
= Apparition du premier grain de AgCI

- 2 Cas:si P> Ky = P =[Ag7][CI7] = [Ag"]Co > K = [Ag"] > g—o

= —log [Ag'] = pAg < pK; +1logCy = Il existe un précipité de AgCl .
Résumons les trois cas sur une échelle de pAg :

Pi=Ks
Début de précipitation
"Solution saturee”

pAg=pKs + logC,

pAg < pKs +logC, pAg =pKs +logCy, PAg

Il existe un précipité de A gCl1 Pasde précipitation de AgC1
"Solution hétérogéne" "Solution homogéne"
PirxKs Pi<Ks

B. Facteurs influencant sur la solubilité

&

1. Effet de température

Fondamental : Effet de température

La solubilité d'une espéce chimique dépend de la valeur de constante de solubilité

K. de et la valeur de K. dépend de la température T selon la loi de Van t'Hoff :

dinkK, B AdissHO
dT ~ RT?

e AaissHY Enthalpie standard de dissolution de I'espéce chimique considérée a

298 K.

— Dans une grande majorité des cas, la dissolution d'un électrolyte est

endothermique (AdissHo > 0)

Donc, nous pouvons considérer que la constante Ks est une fonction

croissante de température T.

La solubilité augmente (s /') usuellement avec la température (T /)
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Exemple : Effet de température

a T = 10°C, la solubilité d'acide benzoique CsHsCOOH est s
a T = 25°C, la solubilité d'acide benzoique C¢HsCOOH est s

1.4g/L.
2.4g/L.

2. Effet d'ion commun

Méthode : Effet d'ion commun
Le Ag.CrO, est un sel peu soluble dans I'eau. ( Ks = 5,4. 107*?)

1°< Cas :
Si on solubilise le Ag.Cr0O, dans |I'eau pure, I'équilibre de solubilité s'écrit :

AgrCr0y4 5 = 2Agzraq) + CrOi( "

to Exces 0 0
leq Exces 2s s
A I'équilibre :

Ks =[Ag ][cr02] = [25] [s5] = 45°

S
K, 41—12
=>s_i/ _ 2241077 =1,35.10M

2°me Cas :
Si on solubilise le Ag>CrO4 dans une solution 0.1 M de K»CrO4, I'équilibre de
solubilité s'écrit :

AgrCr0y4 5 = 2Agzraq) + CrOi( "
to Exces 0 0.1
leq Exces 2s’ s"+0.1
Voyons l'effet de la présence en solution d'un autre composé contenant l'ion
Cr0.* sur la solubilité du sel Ag.CrO,4. D'aprés la loi de chatelier, I'ajout d'un
ion commun CrO.* a un équilibre de solubilité déplace ce dernier dans le
sens de disparition de cet ion = Sens de formation de précipité Ag.CrO, et
diminution de solubilité

= La nouvelle valeur de solubilité s' < s .
A I'équilibre :
Ks =[Ag*];, [Crog—]éq = 25 [s' +0.1]
Approximation : s' < s << 0.1 M= (s'+0.1) = 0,1. Ainsi :
Ks 5,4.10712
— Ks =[251°[0.1] = §' = {|— = \/=—— =1,35.10"M
s =TI =572y 4%0.1
s' <<< 0.1 = l'approximation est vérifiée.

La solubilité diminue (s \,) usuellement avec I'ajout d’'un ion commun a I équilibre de solubilité
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3. Effet du pH

Méthode : Effet du pH

Le Zn3(P0O4), est un sel peu soluble dans I'eau.

Si on solubilise le Zn3(P0O.4). dans l'eau pure, |'équilibre de solubilité
s'écrit :

Zn; (P04)2 (s) &= 3Zn2+ + 2P02_(aq)
to Exces 0 0

teq Exces 3s 2s

La présence des ions H:O* en solution influe sur la solubilité de sel
Zn3(P0,), D'apreés la loi de chatelier, I'ajout des ions Hz0* a un équilibre de
solubilité provoque la consommation des ions PO.,* , ce qui favorise le
déplacement de I'équilibre dans le sens de formation de PO,* et disparition
de précipité Zns(P0.). = Sens d'augmentation de solubilité.

= La nouvelle valeur de solubilité s' > s .

La réaction de HzO" avec l'ion PO4* est donnée par les équations :

POy, + H:O0%,, — HPOI . + H:0
HPOi_(aq) + H304('aq — H2P04( 2 + HQO(])
H2P04( " + H304('aq) - H3P04(aq) + HQO(])
A I'équilibre :
25 = |POY |, +|HPOY |, +[H:POT|, +[H3POgq e (1)
35 = [Zn| )
éq
Et :
[H;0%],, [HQPOZL,[] [H30%],, [HPOE;]éq
Kal e reeans (3) ) Kag o s (4)
[H3PO4ls, [HQPOZ],
[H50%],, [Pog—]éq
Kp=—n——"———+ (... ®)
|HPOY |,
éq

Injectons (3), (4) et (5) dans (1) :

1,01, [POT],, 10" [HPOT], [0, [HaPOI],

’ _ 3—
2s = [PO4 éq+ X, + X, + K, (1)
35 = [Zn“]éq ................. ()
[H50*);, |POT ], H30+ lig|[POT],, H30+]§q |PO3|.
25 = PO | . (1)
Ka3 Ka3 Ka2 Kal Ka2 Ka3
35" = [Zn2+] ................. )
[H:0%),, [H:0*];, [H;0*];
2s' = |PO>| |1+ “ 4 “ 4 S 1
> [ 4 ]éq Ka3 KaSKaQ KalKaZKaS ( )
35’ = [Zn“], ................. 2)
éq
2
2 [H;0%],, [H;0']}, [H:O'];
25" = |PO> | |1+ “ 4 “ 4 N 1
( S) [ 4 ]é Ka3 KaSKaZ KalKaZKaS ( )
3
(3s')° [ n2+]éq ................. 2)
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A

2
[H30+]éq " [H30+]e%q [H30+]2q
Ka3 Ka3 Ka2 KalKaZKaS

2

()x(2) = 1085° = [z, [PO} ], |1+

eq

Avec : Ks = [Zn2+]zq [PO?[];

2

[H;0%],, [H;O0*];, [H:O"]
I Ks|1+ 1 4 1 4 1
Ka3 Ka3 Ka2 Kal Ka2 Ka3
> =
g 108
s|Ks [1 + 10WPKa—pH) 4 1PKa+pKa-2pH) 4 1()(PKa +pKaz+pKa3—3pH)]2
ous = 108

La solubilité d’'un sel peu soluble augmente (s /) usuellement par l'ajout des ions H;0" (pH )

4. Effet de complexation

Méthode : Effet de complexation
Soit la réaction de précipitation de AgCl ( Ks = 10?)
+ 1°¢Cas:
Si on solubilise le AgCl dans I'eau pure, I'’équilibre de solubilité s'écrit :
RN + —
AgCl S) — Ag (ag) + Cl (ag)
A l'équilibre : Ks =[Ag*],, [CI"],, = [s][s] = s
= 5 =vk, =V10-10 = 10°M
« 2°m¢Cas:
Si on solubilise le AgCl dans une solution 0.1 M d'ammoniaque NH;,
I'équilibre de solubilité s'écrit :
RN + —
AgCl S) «— Ag (aq) + CI (aq)

’ ’

teg Exces S S
Le NHz peut complexer Ag* selon :
Ag‘;aq) + 2 NH3 (ag) = [Ag (NH3)2]Zq
to s’ 0.1 0
teg € 0.1-2¢ s
(A WH,I],

. . ﬂz =
La constante de formation du complexe : [Ag+]éq [NH3]§q

— 107.2

La constante de formation du complexe est grande : L'équilibre de
complexation est fortement déplacée vers la droite. la complexation de Ag*
par NHs entraine une diminution de la concentration en Ag™* libre, ce qui a
pour effet , d’aprés le principe d’équilibre de chatelier, de déplacer I'équilibre
de précipitation vers le droite

— Sens de disparition de précipité AgCl et I'augmentation de solubilité.

= La nouvelle valeur de solubilité s' > s =10° M
A l'équilibre : Ks =[Ag"], [CI"],,
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{ = [Ag"]sy + | [Ag WHa) ]|,
Avec g

=[Cr],,
_ { = [Ag*],, +[Ag" |, INH512, B2
~[ct,
[Ag+]eq(1+[NH3 eqﬁz) ................. (1)
:[Cl PO 2)

On applique (1) x (2) :

(DX Q) = 2 = [Ag*], [CI], (1+ B2 INH3TZ))
Ona : Ks=[Ag"],[CI"],

= 52 = K,(1+B [NH3]%)

— 5 = \/Ks(1+/32 [NH; 2

Approximation :
= [NH3];, =01 M

\/10—10(1 +1072[0.17%)

0.1 >>> 2s'

Application Numérique S
= s = 4.10° M < 0.1 (Approximation vérifiée)

s’ > s = La solubilité d’'un sel peu soluble augmente par la formation d'un complexe

C. Solubilité compétitive

«;\ Méthode : Solubilité compétitive

« 1°¢ Cas: Les ions iodure I peuvent précipiter avec les ions Pb?* pour
donner PbI, ( jaune)

(K'ay > Fag ) 2
Le surnageant : Pb* . ,NO; ., . K’y » Fag
Solution homogéne ]

~4— Le précipité : Pbl, s,

(Pb™ () » NO3T,y) Solution

Solution homogéne hétérogene

L'équilibre de la réaction est donné par I'équation :

Pbl, (s) sz + 217 (Ksl = 610_9)

(aq) (aq)

« 2°me Cas: Les ions iodure I" peuvent précipiter avec les ions Hg?* pour
donner HgI, ( rouge-orangé )
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(K Fiag)

Solution homogéne

Le surnageant : Hg?' ., ,\NOy .y , K'g 5 o
Le précipité : Hgl, g,

(Hg¥ (g , NO3 g ) Solution

Solution homogéne hétérogéne

L'équilibre de la réaction est donné par I'équation :

Hgl, (s) — ng(Zq) + 217 (Kyp = 6.10_29)

(aq)
+ 3°®me Cas : Lorsqu'on introduit des ions mercuriques Hg?* dans une solution

en présence de précipité d'iodure de plomb PbI,, la coloration rouge-
orangée, caractéristique de HgI, apparait.

( H22+1aq; » NOs7g))
Solution homogéne

__—
Le surnageant : Pb>(, , I . Le surnageant : Hg™ ) , NO3 (g » Pb¥ (g5 g

Le précipité : Pbl, Le précipité : Hgl, )

Solution hétérogéne Solution hétérogéne

La réaction qui se produit est :

Pbl, (s) — sz(jz—q) + leaq) K =K, = 6.107°

2I" g + Hgly)— Hghsy  Ka=1/Ko=1,6.10"
.................................................... [ .P.l.)é;r]é
Pbly s + Hgit) — PO, + Hghs) — Ks = m

D'aprés la loi de chatelier, l'ajout des ions Hg?' a un équilibre de solubilité
provoque la consommation des ions I", ce qui favorise le déplacement de I'équilibre
dans le sens de formation de I" et disparition de précipité PbI, (jaune) - Apparition
de précipité HgI, (rouge-orangé)

A I'équilibre :
I:Pb2+:|’q
Ky = ———— e, (%)
[Hg2+]éq
. [
Multiplions (*) par
-7
|Pp?| e
é I K;
() = k = i TE_Ka
[He** ey [T Ko
6‘10_9 +20 4 . .
Application numérique : & = £ = 107" > 10 = Réaction totale

= Ks (Hgl,) > Ks (Pbly) = Le sel Hgl, précipite préférentiellement
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e Conclusion :
Lorsque deux sels peu solubles entrent en compétition, il y a précipitation
préférentielle du sel de constante de solubilité Ks la plus petite.

D. QCM

Q1

La solubilité s d'un sel peu soluble est

|:| La quantité maximale d'un soluté " en mol ou en gramme" que l'on peut
dissoudre dans 1L de solution

|:| La quantité maximale d'un soluté " en mol ou en gramme" que l'on peut
dissoudre dans 1L de solvant

D La quantité minimale d'un soluté " en mol ou en gramme" que l'on peut
dissoudre dans 1L de solution

Q2

La constante de solubilité Ks de I'arséniate de zinc (II) Znz(AsO,):

(] k. = 4s3
[] k. = 108s?
[] k. = 108s°

Q3

Un soluté est peu soluble si sa constante de solubilité Ks

D K< grand et pK; petit
D K, petit et pKs grand

|:| Ks grand et pKs grand

Q4

Si le produit ionique Pi d'un sel peu soluble est inférieur a Ks
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|:| Il y aura une précipitation
|:| Il n'y aura pas de précipitation
] y aura un début de précipitation

Q5

La solubilité d'un sel peu soluble :

] augmente avec la température
D diminue avec la température
|:| reste inchangée

Q6

L'ajout d'ion commun dans un équilibre de solubilité :

] n'influe pas sur la solubilité
] augmente la solubilité
D augmente la solubilité

Q7

Lorsque deux sels peu solubles entrent en compétition, il y a précipitation
préférentielle du sel de constante de solubilité Ks

D La plus petite
D La plus grande

Qs

L'ajout d'une entité complexante a un équilibre de solubilité :

[ 1 diminue la solubilité
] augmente la solubilité

D n'influe pas sur la solubilité
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E. Exercices d'application

Exercice 1 :
A 25°C, la constante de solubilité du fluorure de calcium CaF, est 3.5 10!,
Donnée : M (CaF,) = 78 g/mol ; pKa (HF/F) = 3.2

Questions

1) Calculer la solubilité de ce sel :

a- Dans l'eau pure ( on négligera toute réaction acido-basique des ions avec l'eau ).
b- Dans une solution du fluorure de sodium NaF a 0,2 M.

c- Dans une solution acide de pH = 4.

2) On mélange 250 ml d'une solution du fluorure de sodium NaF a 0,02 M et 150 ml
d'une solution du chlorure de calcium CaCl; a 0,05 M.

a- Y aura-t-il un précipité? Justifier votre réponse.

b- Si oui, Calculer la masse du solide formé ainsi que les concentrations des ions a
I'équilibre.

Exercice 2 :

Soit une solution d'iodure de sodium NaI 0,1 mol L a laquelle on ajoute d'iodure
de mercure HglI. solide.

Donnée : pKs ( Hgl;) = 6.10%

Questions

a- Déterminer la solubilité de Hgl, dans cette solution.

b- La comparer a la solubilité dans I'eau pure.

Exercice 3 :

On s'intéresse a la solubilité du chromate d'argent, Ag.CrO,4 ,dans divers milieux.
Données :

M ( Ag.CrO, ) = 331,8 gmol?; Ks = 1,6 10*?; Constante de dissociation du
complexe [Ag(NHs),]* : Kp = 6,3 108

Questions

I- Solubilité dans I'eau pure : le chromate d'argent ( Ag>CrO, ) est un composé trés
peu soluble dans I'eau.

a - Ecrire I'équation de la réaction traduisant la mise en solution de ce composé.
b - Donner I'expression littérale du produit de solubilité Ks.

c - Calculer la solubilité s du chromate d'argent dans I'eau en g.L™.

II- Solubilité dans une solution aqueuse de nitrate d'argent (AgNOs).

a - Montrer qualitativement comment doit évoluer la solubilité s' du chromate
d'argent ( Ag.CrO. ) dans une solution de nitrate d'argent par rapport a sa solubilité
s dans |'eau pure.

b - Calculer la nouvelle solubilit¢é s' (en g.L') du chromate d'argent dans une
solution de nitrate d'argent de concentration 0,10 mol.L™.

ITI- Dissolution du chromate d'argent ( Ag.CrO. ) : une solution d'ammoniac (NHs)
peut dissoudre le chromate d'argent par formation de I'ion complexe [Ag(NH5).]*.

a - Ecrire I'équation de la réaction de I'ammoniac avec le chromate d'argent.
b - Donner I'expression de la constante de dissociation Kpr du complexe [Ag(NHs).]".
Exercice 4 :

On veut précipiter de I'hydroxyde de magnésium Mg(OH), solide a partir d'une
solution de nitrate de magnésium Mg(NOs). a 0,10 mol.L™.

La précipitation de I'hnydroxyde de magnésium est réalisée par addition de soude
NaOH a la solution. En solution, la soude libére des ions Na* et des ions OH". On
admettra que I'addition de soude ne modifie pas le volume de la solution de nitrate.
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Données : Ks ( Mg(OH), ) = 6. 102

Questions

a. Ecrire la réaction décrivant I'équilibre de dissolution de Mg(OH)s.

b. Donner I'expression du produit de solubilit¢ Ks de Mg(OH). en fonction des
concentrations des ions Mg?* et OH".

c. Déterminer le pH pour lequel la solution devient saturée en Mg(OH), ( pH de
début de précipitation ).
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Equilibres de
complexation

Généralités sur les complexes

Réactions de complexation et constantes d'équilibre
Domaine de prédominance du couple (ML/M)
Complexation compétitive

Effet du pH sur les équilibres de complexation

QCM

Exercices d'application

- Apprendre a nommer un complexe.
e Savoir calculer la constante de formation et de dissociation d'un complexe.

» Acquérir les facteurs influencant sur la stabilité d'un complexe.
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A. Généralités sur les complexes

1. Les complexes

N/@ Définition : Les complexes

b Les complexes (ML) sont des espéces chimiques polyatomiques associant autour
d'un élément central (M) des ions ou molécules appelés ligands (L).

La liaison entre M et L est une liaison covalente dative.

M @ L Réaction de complexatation . ML
Element Central Ligand Complexe

e L'élément central (M) :
L'élément central est un atome ou cation d'un élément métallique qui peut
aussi bien étre un cation des métaux de transition Bloc d (Fe®*, Fe**, Cu?*,
Ni?*, Co?*...) ou un cation des métaux alcalin ou alcalino-terreux bloc s
(Na*, K*, Mg?*, Ca** ...).
Le centre métallique posséde des lacunes électroniques, on dit que c'est
un acide de Lewis (élément qui accepte au moins un doublet d'électrons).
 Lesligands (L) :
Les ligands possedent quand a eux au moins un doublet d'électrons non
liant, situé sur un atome formellement ou partiellement chargé
négativement : ce sont des bases de Lewis.

On distingue les ligands anioniques, chargés négativement lorsqu'il n'est pas
coordiné au métal (par exemple : Br, HO , ...) et les ligands neutres
(exemple : H,O, NHs... ).

Les ligands possédant un seul site de fixation sont appelés monodentates
(ou monodentés, ou monodentes) par exemple :

Site de fixation

o o Site de fixation
Bl‘@ Py skt

Site de fixation

m—2Z.
O



Les ligands possédant plusieurs sites de fixation sont appelés polydentates par
exemple :

Ion oxalate C,0,~ ,  Ethylénediamine | Ethylénediaminetétraacétate (EDTA)
0 i E
I | | CH,C00®
C 0!  HXC—CH, |
S S
0 g / | N— CH,CO0
° | | HoN NHp o
o | < ; T 06 Sites de fixation
‘) :  HC.
b i | OESAEER| "|'— CH,C00®

2. Formule d'un complexe

Fondamental : Formule d'un complexe

La formule d'un complexe est écrit entre crochets, en commengant par l'atome
central M, suivi des ligands anioniques puis des ligands neutres.

[M (ligands anioniques), (ligands cationiques),,] €&

Exemple : Formule d'un complexe
[Fe(H,0)6]** 5 [Cu(NH3)4]* 5 [FeCly)* 5 [CrCL(NH3)4]"
[PtBrClI(H,0)] : [CoCI(NO>)(NH3)4]*

3. Nomenclature des complexes

Méthode : Nomenclature des complexes

1- Régles :

Pour nommer un complexe, il faut respecter les régles suivantes :
* Le nom du complexe s'écrit en un seul mot.

e Si le complexe ML n'est pas neutre (anionique ou cationique) il sera
précéder du mot "Ion".

* Les ligands L seront cités dans l'ordre alphabétique, suivi de |'élément
central M.

e On précise le nombre de ligands monodentates par le préfixe : di, tri, tétra,
penta...etc.

e« On précise le nombre de ligands polydentates par le préfixe : bis, tris,
tétrakis, pentakis,..etc.

» Sile complexe est anionique, le nom du métal est suivi du suffixe "ate".

* Le degré d'oxydation de I’élément central est noté en chiffre romain a la fin
du nom de complexe.

2- Nom des Ligands :
Le nom est dérivé du nom de la molécule ou de l'ion.
a- Ligands anioniques : on rajoute la terminaison « o ».
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Exemples :

¢ Monodentates anioniques : ClI~ : chloro , F~ : fluoro H™ : hydruro, CN™ :
cyano, OH™ : hydroxo, SO.*" : sulfato, SCN™ : thiocyanato, NO; : nitrito
» Polydentates anioniques : S,05%": thiosulfato, C,04*" : oxalato, CsH4(COO"),

: phtalato
b- Ligands neutres (moléculaires) :
Exemples :
¢ Monodentate neutres : H,O : aqua, NHs : ammine, CO : carbonyle, NO :
nitrosyle

- Polydentates neutres : en : ethylenediamine
3- Nom des Complexes :
On distingue deux types de complexe :
e Les complexes neutres.
* Les complexes non-neutres ( Anioniques et cationiques).

Complexes neutres — s Ligands cités dansl'ordre alphabétiqgue Element central (DO)

Anioniques : Ton Ligands cités dans 'ordre alphabétique Element central ate (DO)
Complexes non-neutr

Cationiques : Ton Ligands cités dans 'ordre alphabétique Element central (DO)

Avec DO : Degréd’oxydation de I'element central

Exemple : Nomenclature des complexes
Complexes neutres :

[CACO),] : tétracarbonylchrome DO +40)=0—= DO =10
[Fe(CO);] : pentacarbonylfer DO+5(0) =0 —=- DO =10

Complexes cationiques :

[Ag(NH;)-[": Ion diammineargent (1) DO+ 2(0)=+1 DO =+

[Cu(NH;).J*" : Ton tétraamminecuivre (11) DO + 4(0) = +2 DO =11

[Cu(H,O) 4]2+ : Ton tétraaquacuivre (II) DO+ 4(0)=+2 DO =+

[Fe(SCN)]*" : Ion thiocyanatofer (111) DO+ 1(-1)=+2 DO =+I1

[CoCl[,XO:)(I\T—I_q)]J' : Ion amminechloronitritocobalt (T11) DO+ 1(-1+1(-1+1(0) =+1 DO = HII
[Co(enjl_;]3+ :Ion trisethylenediaminecobalt (I11) DO +3(0)=+3 DO =+III
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Complexes anioniques :

[Fe(CN)¢]* : Ion hexacyanoferrate (I11) DO +6(-1)=3 — DO =+1II
[Cufﬁ]z’ : Ion hexafluorocuprate (IV) DO+6(-1)=-2 —= DO =4V
[Fe{cx)s]3' : Ton trisoxalatoferrate (I1I) DO +3(-2)=-3 —= DO =-II

[Pt BrCII(H,0)] :Ion aquabromochloroiodoplatinate (1II)  DO+1(-1)+1(-1)+1(-1)+1(0) =-1—= DO =~+II

Complément : Nomenclature des complexes

Lorsqu'il s'agit d'un sel complexe, on cite (comme pour n'importe quel sel) I'anion
avant le cation.

Exemples :
E;[Fe(CN)s] - hexacyanoferrate (T1I) de potassium

[Cr(NH;4]Cl; - chlomre de téfraamminschrome (11T)

4. Indice de coordination

Définition : Indice de coordination (Ic)

L'indice de coordination Ic est le nombre de liaisons simples formées par I'atome
central avec les ligands.

« Un ligand monodentate ne peut se lier qu'une seule fois.
* Un ligand polydentate peut se lier plusieurs fois.

Exemple : Indice de coordination
[AgNH;),]™ Te=1@)=2
[CuNHy) " Ie=4(1)=4
[Cu(H0),*":  Ie=4(1)=4
[Fe(SCNF™:  Ie=1(1)=1
[CoCINO, XNH)]™ - Ic=1+1+1=3
[Co(en)s]" - le=3(2)=6

[Fe(ox)s]* Ie=3(2)=6
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5. Couple donneur/accepteur de ligand

Fondamental : Couple donneur/accepteur de ligand
Une réaction de complexation s’écrit de la facon suivante :

Réaction de complexation
M . aL = - ML,
L » *_
Atome ou ion central E ; e W—
A ceeptevr de ligand ; A OIS
Anion ou molécule neutre Donneur de ligand
Ligand

 Analogie avec les réactions acidobasiques :

Couple Type Particule . b o s
i s 5 Notation générique
Donneur/Accepteur d’équilibre échangée
Acide/Base acidobasique | proton HF AH — A~ + H"
& S~ N~ S~
acide base proton
Complexe/Cation . :
T complexation ligand L ML — M ok, T
complexe cation métallique  ligand

B. Réactions de complexation et constantes

d'équilibre

1. Constante de formation globale

Définition : Constante de formation globale

La constante de formation globale de la constante d'équilibre associée a I'équilibre
de formation du complexe ML,. On note cette constante d'équilibre B .

M + nL = ML,

A I'équilibre, le quotient de la réaction Qe de formation globale du complexe ML,
est égal a Bn :

_ [MLn]éq
- [M], [L]

n
éq

Qéq = ﬁn

B : Constante globale de formation de ML,

Fondamental
« Un complexe est d'autant plus stable que sa constante de formation globale
est élevée

Bn / = Le complexe est plus stable

- . 4
« La formation du complexe est totale si : Bx = 10
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2. Constante de dissociation globale

Définition : Constante de dissociation globale

Il s'agit de la constante d'équilibre associée a I'équilibre de dissociation du
complexe. On note cette constante d'équilibre Kp .

ML, = M + nL

A 1'équilibre, le quotient de la réaction Qe de dissociation globale du complexe ML,
est égal a Kp :

(Mg (LY, 1
_— avec : Kp=— et pKp=-logKp = +logpB,

O =Ko =11, B

3. Constantes de formation successive

Définition : Constantes de formation successive

Soit une solution contenant I'atome (ou ion) central métallique M. On ajout
progressivement le ligand L. Il se forme successivement les complexes ML , ML,
etc... :

M+L= ML Kf]

ML+L= ML, Kfz

ML, +L = MIL; Kf3

ML, +L<= ML; Kfi

ML, +L<= ML, Ky,

M +nL= ML, B,

Les constantes des équilibres successifs, notées Kyi, Kpa, K3, men, sont appelées
constantes de formation successive.

On peut déduire : Bn=Kri X Kpp X Kz X ... X Ky,
Soit :

Bn = H Ky,
i=1

4. Constantes de dissociation successive

Définition : Constantes de dissociation successive

Soit les réactions successives de dissociation du complexe ML, :
ML, = ML, | +L K,
ML, = ML, ,+L K1

ML, = ML+L  Kgp
ML= M+1L K

ML, =M+nL  Kp

Les constantes des équilibres successifs, notées Kin, Kan-1,....Ka2, Ka1, sont
appelées constantes de dissociation successive.
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On peut déduire : Kp = Kq1 X Kip X Kg3 X ....... X Kan
Soit :

Kp = ﬁ Kq,
i=1

5. Lien entre les constantes usuelles

,}\ Méthode : Lien entre les constantes usuelles

Dans les exercices, on donne souvent les B: ou les Kd; = 107°%* | 1| faut savoir
donner directement la relation entre toutes ces constantes d'équilibre.
1

Bi=— . (D)
' Ka
Nous avons : B, = 1 2
2 Kdlez ..........
Remplagant (1) dans (2) : 8, = ’8_1
Ko
A _ . B
On en déduit : —logKs = pKa = log’B—
1
Ce qui fait :
ﬁn—l ﬁn
Kain = o pKy, = log
ﬁn ﬁn—l

C. Domaine de prédominance du couple (ML/M)

1. Diagramme de prédominance en fonction de pL ( pL
= -log [L])

,}( Méthode
Par analogie avec les diagrammes de prédominance vus dans le chapitre acide-
base, on peut tracer un diagramme de prédominance en fonction de pL (avec pL =
-log [L], le potentiel ligand) sur lequel on indique quelle forme du complexe est
majoritaire en solution.

Soit la réaction de dissociation du complexe ML :

ML = M + L

A I'équilibre, la coAr/\I.ﬁ,t[ai\]te de dissociation du complexe ML est donnée par la relation

[ML]

suivante : Ky =



ML Prédomine M Prédomine

Ainsi [L]= ———— -+ (%)
[M]
Le logarithme décimal de (*) nous conduit a la relation :
—log[L] = pL = pK; + log LM]
[ML]
Cette relation montre que :
e Si[M] = [ML] alors : pL = pK4
e Si[M] > [ML] alors : pL > pKq
e Si[M] < [ML] alors : pL< pKq4
Résumons sur un axe horizontal en fonction de pL :
M ] <[ML] [M]=[ML] [M]=[ML]
pL < pKy4 pL =pK,4 pL =pKy
| -
| L

2. Etablir un diagramme de prédominance avec des
complexes successifs

Il existe deux types de complexes :

¢« Complexes stables : Ce sont des complexes avec un unique domaine de
prédominance.

+ Complexes instables : Ce sont des complexes qui ne prédominent jamais.

Méthode : Complexes stables

Les complexe stables sont caractérisés par : pKd, < pKd.-1
Exemple : Soit les réactions de dissociation successive du complexe MLs

N MLy [L]
ML; = ML, + L K3 = —[ML3]
ML = ML _[ML][L]

2 ML+L  Kp=-—a1
[ML,]
L u _[M][L]
- + L K, =
[ML]

Supposons :

Kd3 > Kdz > Kdl = pKd3 < pKdQ < pKdl = pKdn < pKdn_l

= Les Complexes MLs;, ML, et ML sont stables

Les expressions logarithmiques de Kd; ,Kd; et Kds; nous donnent les relations :

[ML,]

° L = K
pL = pKd; +log[ML3]
[ML]

. L =pK
p pKd, + log [ML]
[M]

L =pK
. pL=p d1+log[ML]
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Résumons sur un axe horizontal en fonction de pL :

pL =pK;; pPL = pKy, pL =pKy4

pL
I -

ML, prédomine | ML, prédomine;, ML prédomine M prédomine

s Exemple : Complexes stables
& P P

+ Cas du cuivre Cu?** avec I'ammoniac NH; :
On consideére les complexes [Cu (NHs)]** aveci =1, 2, 3, 4 . On donne : log B: =
4.1, log B> = 7.6, log B3 = 10.5, log B4+ = 12.6
a- Ecrire les réactions de dissociation successives de ces complexes puis déduire les
valeurs de leurs constantes de dissociation Kd;, Kd>, Kd; et Kda.

b- Sur axe gradué en pNH; = -Log [NHs], donner les domaines de prédominance
des différentes espéces contenant Cu.

Les réactions de dissociation successive :

Cu(NH3)y = Cu(NH3); + NH; Kd,

Cu(NH3); = Cu(NH3), + NH3 Kds

Cu(NH3)2 Cu(NH3) + NH; Kd,
1
CM(NH3) = Cu + NH; Kd, = ﬂ_
1
Déduire les valeurs de leurs constantes de dissociation Kd;, Kd,, Kd: et
Kd4 H
Nous avons : Kin = Pt © pKy, =log B
ﬁn ﬁn—l

Donc :

B3 Ba
Kiy = — © pKy =log—

Ba B3

B> B3
Kiz = == © pKp =log—

B B>

B B>
Ki» == © pKp =log—

B> B

1
Ka = B & pKa = logBi

1

Application numérique :

pKd; = 4,1 ; pKd, = 3,5; pKd; = 2,9 ; pKds = 2,1

Domaines de prédominance des différentes espéces contenant Cu en
fonction de pNH; :

On constate que :
pKds < pKd; < pKd, < pKd, = pKd, < pKd,-; = Cas de complexe stable

pNH3
IEr=—

[Cu(NH3) 1 | [Ca@¥H3)* | [Cu(NH."" | [Cu(NHy)*

2.1 29 35 4.1
|
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Question : sous quelle forme se trouve le cuivre (II) lorsqu'on impose une
concentration d'ammoniac libre égale a 5.10° mol.L™* dans une solution d'ions
Cu?*?

Réponse : [NH;] = 5.102 mol.L™! - pNH; = —log[NH;] = 2.3 - 2.1 < pNH3 < 2.9

D'aprés le diagramme de prédominance ci-dessus, le cuivre (II) se trouve sous la
forme [Cu(NH;)s]*".

Méthode : Complexes instables

Les complexes instables sont caractérisés par : pKd, > pKd-1
Exemple : Soit las réactions de dissociation successive du complexe ML,

ML = ML _IML][L]
2 = +L K= ——7—17—
[ML,]
ML = M _ [M]I[L]
- + L K, =
[ML]

Supposons :

Kdz < Kdl = pKd2 > pKd1 = pKd,, > pKd,,_l

= Cas de complexes instables

Les expressions logarithmiques de Kd; et Kd. nous donnent les relations :
[ML]
[ML;]
[M]

L = pKd, + lo
. D pAd; g[ML]
Résumons sur un axe horizontal en fonction de pL :

« pL=pKd, +log

pKd,; pKd,

M
ML,

| -
ML :

Le complexe ML posséde deux domaines de prédominance prédominance disjoints
- Cela signifie que ce complexe n'est pas stable.

ML se dismute en solution aqueuse : il réagit avec lui-méme pour donner M et
ML, .

Régle du gamma :

chl‘
Donneurs Accepteurs
Rt Accepteur plus fort
N ML Accepteur plus fo
Lﬁ\f/.é"
Donneur plus fort ML PKE—I‘K M

La réaction prépondérante est : ML + ML = ML,



D'aprés de qui précéde, ML étant instable en solution du ligand L :
ML, = ML + L Kd,
ML = M + L Kd,

ML, = M + 2L Kp = Kdy x Kd,
Le couple donneur/accepteur (de ligand L) stable en solution est donc ML/L
L'équilibre de complexation correspondant est :

— _ _ [M] [L]?
ML, = M + 2L Kp = Kdy X Kd, = [ML,]
L 1[ Ko + log- 2 }
pL = S|P og
L'expression logarithmique de Kp : 2 P [ML]
M] = [ML;]
1/2 pKp
| -
ML, prédomine ! M Prédomine pL
[M] < [ML,] [M] = [ML,]
s Exemple : Complexes instables
& P P

« Cas du fer Fe**avec l'ion oxalate C,0,% :
Les ion Fe®** forment successivement avec le ligand C,0.* les complexes : [Fe
(C:04)1" ; [Fe (C:04).] ; [Fe (C204)3]*
On donne : log B1 = 9.4, log B> = 14.2, log Bs = 20.2 .

a- Ecrire les réactions de dissociation successives de ces complexes puis déduire les
valeurs de leurs constantes de dissociation Kd;, Kd, et Kds

b- Sur axe gradué en pC,0, = -Log [C.04], donner les domaines de prédominance
des différentes espéces contenant Fe.

Les réactions de dissociation successive :

[Fe(C204);] = [Fe(C204),1” +C203"  Kds

[Fe(C204),] = [Fe(C04)]" + C,057 Kd,

[Fe(C,09)]" = Fe** + C,0% Kd,

Déduire les valeurs de leurs constantes de dissociation Kd;, Kd,, Kd; et

Kd4 H
ﬁn—l ﬁn
Nous avons : Kin = © pKy, =log
ﬁn ﬁn—l
Donc :
K3 =§—§ S pKas = logﬁ—z
Bi B2
Kipp=— © pKap =log—
B> B
1
Ky = — © pKag =logB
B



Application numérique :

pKd; = 9.4 ; pKd, = 4.8 ; pKds; = 6

Domaines de prédominance des différentes espéces contenant Cu en
fonction de pNH; :

On constate que : PKds > pKd, = pKd, > pKd,-1 = Cas de complexe instable

pKd,=4.8 pKd;=6 pKd, =94 pC,0,

[Fe(C,00,1

Fe''

|
! [Fe(C204)]" ‘ [Fe(C209]"
E | [Fe(Cy0y),]

i -
[Fe(C,0,4)31"

Le complexe [Fe (C,04).] posséde deux domaines de prédominance prédominance
disjoints - Cela signifie que ce complexe n'est pas stable.

[Fe (C.0.).] se dismute en solution aqueuse : il réagit avec lui-méme pour donner
Fe3* et [Fe (C204)]* .

[Fe(C204);] = [Fe(C204),]” + G0~ Kds
[Fe(Cy04),]” = [Fe (C204)]+ + CQOi_ Kd,

[Fe(C204);] = [Fe(C209)]* +2C,0% Kd* = Kdy X Kdz ----vvvvvvne-- (1)
et:
[Fe(C00)]" = Fe** + C,07 Ky -vvveeeennnneeens 2)
L'expression logarithmique de Kd* et Kd; :
|Fe]
Pe0s = PR+ 08 e cs00T)

1
pCr04 = 5 pKd, + pKds + log

[[Fe(C204)]"]
|[Fe(C204):]7]

Résumons sur un axe horizontal en fonction de pC.0;, :

[Fe(C,0,)1 Prédomine

1/,(pKd,+pKd,) = 5.4 pKd, =9.4

Fe'™ Prédomine

| pC20y
| [Fe(C,00]" Prédomine

| -

D. Complexation compétitive

Méthode : Complexation compétitive

1% Cas : Les ions Fe*'réagissent avec les ions thiocyanate SCN- pour
former le complexe ion thiocyanatefer (III) [Fe(SCN)]** de couleur rouge
sang.
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oy,

(K+(aq} » SCN—(aq} )

« Incolore »

2 Complexe ion thiocyanatofer
(Fe¥e; {Chus) p Y (1)

[Fe(SCN)]** « Rouge sang »

L'équilibre de la réaction est donné par I'équation :
Fe** + SCN™ — [Fe(SCN)[** B =10°

+ 2°M¢ Cas : Les ions Fe**réagissent avec les ions oxalate C,0.> pour former
le complexe ion oxalatofer (III) [Fe(C.04)]" de couleur Vert pale.

—~

(@Na',, ,» G0 ,)

« Incolore »

d Complexe ion oxalatofer (IT
(Fe3+(aq) y 3CT (aq)) p ( I)

[Fe(C,0)]" « Vert pale »

L'équilibre de la réaction est donné par I'équation :

Fe* + C,07 — [Fe(C,0)]" B = 10°

« 3°®me Cas : Lorsqu'on introduit des ions oxalate C.0,* dans une solution en
présence du complexe ion thiocyanatefer (III) [Fe(SCN)]**de couleur
rouge sang., la coloration vert pale, caractéristique du complexe ion
oxalatofer (III) [Fe(C.04)]" apparait.

O

(2Na*,,, » C,04 () )

« Incolore »

Complexe ion thiocyanatofer (I1I) Complexe ion oxalatofer (I1I)

[Fe(SCN)]** « Rouge sang » [Fe(C,0)]" « Vert pale »
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La réaction qui se produit est :

1
[Fe(SCN)]* = Fe** + 2SCN- K,

- — =103
B

Fe** + C,07 — [Fe(C0)]" Ky =, =10°

[Fe(SCN)I* + C20% — [Fe(C0,)]" + 2SCN™ K = K; x K :% =108
1

D'apres la loi de chatelier, I'ajout des ions C.0,* a un équilibre de complexation
provoque la consommation des ions Fe** , ce qui favorise le déplacement de
I'équilibre dans le sens de formation de Fe®' et disparition du complexe
[Fe(SCN)]** (rouge sang) - Apparition du complexe [Fe(C.0.)]* (Vert pale)

A I'équilibre :

K=K xK, = /3—1 =10 > 10* = Réaction totale
1

= B, [Fe(C:00)]") > B ([Fe(SCN)")
= Le complexe [Fe(C,04)|" se forme préférentiellement
+ Conclusion :

Lorsque deux complexes entrent en compétition, il y a formation
préférentielle du complexe a constante de formation globale B. la plus
grande.

Effet du pH sur les équilibres de complexation

Fondamental : Effet du pH sur les équilibres de complexation

Un complexe a ligand basique se détruit en milieu acide :
e Cas du complexe de Ag* avec I'ammoniac NHs :

1 1
Ag(NH3); = Ag" + 2NH Ki=—= =107
8(NH3), g 3 e NRTIE
1
NH; + 2H;0" — INH; + 2H,0 Ky = 2= = 10" avec : Ka =107
a
................................................ .
Ag(NHg,); ar 2H30+ - Ag+ alx 2NHI + 2H,0 K; = = 10+11'2
ﬂzKaz

K; >10* - La réaction de destruction du complexe [Ag(NH;).]* est totale
en milieu acide.

Un acide faible devient plus fort par complexation de sa base conjuguée :
e Cas de l'acide cyanhydrique HCN :
2
2HCN + 2H,0 = 2H;0* + 2CN~ Ky = Ka? = (107%3) = 10718
Agt + 2CN~ — Ag(CN); K> =, = 107207

2HCN + 2H,0 + Agt = 2H;0% + Ag(CN);  K; = B2 x Ka® = 102!

K; >> K; - Le HCN devient plus fort par complexation de sa base
conjuguée CN".
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F. QCM

Q1

Un élément central M est :

|:| Un acide de Lewis (donneurs d’électrons)
|:| Une base de Lewis (accepteur d’électrons)

Q2
Un ligand L est

|:| Un acide de Lewis (donneurs d'électrons)
|:| Une base de Lewis (accepteur d'électrons)

Q3

La liaison entre M et L est :

D Covalente
D covalente dative
D Ionique

Q4

Les ligands polydentates possedent :

D un seul site de fixation.

|:| plusieurs sites de fixation.

Q5

Un complexe est d'autant plus stable que sa constante de formation globale B,
est

mEEE =



(] petite

D grande

I:l constante
Q6

L’équation qui relie la constante globale de formation B. avec la constante de
dissociation successive pKd, est :

] Ba

Kd, = —log—
P gﬂn—l
o pKd, = log'B—"
ﬂn—l
[l Bu
Kd, =
P ﬂn—l

Q7

Les complexe stables sont caractérisés par :

[] pKd. < pKdos
[] pKd. > pKdos
D pKdn = pKdn-l

Q8

Les Complexes instables :

D Ce sont des complexes qui ne prédominent jamais
D Ce sont des complexes avec un unique domaine de prédominanc

Q9

Un acide faible devient :

D plus faible par complexation de sa base conjuguée

|:| plus fort par complexation de sa base conjuguée
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Q10
Un complexe a ligand basique se détruit

D en milieu acide

D en milieu basique

G. Exercices d'application

Exercice 1 :
Donner la nomenclature et I'indice de coordination des complexes suivants :

Question

[Fe(OH)(H:0)s]** ; [Cr(SCN)4(NH3)2]1; [CrCl2(H20)41* ; [Co(S0O4)(NH5)s]Br ;
[COBF(NH3)5]SO4 ’ K3[ FE(CN)s ] ’ [ FeCIz(en)2]+ ’ K[PtC|3(NH3)] ’ Naz[NlFe]
Exercice 2 :

Donner la structure et l'indice de coordination des complexes suivants :

Question
* ion hexachloroplatinate (IV)
e pentacarbonylfer (0)
e tétrabromoaluminate (III) de sodium
» jodure de tétraamminezinc (II)
e ion bisethylenediaminecuivre (II)
e trisoxalatoferrate (III) de potassium
Exercice 3 :
On considére les complexes [FeF]** aveci =1, 2, 3, 4 . On donne : log B: = 6,0 ;
log B> = 10,7 ; log Bs =13,7 et log B+ = 16,1.
Questions
1- Ecrire les réactions de formation successives de ces quatre complexes.

2- Donner l'expression des constantes de dissociation successives Kd; des quatre
complexes ; déterminer numériquement ces constantes.

3- Tracer le diagramme de prédominance en fonction de pF = - log [F7].

On réalise une solution contenant initialement des ions ferriques Fe3* a 10 molL™
et des ions fluorures a 0,1 molL™.

4- Déterminer le complexe majoritaire dans cette solution.

5- Nommer le complexe majoritaire.

6- Quelles sont les concentrations finales des ions présents en solution.
Exercice 4 :

On s'intéresse aux complexes formés par les ions argent Ag* avec les ions
thiosulfate S,05%, de formule Ag(S,0;){*", aveci =1, 2 et 3.

Données : Kf; = 10*%8, Kf, = 10**7, Kf; = 10*%7,



Questions

1. Nommer et donner l'indice de coordination Ic de différents complexes formés.

2. Tracer le diagramme de prédominance des différentes espéces en fonction de
pSzO32- = '|Og([52032-]).

3. On considére une solution contenant initialement les ions argent Ag* a la
concentration Co = 5,0.10°2 mol.L™*. On verse une solution de thiosulfate de sodium

(2Na*, S,05%). A I'équilibre, pS,0s> = 3. Déterminer la concentration de toutes les
espéces en solution a I'équilibre.
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Equilibres
d'oxydoréduction

Définitions

Réalisation pratique des réactions d'oxydoréduction
Formule de Nernst et notion du potentiel rédox standard
Prévision le sens d'une réaction d'oxydoréduction
Détermination de Kéqg d'une réaction Rédox

Complexes et oxydoréduction

pH et oxydoréduction

Produit de solubilité et oxydoréduction

QCM

Exercices d'application

- Apprendre a écrire et a équilibrer une réaction d'oxydoréduction.
« Savoir calculer force électromotrice (F.e.m) d'une pile.

* Prévoir le sens d'une réaction d'oxydoréduction.



A. Définitions

1. Oxydants et réducteurs
Expérience

e Aluminium et (di)brome :

On ajoute des morceaux d'aluminium métallique Al au (di)brome
pur Bra

Une réaction violente se produit :

2Al(s) + 3Br2(1) - 2AlBr3 (s)

On constate la formation d'un solide ionique blanc, le bromure d'aluminium
APt (Br)s;
Interprétation :
» Chaque atome d'aluminium meétallique Al neutre perd des électrons (trois
électrons) de sa derniére couche pour se transformer en cation aluminium
AI**, On dit qu'il est oxydé.
» Chaque molécule de (di)brome Br. neutre gagne des électrons (deux
électrons) pour compléter les derniére couches de ses deux atomes qui
deviennent des anions bromure Br". On dit qu'elle est réduite.

Définition : Oxydants et réducteurs

Un réducteur : c'est une espéce chimique susceptible de céder un ou plusieurs
électrons (ici : Al).

N

3+ -
Al(s) i Al(aq) + 3e

Un Oxydant : c'est une espéece chimique susceptible de capter un ou plusieurs
électrons (ici : Brz).

Brz(l) + 2¢” — 2Br(_aq)

2. Couple (Oxydant / réducteur)

Définition : Couple (Oxydant / réducteur)
Dans le couple redox, le réducteur est toujours présenté a droite de Il'oxydant
(Ox /Red).

Un couple oxydant / réducteur est I'ensemble d'un oxydant et d'un réducteur qui
se correspondent dans une demi équation électronique :

N

Oxydant + ne- = Réducteur

ool B
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"2

N

Exemple : Couple (Oxydant / réducteur)
Soit le couple (Oxydant / réducteur) : AI** / Al

RN 3+ -
Al(s) == Al(aq) + 3e

L'aluminium Al perd 3 électrons pour se transformer en ion AI** - Al est un
réducteur.

L'ion AI** gagne 3 électrons pour se transformer en Al - AI** est un

oxydant.

3. Equilibrer une demi-réaction d'oxydoréduction

Méthode : Equilibrer une demi-réaction d'oxydoréduction

a

o
d
e

. Ecrire la demi-équation sous la forme : Oxydant + e- = réducteur

b. Equilibrer tous les atomes autres que O et H.

. Equilibrer les O en ajoutant des molécules d'eau.

. Equilibrer les H en ajoutant des protons H*.

. Compléter le nombre d'électrons pour respecter les charges électriques.

Exemple : Equilibrer une demi-réaction d'oxydoréduction

Soit le couple (Cr.0,%/Cr3*)
a. Ecrire la demi-équation sous la forme : Oxydant + e- = réducteur :
Cr0F + ne” = Cr*
, 2 -
b. Equilibrer tous les atomes autres que O et H : Cr,07 + ne” = 2Cr*
c. Equilibrer les O en ajoutant des molécules d'eau :
Cr03 + ne = 2Cr* + TH,0
d. Equilibrer les H en ajoutant des protons H* :
Cr,03 + 14H* + ne” = 2Cr’* + TH,O

e. Compléter le nombre d'électrons pour respecter les charges électriques :
Cr,03 + 14H* + 6¢° = 2Cr’* + TH,0

4. Réaction d'oxydoréduction

Définition : Réaction d'oxydoréduction

Une réaction d'oxydoréduction consiste en un transfert d'électrons entre un
oxydant d'un couple et un réducteur d'un autre couple.

Cette réaction est formée par deux demi-réactions : Oxydation et réduction
Exemple :

Demi-réaction d'oxydation : A, = Ali;q) + 3e” Couple (Al3+/Al)

Demi-réaction de réduction :
Brygy + 2¢~ — 2Brg, Couple (Br,/Br™)

Réaction d’oxydoréduction : 3Bryq) + 2Al) — 6Br, + 2AL
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5. Nombre ou degré d'oxydation

% Fondamental : Nombre ou degré d'oxydation
Le degré d'oxydation DO d'un élément 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.

pour déterminer le degré d'oxydation d'une espéce, il faut respecter les regles
suivantes :

« Atome isolé neutre : Cu, Co, Ag,..., etc -~ NO (Cu) = NO (Co) = NO (Ag) =0.
» Combinaison neutre formées d'un seule élément :
F2, Bry, Cl, O2 - NO (F) = NO (Br) = NO (Cl) = NO (O) = 0.
« Ions monoatomique:
NO = charge portée par l'ion : CI" - NO (Cl) = -I ; O* - NO (O) = - II ;
Fe3* -~ NO (Fe) = +III.

« La somme algébrique des NO des atomes constituant un groupement
atomique = charge globale du groupement

Exemples :
H.O - 2NO (H) + NO (O) = 0 ; Cr.0,> - 2NO (Cr) + 7NO (0) = -2
* Le NO du Fluor (élément le plus électronégatif) =-
( sauf dans F> - NO (F) = 0).
* L'oxygene (élément le plus électronégatif aprés le fluor) a un NO = -II
(sauf dans des liaisons O-F ou 0-0)
Exemples : F.O - NO (F) = -I et NO (O) =+II ; H,O, - NO (H) = +I et
NO(O) = -I
 Le NO de I'nydrogéne H* - NO (H) = +I (sauf dans H, - NO (H) = 0) et dans

les hydrures NaH, KH, LiH, ....(NO (H) = -I) car Na, K, Li, ... sont plus
électropositifs que I'hydrogene.

B. Réalisation pratique des réactions
d'oxydoréduction

1. Transfert directe d'électrons (Voie chimique)

Lorsque I'on met en contact I'oxydant d'un couple et le réducteur d'un autre couple,
une transformation chimique peut avoir lieu. Il y a alors transfert direct
d'électrons entre les deux espéces chimiques.

"'r‘ Exemple : Transfert directe d'électrons

On immerge lame de Zinc Zn de couleur grise dans une solution de sulfate de
cuivre (II) de couleur bleue.

e Au bout d'une durée on observe alors sur la lame d zinc un dép6t brun
rouge et la décoloration de la solution de sulfate de cuivre (II).
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Lamede zinc Zn

_/ grise

----------------- Lot Dépot de Cuy,
rouge brun
" m | Solutionde Cw* ;50 st |
Bleue .. Décoloration dela solution

Les atomes réducteurs de zinc Zn (grise), donnant des électrons, sont oxydés et
deviennent Zn?** (solution incolore). Les ions oxydants de cuivre (II) Cu?*
(bleue), recevant des électrons, sont réduits et deviennent Cu (rouge brun).

L'équation de la réaction associée a cette transformation chimique spontanée du
systeme s'écrit :

Zni — Zn%;q) + 2e” Oxydation
Cu*t  + 2¢ — Cuiy  Réduction
(aq)

Cu%;q) + Zngy — Zn(zaz) + Cug) Oxydoréduction
Keg = 1,9.10%% ( Réaction totale ).

2. Transfert indirect d'électrons (Voie électrochimique)

Les 2 demie réactions ont lieu dans 2 compartiment distinct reliés I'un a 'autre par
un conducteur électrique. L'ensemble constitue une cellule électrochimique.

Il en existe 2 types :
e Cellule galvanique (pile) : réactions spontanées (naturelles).

¢ Cellule d'électrolyse : réaction forcée a l'aide d'une source d'énergie
électrique ; sens inverse a celui de la cellule galvanique (pile)
correspondante.

Définition : Cellule galvanique (pile)

Une pile électrochimique est un générateur qui transforme de ['énergie
chimique issue d'une réaction d'oxydoréduction spontanée (naturelle) en
énergie électrique.
Constitution de la pile Daniell :
Cette pile a été inventée par le chimiste britannique John Daniell en 1836. Elle
est constituée de deux compartiments :
 Un premier compartiment contient une solution de sulfate de cuivre (II)
(Cu?* ; S0.,*) et une lame de cuivre (Cu).
* Un deuxiéme compartiment contient une solution de sulfate de zinc (II)
(Zn?** ; SO,*) et une lame de zinc (Zn).

Les deux solutions sont reliées par un pont salin (tube en U contenant une solution
électrolyte 2Na* , S0.,%). Les lames de cuivre et de zinc constituent les deux
électrodes (bornes) du générateur électrochimique (pile) ainsi constitué.
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Pont salin

Fonctionnement de la pile Daniell :

On relie les deux électrodes par un circuit extérieur formé par un conducteur
ohmique en série avec un ampéremetre. L'ampéremetre note le passage d'un
courant allant de la lame de cuivre (borne positive) vers la lame de zinc (borne
négative). On peut également dire qu'a I'extérieur de la pile des électrons quittent
la lame de zinc pour se diriger vers la lame de cuivre. Expliquons I'existence de ce
courant électrique.

Les électrons qui quittent la lame de zinc proviennent de I'oxydation de ce métal :

Borne négative (Anode) : Zn — Zn%;q) + 2e” Oxydation

Lorsque les électrons, aprés avoir traversé le conducteur ohmique et
I'ampéremeétre, arrivent sur la lame de cuivre, ils entrent en contact avec les ions
Cu?* et ils réduisent ces derniers :

Borne positive (Cathode) :Cu(zc‘fq) + 2¢7 — Cuy Réduction
Au total, on peut écrire la réaction du fonctionnement de la pile :
Cu*t  + Zni — Zn*t + Cug Oxydoréduction

(aq) (aq)

Role du pont salin :
e Permettre le passage du courant dans la pile.

« Assurer la neutralité électrique des solutions (par migration des cations Na*
dans le sens du courant électrique I dans le pont, les anions S0O,> dans le
sens contraire)

Représentation formelle d'une pile :

La représentation formelle de la pile est obtenue en plagant la borne négative a
gauche et en indiquant les espéces chimiques rencontrées dans la pile. Le pont salin
est représenté par une double barre.

o Zmn/Zn*t ) Cutt i Cu @

Force électromotrice (F.é.m.) d'une pile :

La f.e.m d'une pile, notée E, est la différence entre les deux potentiels des
électrodes

Fém = E = ECathode — Epnode = E4 —E_ = EOxydation — ERéduction
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La f.é.m se mesure a l'aide d'un voltmetre branché aux bornes de la pile.

Quantité d'électricité Q débitée par une pile :

Lorsqu'une pile débite un courant d'intensité constante I pendant une durée t, elle
fait circuler une quantité d'électricité Q telle que :

O = I XAt

Q : Quantité d’électricité débitée par la pile "exprimée en Coulomb".
I : Intensité du courant "exprimée en Ampere".

At : Durée de fonctionnement de la pile "exprimée en seconds".
Quantité d'électricité maximale Qn.x débitée par une pile
pile " :

La quantité maximale Qmax d'électricité débitée par la pile est la quantité

d'électricité débitée entre l'instant de sa fabrication et l'instant ou son état
d'équilibre (état final) est atteint. La pile est alors usée

Qumax est donnée par la relation :

Capacité d'une

Qmax = Ne;mx X |€_| = Ne-max X Na X |€_| = Z X Ymax X F

Ne-nax : Le nombre maximal d'électrons qui peuvent étre transférés d'une électrode
a l'autre.

ne-max : Le nombre de mole maximal d'électrons qui peuvent étre transférés d'une
électrode a l'autre.

z : Nombre stoechiométrique associé aux électrons transférés dans I'équation de la
réaction d'oxydoréduction.

Ymax ¢ L'avancement maximal en mol.

F : La constante de faraday F = N. x e = 96500 C/mol - La charge d'une mole
d'électrons.

Exemple :

Pour déterminer la quantité maximale d'électricité débitée par la pile de Daniell, on
déduit l'avancement maximal ymax de la réaction de réduction "Cu?* réactif
limitant"

Cu*t. + 2¢ — Cu(s)

(aq)
fo  Mo(cury 2Ymax  T0(Cu)
téq no = Ymax 0 no (Cu) + Ymax

a I'équilibre : pile usée = no = Ymax =0 = N = Ymax
Qmax = 2ymax X F = 2”0(Cu2+) X F

Définition : Cellule d'électrolyse

Une réaction d'oxydoréduction peut étre forcée si le systéme chimique est
traversé par un courant électrique imposé par un générateur. Il se produit alors un
transfert forcé d'électrons entre un réducteur et un oxydant. Une telle
réaction est appelée une électrolyse.

Transformation forcée entre le cuivre (Cu) et le dibrome (Br.) :

Dans un tube a essais, on mélange une solution de bromure de potassium (K* ; Br
) (solution incolore) et une solution de sulfate de cuivre (Cu?* ; SO.* ) (solution
bleue)

Le systeme est presque a I'équilibre, il n'évolue presque pas ( Ks = 8,33.107%°).

Cu2+

wp + 2By = Braag + Cugy Kz, = 8,33.1072°
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Il est possible de forcer la réaction en lui apportant de I'énergie électrique grace
a un générateur a tension variable. On impose une tension a une solution de
bromure de cuivre (Cu®** ; 2Br ) dans un tube en U :

) generateur
SR W il
i B

t'l - ;-T i
CATHODE . ANODE

|

Oxydation
2Br =Br,t2e

Réduction
C112+ +2e =Cu

Déplacement
des anions

Solution de bromure
de cuivre (II) : Cu?* ;2 Br

Déplacement
des cations

» Les électrons sont libérés par I'oxydation des ions Br™ :
2Br(_aq) = Brz(aq) + 2e”

» Les électrons sont consommeés par la réduction des ions Cu?*:

2 N
Cug,, + 2¢- = Cug)

. L'ézquation du fonctionnement de I'électrolyse :
Cu(;q) + 2Br(_aq) —> Brz(aq) + Cu(s)

C. Formule de Nernst et notion du potentiel rédox
standard

1. La formule d Nernst

/@ Définition : La formule de Nernst
b le potentiel du couple (Ox/Red) est donné par la relation de Nernst :

E(0x/Red) = E(OOX/Red) + f—; InQ
F : 1 Faraday = 96 500 C/mol
R (Constante des gaz parfaits) : 8,31 unités S.I
T (température ambiante en Kelvin) : 298 K
E (ox/rea) & Potentiel du couple (Ox/Red) en Volt
E° (ox/rea) & Potentiel standard du couple (Ox/Red) en Volt
n : le nombre d'électron échangé aux cours de la réaction.
Q : Quotient réactionnel ( a I'équilibre Q = Kéq )

Il EEE



Pour une demi-réaction :

Ox+ ne = Red

La relation de Nernst est donnée par I'équation :

0.059 Aoy
EOx/Red) = E(Ox/Red) + " log

ARed

Avec :

2,3RT/F = 0.059

aox & Activité de I'oxydant.
Ared & Activité de réducteur.

Exemple : La formule de Nernst
Couple (Fe*t/Fe) :

_ 0.059
Feily+3¢ 2 Fey = E(rovirey = By + =5 log|Fe|

Couple (CLL/CI)

_ _ 0.059 Pc
Clz(g) +2e” = 2Cl(aq) - E(Clz/Cl’) = E?Clz/Cl’) + 5 og [Cl—2]2

Couple (MnO7” [Mn**) :

Mnoi(_aq) +8HY +5¢ = Mn(zt:rq) + 4H20 )

I . , 0059 | MO | [
(Mnoi— /Mn2+) - (Mnoi— /Mn2+) 5 Og [MI’Z2+]

2. Mesure de potentiel standard d'électrode

Il est impossible de mesurer directement, avec un voltmeétre, le potentiel d'une
électrode. Par contre, on peut mesurer une différence de potentiel D.D.P entre deux
électrodes nécessité d'une électrode de référence "Electrode Standard a
hydrogéne (E.S.H)"

Définition : Electrode Standard & hydrogéne (E.S.H)

L'électrode choisie comme référence est I'électrode standard a hydrogéne E.S.H (ou
électrode normale a hydrogene, E.N.H.) qui met en jeu le couple H*/H: (4 dans les
conditions standards.

Une lame de platine plongeant dans une solution d'acide fort de pH = 0, et dans
laguelle barbotage du d-hydrogéne H, (g) a la pression de 1 atm.

Hy — | gp————— Electrode en platine

Solution acide
[H,07] =1M
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0.059 [H']?

- = _ [0
Couple (H'/Ha) : 2Hy,) +267 =ty = By = By gy + =5~ 10875
0 _
Par convention : E(H*/Hz) =0V
avec: [H;0%] = 1M et P = 1 atm = E@w+/m,) =E?H+/H2) =0V
T s Méthode : potentiel standard d'électrode E°
/\ Le potentiel standard d’électrode E°oxresy €st €gal a la f.é.m d'une pile dans
laquelle :

» Une demi-pile est celle du couple redox considéré ( Exemple : Ag*/Ag).

« L'autre demi-pile est celle du couple délectrode de référence (Electrode
standard a hydrogéne).

fém
@
H?_ —aif—
H2 — =
P =1latm 4
1 E°(Ag /Ag)="777
\ Pont salin | Réducteur Ag
Solution HCL_—_,, © B_ !
[H,07]=1M o —t— Oxydant (Ag )
lAg=1M
Electrode en platine.
Anode Cathode
Oxydation Réduction
H, =2H'+ 2¢ Agh +1e =Ag

La f.é.m de cette pile est donnée par la relation :
B 0.059 0 0.059 Py,

_ u.uo> . B

fém = ECathode - EAnode_ (g™ /Ag) " 1 log [Ag ] E(H+/H2) 2 log [H+]2
— . — . _ . 0 _

- vec : [H']=1M : [Ag"]= 1M ; Py, = latm; L ov

= F.é.m = E° = La valeur lue sur le voltmetre

(Ag*/Ag)
Les différents potentiels standards des couples (Ox/Red) sont déterminés par la
méme méthode. Ils sont classés sur un axe verticale :
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E° (V) A

Oxydants Réducteurs
A :
: Ccot | +184 Ce?? :
E Avt [+150  Aw :
; ClL 14136 Cr :
' ¥
Pouvoir oxydant croissant CI2 07" [+1.30 Cr”™ Pouvoir réducteur croissant
A Br, |+1.06 Br
: H, | 0.00 H ;
: Pb** | 013 Pb i
: Fe* | 044  Fe :
: Zn** [ -076 Zn i

D. Prévision le sens d'une réaction d'oxydoréduction

a}\ Méthode

Soit la réaction d'oxydoréduction : 3Bry ) + 2Als) = 6Br,  + 2Al(3;q)

Les couples correspondants sont :(Br2/Br™) et (AP /Al)
e Sur I'échelle de potentiels standards E° :

1- Placer les couples mis en jeu.

2- Entourer les espéces qui réagissent.

3- En partant de I'espéce la plus haute sur I'échelle.

=— La réaction qui se produit le mieux en solution, appelée réaction
prépondérante, est celle entre I'oxydant le plus fort et le réducteur la plus forte
entre les deux couples pour donner I'oxydant et le réducteur les plus faibles.

i
Oxvdants Réducteurs

Dx}fdanl:plusforl: 41 -1.06 Br
|

APY [l]_166 @ Réducteur plus fort

3Br; + 2A1 — & 2AP* + 6Br

EEEEr



E. Détermination de Kéq d'une réaction Rédox

«;\ Méthode : Détermination de la constante d'équilibre d'une
réaction Redox

Soit la réaction d'oxydoréduction : 3Zn(2;q) + 24l = 3Zngy + 2APT

|47

(aq)
Les couples correspondants sont :E?Z,,u/z,l) =—=0.76V et E?Am/Az) = —1.66V
La constante d'équilibre de la réaction est donnée par la relation : Ky, =
a I'équilibre, il existe un seul potentiel : E(ap+ jay = Ezes zn)
0.059 0.059
0 3+ — 0 2+
= E(Al3+/Al) + = log [Al ] = E(Zn2+/Zn) + — log [Zn ]
0.059 0.059
0 0 _ 24| _ 7 3+
= E(Al3+ JA) T (zn2tizn) T 2 log [Zn ] 3 log [Al ]
0.059 3 0.059 2
0 0 _ 247 _ V7 3+
= E(Al3+ JAL) T (zn2tizn) T 6 log [Zn ] 6 log [Al ]
3
e g _0059 [z o0so
(e ) T T a6 K,

6
Application numgrique :
— Ky = 1070059 009152 5 104 — Réaction Totale
3Zn(2;q) + 24l — 3Zng) + 2ALT

(aq)

F. Complexes et oxydoréduction

«;\ Méthode : Complexes et oxydoréduction
Soit le couple (Ag*/Ag) :

+ - 0 —
. A%y —Agy, + le Eygtjag = +0-8V
L'ion CN™ complexe les ions Ag* dans une réaction totale :

|Ag(CN); |
[Agt] [CN-T?
Les potentiels des couples sont donnés par les relations suivantes :
e Avant I'ajout de CN":
Agw — AgL, + 1€ Eugag = EQy . p, +0.0590g[Ag"]
« Apres l'ajout de CN":

MEEE =

Agzraq) + 2CN(_aq) — Ag(CN)g(aq) B =

[Zn**]



Ag — Agl,, + le

+ 2CN(_aq) — Ag(CN)y,,

Ag(s) + 2CN(_aq) — Ag (CN)E(aq) + le”

_ 0
E(Ag(CN);/Ag) = E( Ag(CNY; /Ag) + 0.05910g

|Ag (CN); |
CN-7T?

a I'équilibre, il y a un seul potentiel : E(agicmy iag) = Eag 1ag)

0
(Ag(CN); /Ag)

Application numérique :

; = - 21
(Ag(CNY; JAg) — 0.8 —0.05910g10
0 = -_—

E(Ag(CN)E/Ag) - O46V

Conclusion :

—_ 0
N E(Ag+ /Ag)

—0.05910gp,

La complexation de l'oxydant (Ag*) diminue fortement son potentiel standard E°,

ce qui favorise :

¢ Diminution du pouvoir oxydant de Ag™*
» Augmentation du pouvoir réducteur de Ag

Eo (‘*) 1

Ag+

pH et oxydoréduction

Méthode
Soit le couple (Cr,0,*>/Cr**) :

2—
Cr, ) 07(aq)

A AgeN)y ]

. pH et oxydoréduction

+ - 3+
+ 14H(aq) + 6 = 2Cl"(aq) + 7H20(1)

E° (V) &

-0.46 Ag

E°(Cr0% [Cr**) = +1.33V

Le potentiel du couple est donné par la relation suivante :

0.059

|cr0%| (a1

_ 50
© Eenoriery = B jenny t TG

_ 50
= E(cnotjer) = E(CrZO%’ jerey t

_ FO0
= E(cnotjer) = E(CrZO%’ jervy

log

0.059

6

0.059

6

[Cr3+]2

LI |cr07|

[Cr3+]?
|cr0%|

[Cr+]?

N

0.059
6

log

x 14

0.059
l

H +
p 6

08



0059 [Cr0%|
_ v/
= E(CrZO%’/CrH) = E(Crzoi’/Cr“) + 6 log [Cr3+]2

-0.137pH

0/ 0
Avec : E(CrZO%’ jcr) T E(CrZO%’ /Cr3*)

Le potentiel du couple (Cr.0,*/Cr3*) peut étre sensible au pH du milieu. On définit
alors pour chaque valeur du pH un potentiel standard apparent E°'
e E° = E° - 0.137 pH est une équation d'une droite y = ax + b avec:
a =-0.137 et b = E°
Si:
[C’?O%_] - [Cr3+] = E(cnotjer) = E?érzohc#) - E?cmo%*/c#) - 0.137pH

Tragons le courbe de I’équation linéaire :

0/ 0
E 2 =F =F -0.137pH
(cr07 /Cr) (cr0% jcr3+) (cr0% jcr3+) p
EW
Fonction linéaire
—— E =E°-0.137pH
Pente =-0.137
1.056 [C13+]
Majoritaire
0.782
0.508
0234

Conclusion :
L'augmentation du pH du milieu engendre :
e Une diminution du potentiel standard apparent E°" du couple
(Cr,0,*/Cr3*) .
* Une augmentation du pouvoir réducteur de réducteur Cr3*,
+ Une diminution du pouvoir oxydant de l'oxydant Cr.0,*.

Pouvoir oxydant Cr,03~ \

H / = EY \ =
PH 7 ™ {Pouvoir réducteur Cr3*

H. Produit de solubilité et oxydoréduction

v, Méthode : Produit de solubilité et oxydoréduction
Soit le couple (Ag*/AQ) :
. Agy — Agz;q) + le” E&g+/Ag) = +0.8V
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L'ion Ag* forme un sel peu soluble AgCI par I'ajout des ions CI" :
1 1
Agt -+ CI-  —> AgCl Kp=—=———=10%1
. 8 (ag) (ag) 8L s Ks  [AgT][CI]
Les potentiels des couples sont donnés par les relations suivantes :
* Avant I'ajout de CI" :
Agi) — Ag?;zq) + le” E(Ag*/Ag) = E&ng/Ag) + 0.05910g [Ag+]
- Apres l'ajout de CI" :
Ag) — Ag,, + le
Agzraq) + Cl(_aq) — AgCly

1
_ 0
Ag + Cl, — AgCly) + le™ Egciing = Egygciyag +0.059108 [CI]

[Ag*]
0.059l0g 25 1
+ Og KS

a I'équilibre, il y a un seul potentiel : Ewugciiag = Eagijag)

_ 10
= Lagcriag = Epgciiag)

0 _ Fo _
= Elygciyng = Eiagriag = 0-059PKs
Application numérique :
0 08—
= %, cng = 0.8 = 0.059 % 10
0 _
— E(AgCl/Ag) =+0.21V

Conclusion :

La précipitation de I'oxydant (Ag*) diminue fortement son potentiel standard E®°, ce
qui favorise :

¢ Diminution du pouvoir oxydant de Ag™*
e Augmentation du pouvoir réducteur de Ag

E° (V) E°(V) &

Ag" l+08 Ag .

* AgCl 1 +0.20 Ag

I. QCM

Q1

Un oxydant est une espéce chimique

] capable de céder un ou plusieurs électrons

D capable d'accepter un ou plusieurs électrons
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Q2

Une réaction d'oxydoréduction

|:| consiste en un transfert d'électrons entre un oxydant et un réducteur
du méme couple.

|:| consiste en un transfert d'électrons entre un oxydant d'un couple et un
réducteur d'un autre couple.

Q3

Une pile électrochimique est un générateur

|:| qui transforme de I'énergie chimique issue d'une réaction
d'oxydoréduction non spontanée (forcée) en énergie électrique.

|:| qui transforme de [I|'énergie chimique issue d'une réaction
d'oxydoréduction spontanée (naturelle) en énergie électrique.

Q4
le potentiel du couple (Ox/Red) est donné par la relation :
0.059 a
— 50 Ox
Eox/red) = E (¢ jpeay T " log ™~
0.059 a
_ 0 Ox
Eox/redy = E (¢ /peay — — log ™~

Q5

La f.é.m de cette pile est donnée par la relation :

D fém = ECathode - EAnode

D fém = EAnode - ECathode

Q6

Le potentiel du couple (Cl./CI) est donné par la relation :

0.059 P
= Ecicr) = E, =

Clyg) +2e~ = 2CI7 ch/cry T > og [Cl‘]2

(aq)

0.059 P
= Ecicr) = E, =

Clyg) +2e~ = 2CI7 ch/cry T ] og [Cl‘]2

(aq)
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Q7

Une réaction d’oxydoréduction prépondérante se fait entre :

D L'oxydant le plus fort et le réducteur le plus faible.

|:| L'oxydant le plus fort et le réducteur le plus fort.

Qs

La complexation de l'oxydant

|:| diminue son pouvoir oxydant ( E® diminue )

D augmente son pouvoir oxydant ( E® augmente )

Q9

La précipitation de l'oxydant d'un couple

D diminue fortement son potentiel standard E°

D augmente fortement son potentiel standard E°

Q10

L"équilibre d'une pile est atteint "pile usée" lorsque sa force électromotrice f.é.m
est

|:| Fém<0

I:l F..m=0

J. Exercices d'application

Exercice 01 :
Préciser les nombres d'oxydation des éléments constitutifs des composés suivants :

Question

HsPO, ; K,Cr05 ; ClO4 ; LiH ; Br™; FeFs; O, ; 105 ; AIP*, MgO ; SiO; ; BrOs
Exercice 02 : (ES1-EPST Tlemcen-2016)

On réalise une pile électrochimique afin de déterminer le produit de solubilité du
sulfate d'argent Ag,S0O.4. On réalise pour cela deux demi-piles :

Premiéere demi-pile (Born +) : On plonge une électrode d'Argent dans une
solution S, cette solution est préparée en dissolvant 20,4 g de nitrate d'argent
(AgNOs) dans l'eau pure, le volume de la solution S est de 150 mL.

Deuxieéme demi-pile (Born -) : On plonge une électrode d'Argent dans une
solution saturée de sulfate d'argent (Ag.S0O4) en présence d'un exces de sulfate de
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sodium Na,SO0.,.

Les deux demi-piles sont reliées par un pont salin.

Données :

M(Ag) = 108 g.mol-1 ; M(N) = 14 g.mol-1 ; M(O) = 16 g.mol* ; M(S) = 32 g.mol
!, E°Ag*/Ag = 0.80 V

Questions

1. Exprimer et calculer le potentiel de la premiere demi-pile.

2. La force électromotrice de la pile est égale a 0.12 V :

2.1. Calculer le potentiel de la deuxieme demi-pile et en déduire la concentration
molaire des ions Ag®.

2.2. Faire un schéma détaillé de la pile.

3. La concentration en ions SO, dans la deuxiéme demi-pile vaut 0.25 mol.L™.
Calculer le produit de solubilité du sulfate d'argent Ag,SO..

4. Calculer la solubilité de Ag.SO4 dans I'eau pure.
Exercice 03 : ( Concours 2016 )

1. On consideére la pile constituée des deux demi-piles ci-dessous reliés par un pont
salin et un conducteur ohmique : Zn/Zn?* Il Ag*/Ag

Dans les deux compartiments, les solutions ioniques ont méme volume V = 100 mL
et méme concentration molaire C = 0.1 M.

Données : Constante de Nernst : 2.3RT/F = 0.06 V ; E° (Zn** / Zn) = - 0.76 V ; E°
(Ag*/ Ag) = +0,8V ; Log B2 = 21.1

Questions
1.1. Faire un schéma complet de la pile.

1.2. Ecrire les demi-équations se produisant & chacune des électrodes et en déduire
la réaction bilan de fonctionnement de cette pile.

1.3. Déterminer la force électromotrice de cette pile.
1.4. Déterminer la constante d'équilibre de cette réaction et commenter.

2. Dans la solution contenant les ions argent, on ajoute (sans variation de volume)
0.1 mole du cyanure de potassium (Na* ; CN-). Il se forme alors I'ion complexe de
formule [Ag(CN).] ~.

2.1. Nommer l'ion complexe formé.
2.2. Ecrire I'équation de la réaction de formation du complexe.

2.3. Exprimer B, , constante de formation du complexe en fonction des
concentrations des especes chimiques présentes a I'équilibre.

2.4. Calculer les concentrations molaires des différentes especes présentes en
solution a I'équilibre.

2.5. En déduire la nouvelle valeur AE' de la force électromotrice de la pile ainsi
constituée.

Exercice 04 : (ES1-EPST Tlemcen-2016)

On réalise une pile avec les deux demi-piles suivantes : Pb/Pb**q // ClOs7aq) , CI”
aa) / Pt

Données : E° (CIO5 / CI') = 1,450 V, E® (Pb2+ / Pb) = - 0,126 V.

Questions

1.1. Ecrire la demi-équation électronique correspondant au couple ClOs/ CI" en
milieu acide.

1.2. Calculer le potentiel pris par un fil de platine plongeant dans une solution
contenant 0,200 mol.L* d'ions ClO5", 0,180 mol.L* d'ions CI', et de pH = 1.
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2.1. Ecrire la demi-équation électronique correspondant au couple Pb2* / Pb.

2.2. Calculer le potentiel pris par une lame de plomb plongeant dans une solution
de nitrate de plomb de concentration 0,500 mol.L™.

3. Calculer la force électromotrice de la pile au début de son fonctionnement
4. On réalise une pile avec les deux demi-piles précédentes :
4.1. Faire un schéma de cette pile.

4.2. Préciser les réactions qui s'effectuent dans chaque demi-pile et I'équation de
fonctionnement de la pile.

4.3. Ou s'effectue la réaction de réduction ? La réaction d'oxydation ?
4.4. Préciser les poles positif et négatif de la pile, justifier la réponse.
4.5. Préciser le sens du courant, le sens de circulation des électrons.

5. Au bout de 30 min, il a disparu 0,150 mol.L* d'ions CIOs5".

Au cours de cette transformation, le volume de chaque compartiment (100 mL)
reste constant.

La solution étant trés acide, on admet que les ions H* sont introduits en large excés
et donc que leur concentration ne varie pas (pH =1).

5.1. A l'aide d'un tableau d'avancement, déterminer les concentrations des ions
présents.

5.2. Calculer la force électromotrice de la pile a ce moment la.

6. Expliquer a quel moment une pile arréte de fonctionner ; on dit alors que la pile
est usée.
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