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Avant propos

Ce cours s’adresse aux étudiants de la deuxiemeéeammasses préparatoires. I
comporte cing chapitres dédiés a la chimie desatsmis aqueuses et ce conformément au
contenue du programme pédagogique de la classe edeigine année en sciences et
technologies. Il contient également quelques ajautprogramme qui sont nécessaires pour
I'étudiant. L'étudiant doit avoir des pré-requisncernant la structure de la matiere, quelques
fondements de la thermodynamique et outils de methgues.

L'objectif escompté de ce cours est de permettégadiant d'acquérir des notions de
base, aussi bien qualitatives que quantitativesJesusolutions aqueuses. Il lui permettra de
connaitre les différentes unités de concentratide;préparer des solutions; d'expliquer le
processus de dissolution et de connaitre les ngtitnbases de la cinétique chimique. Il vise
également la compréhension des réactions acidaggbasi de précipitation
d'oxydoréduction et des réactions de complexation
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|.1.Définitions

Une solution aqueussst un mélange d'eawn composé majoritaire qui constitue le solvant ,
et de solutégn faible quantité et en proportions variablesppivent étre (gazeux, liquides
ou solides).Parmi les criteres qui sont nécessairkespréparation des solutions on cite les

points suivants:

U Le solvant ne doit pas réagir chimiquement avesdeité, une simple évaporation du
solvant permet de récupérer le solute.
U La solution obtenue doit étre homogeéne et legésldoivent étre bien dispersés en évitant

toute saturation dans le milieu.

l.2. Structure et polarité dela moléculed’eau

La formule VSEPR de l'eau est de typeAK.E,). La molécule possede une géométrie
moléculaire coudée et un arrangement de répulgttaédrique, 'atome O portant deux
doublets non-liants. Les liaisorf8H mesurent96 pm et I'angle entre ces liaisons vaut
104,5°,{ig.1). La différence d’électronégativité entre I'oxygeat I'hydrogene entraine une
polarisation des liaisons O—H (charges partieb&sur les atomes H et 83ur I'atome O).

La moléculeH,0 est donc polaire et posséde ainsi un moment dipgdarmanent de 1,85.D

£

Figure .1.1 : La structure de la molécule d’eau

1.2.1.Effet de I'eau sur les solides ioniques

Les propriétés exceptionnelles de l'eau liquide roemsolvant ionisant proviennent de sa
constante diélectrique,; élevée et du moment dipolaire important assotiénaolécule HO.

Si on prend par exemple la dissolution d'un solidleique qui est un constitué d'un
assemblage d’anions (ions négatifs) et de catiooss (positifs) bien ordonnés dans

'espacefig.2).

]
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Figure.l.2: Organisation () Tonchiorure 17
réguliére des cations Na o O—m
et des anions Cl o’ * e ® oo sodium et
| - ) & L . ”
{8 @ G
& : 'J-.’_ ) ' -

Le lien entre ces anions et leurs cations se &aitdes forces électrostatiques. C'est-a-dire: |l
y'a une attraction des charges positives versHasges négatives et inversement. Une fois
gu’un solide ionigue est mis en solution aqueuseydleur élevée de, réduit les forces de
cohésion entre lemns du cristal ionique a la surface de ce cristdés molécules de solvant
exercent des forces d'attraction électrostatiquéfssantes pour provoquer la dislocation du
cristal et la stabilisation des ions isolés pava@tion. Et donc les molécules d’eau entrainent
une certaines perturbations au niveau du cristidrmé et le dissocier. Les interactions entre
anions et cations vont étre remplacées par desaatiens entre le solvant (I'eau) et les

solutés (ions en solution) , ces interactions paat résumeées par:

NaCk ——> Ng&q + Claq

Les molécules d’eau vont donc entourer les aniors que les cations en formant avec eux
des liaisons électrostatiques : ce phénoméne esmeosolvatation » ,dans le cas ou le

solvant est I'eau on ditydratation,(fig.3).

a )
«, =9 30-\

Figure .1.3: Hydratation de cation et d'anion ges molécules
d’'eau
L'introduction du sel en solution se limite a uneage de dissolution suivie d'une phase
d'hydratation par les molécules d'eku.fait, si I'on mesurait la résistance électrigeecette
solution, on constaterait que la solution de chimme césium conduit le courant électrique.
Cela signifie que cette solution contient des paltis chargées, qui ne peuvent étre que

des ions qui sont responsables de la conductilatérigue.
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1.2.2. Effet de I'eau sur les molécules polaires

La dissolution d’'un composé moléculaire polaire sdéirau, par exemple HCI peut étre
analysée comme le résultat de trois étapes sueesssi

1- étape d'ionisation dont laquelle une paire d'iest crée;

2- étape de dissociation se fait par la séparalola paire d'ion;

3-étape de solvatation ou hydratation dans le eakedu: établissement d'interactions
entre les ions et le solvant.

|.3.Expressions de la proportion de soluté

1.3.1.Expressions de concentrationLa concentration exprime la quantité de substgare
unité de volume.

1.3.2.Concentration molaire ou molarité (C): c’est le nombre de mole de soluté (n) par
unité de volume de solution.

C= Nsolute avec n : nombre de moles du soluté (mol).
Vootution V : volume de la solution en litre (L).

-Une mole d’une substance correspond a un nombggatieme égale a la masse molaire de
celleci et qui correspond au nombre Avogadro : N = 8,0¢° mol™.

Exemple d'application
Calculer la concentration molaire d’'une solutiontemant:
U 0,2 kg de chlorure de sodium (NaCl) dans 500 miawl'e

Réponse:

La relation suivante donne le lien entre la masssaluté et le volume de la solution.

)
C: nsoluté - M soluté]

V. \%

solution

solution

La masse molaire du solutd4Cl) est de 58,5 g/mol
Donc ; sa concentration C= 200 g / (58,5x 0,5L)8386 mol/l

1.3.3.Concentrations massiques (Cm)’est le nombre de gramme de soluté (m) par ligre d
solution

— Msoiute [g / L]

solution
Exemple d'application : Calculer la concentration massique de 5g de Na@is 100ml
d’eau pure.

C

m

Réponse C_=—=sduwe -~ —50g/L
Y/

solution !

Y
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1.3.3.1.Relation entre molarité et concentration rassique La concentration massique est
le produit dela masse molaire (M) et la concentration molairg (C

C,=CM

Exemple d'application
On dissout71l gde sulfate de sodium anhydida,SO,) dans200 mL d’eau. Calculer le

nombre de mole du soluté , la concentration mokiimsi que la concentration massique
— rnsoluté — 71 71

v" Le nombre de mole du soluté est calculer par la formule suivante: n,.= =—=0,5mole
M 223+32+ 164 142

soluté

0,5
0,200

m 71

v’ la concentration massique: C_ = _—sout¢ — =355¢g/L

Y/ 0,200

solution

v La concentration molaire ¢ = Msous —
V.

solution

=2,5mole/L

Ou bien

C,, =CxM =2,5x142= 3559/l

1.3.4.La normalité (N): c’est le nombre d’équivalent gramme d’un acidenhd’lbase, d’'un
réducteur ou d’'un oxydant contenu dans 1l de soiuti

_ nombre d'équivalent gramme du solutée, g
volume de la solution V(L

N

[.1.3.4.a.Relation entre normalité et concentrationmolaire :La normalité est liéa la
concentration molaire par I'équation suivante:

N=CxZ
Chaque cas ci-dessous donne un sens au nombre Z:

v' Dans le cas d'un acideZ est le nombre de protons H+ mis en jeu.
Exemple HCI peut libéré un proton (Z=1); .80, peut libéré 02 protons (Z=2);
v' Dans le cas d'une baseZ est le nombre des ions OH- mis en jeu.
Exemple NaOH (Z=1); Ca(OH)(Z=2),
v' Dans | cas des sel€ est le nombre de cations métalliques multipé la valence de
ce métal. Exemple: N8O, (Z=2 x (+1)=2).
v' Dans le cas des réactions d’oxydoréductio est le nombre d’électrons
cédés ou captés.
Exemple MnQ  +8H +56-->Mn’"+4 H0 (Z=5)
MnO+ 4 H +3€-->MnO, + 2 HO (Z=3)
Le dernier exemple montre bien que la normalitéeddpde la réaction. On plus, la solution
de permanganate de potassium n’est pas stablegatlétre vérifiée a tout moment. C'est

pour sa on tend a abandonner la notion de normHl@st délicat de coller une étiquette

iy
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donnant la normalité sur une bouteille de solutiemKMnQ,. Tandis que la molarité est

toujours la méme.

Exemple d'application : Calculer la normalé& d’'une solution aqueuse d’acide sulfurique
formée a partir de la dissolution deg d’acide dans une fiole de 250 mL.

Donnée; MH2504:989/m0I

Réponse:

Donc: 1 eg-gde 50O, =0,5mole x 98 =49 g
leqg ——» 499
X —  » 69

D'ou x =0,1224 eg-g par 250 ml et donc la norr@4N) est égale a 0,489 eg-g/L.

Ou bien:
On' a 6 g d’acide sulfurique dans 250 mL de sofutio

Donc; N=c . z=" 7= M - 2= 0,489%9q gr/
V.M 7 0,25.98

.3.5.La fraction molaire: C’est le rapport entre I€fide moles de I'espéce i et I[E%de
moles totale:

x == N avec Y x=1

Exemple d'application:
Que valent les fractions molaires du méthanol,atbdnol et de I'eau dans le mélange
suivant : 0,6 mol de méthanol et 0,26 mol d'éthalaois 600 g d'eau ?

= =000, 33 330
M 18
eau = neau = 33’ 33 = O, 975
neau +n méthanol+ n éthanol 33’ 33_ O’ e' 01 26
Xméthanol = O’ 6 = O. 017
33,33+ 0,6+ 0,26
0,26

Xéthanol = = O' 007
33,33+ 0,6+ 0,26

La somme des fractions molaires (0,007 + 0,01R*%),vaut 0,999 1

1.3.6.La masse volumique): est le rapport de la masse d’'une substance [it&rden
volume: :

m
=—IJg/ml
P V[g ]
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1.3.7.La densité (d):La densité d’'un corps est le rapport de sa masisenique de la solution
p a la masse volumique du solvant:

— p uti . .
d = —souten : C'est une grandeur sans dimension.
psolvant
1.3.8.La molalité (M): elle exprime la quantité de soluté contenue darislagramme de

solvant.

_ nombre de moles de solut
masse du solvant (Kg)

M

Exemple d'application:
On prépare une solution formée de 27,3 g de N&t@e 500 g d'eau . Quelle est la molalité
de cette solution ?

Masse du soluté = 27,3 g

Masse molaire du soluté = 58,5 g/mol

Nombre de moles d’acide contenues dans un lititlgion:
m

Ny = — 24 = === 0,466mole:
Msoluté 58’5
Molalité = -Dsoue = Nacge - 0,466 _ ¢ 555 /0
msolvant m eau O' 5

1.3.9.Pourcentages massique et volumiquées deux pourcentages sont exprimées par les
relations suivantes:

Y% massique Meouse(9) x10
msolution (g)

. vV (Ml
%volumlque:%() x10
Vsolution(ml)

Exemple d'application:
Calculer la molarité d'une solution d'acide chlaitigue (HCI) a 37 %. Densité = 1,19 ;
masse molaire de HCI=36,5g/mol

Masse de 1L de solution commerciale: 1,19 kg 0149

Masse d'acide chlorhydrique pur : m = 1190.0,3/46,3 g

Quantité de matiere (mol) de HCl: n=m /M = 81036,5 = 12,06 mol
Dans 1L de solution commerciale on 'a donc: C .ol /L

1.3.10.Facteur de dilution ()
Lors de la dilution d’'une solution concentré (smotmére), la quantité de matiére du soluté

se conserve. On écrit m&e = Mile

7y
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Donc |C

mére'Vmére = C fi

Facteur de dilution;

Le volumeVmere prélevé doit étre compléter avec de I'eau justnaa de jauge de la fiole
dans laquelle on prépare notre solution.

Exemple d'application :

On mélange deux solutions du méme comp8séution:S; (C;=1M,V;= 20mL) et solution
Sz (C2:0,8M,V2: 30mL).

1. Calculezla concentration molaireC du mélange

2. QuelvolumeV du mélange doit-on utiliser pour prépat®@ mL de solution avec
concentration de 0,11M ?

Réponse:

1-C’est le méme soluté qui est dissout en propastaifierentes donc on doit calculer le
nombre de mole de chaque solution et on appliqeetdment la loi de la concentration.
n;= C;V; =1.0,02 = 0,02 moleet de méme n,= C,V, =0,8.0,03 = 0,024 mole

C: nsolulé -
V

n+n, _ G+ C,V,_ 002 0024 oo
V,+V, V,+V, 0,02+0,03

solution

2- On doit utiliser la loi de dilution:Cpere.Vmere = GCie Viie €€ qui implique
0,88V mere = 0,11.100et donc le volume a prélever egtyere =11/0,88 =12,5mL

Ce volume doit étre complété avec de 'eau digtijlésqu’a trait de jauge de la fiole de 100
ml. Cela représente un facteur de dilution f = 8.

l.4.Activité chimigue d’une espéce en solution

Dans le cas d’une solution ditédéale », on suppose que toute espece chimique ( mo&cule
ions..) de soluté n’est soumise a aucune intenagddluté/soluté et soluté/solvant, ce qui
signifie que la concentration apportée en solstgéellement la concentration disponible en
vue d’'une réaction chimiquefig.4a). Au contraire, dans unsolution réelle il existe de

nombreuses interactions qui vont rendre le satubéns disponible en vue d’'une réaction
chimique. Ainsi, la concentration disponible en usél ne sera pas véritablement la
concentration du soluté « libre » en solution cépale réagir. Cet écart a l'idéalité va nous

obliger a introduire une grandeur correctiVactivité d’'un constituant ,( fig.l.4b).

N
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a)Solution idéale b)Solution réelle

Figure.l.4:Comparaison entre une solution idéaléeite

L’'activité se définit comme suit | avec:

yC Ci :concentration de l'espéce i dans le mélange
a, =# Co :concentration de référence égale a 1mol/l
0 vi :coefficient d'activité de I'espece i dans le mg&a

Par définition,y; est un coefficient correctif sans unité comprisreer® et 1. Il est aussi
nommé «écart & 'idéalité ». G, est une concentration de référence dont la vélemol.L")
est arbitraire. Dans une solution idéale, gn=al.

L’activité est une grandeur sans unité. Ainsi,rsiexprime Gen mol.L*, on peut alors écrire
ca=7 G

Il est aussi possible de définir 'activité d’'urgpéce chimique en utilisant I'échelle des
fractions molaires:

::&
aiyﬂﬁKn

t

x; :fraction molaire de I'espéce i dans le mélange
n; :nombre de moles de I'espéce i dans le mélange
n, : nombre de moles total d'espéce en solution

vi :coefficient d'activité de l'espece i dans le mg&a

Dans ce cas, lorsque le constituadévient pur en solutiom; tend versy, et sa fraction
molaire tend vers 1.

Corps pur:n, - n, ce qui implique{xi :%j -1
t
l.4.1.Cas des solutions idéaless=C yi=1

1.4.2.Cas des solutions réellesa < G = < 1

1.4.3.Cas des solutions diluées :g = G
1.4.4.Cas d’'une espece seule dans sa phasg =1let x=1= ) x=1

Ce qui implique: Ruide pur= 1 €t olize = 1

g
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1.4.5.Cas du solvant :
Par définition, en solution, le solvant est I'espétajoritaire devant les solutés:

n n

solvant ~ __solvant —

+n n

Ceci implique que: gg,vam>>z Due=  %nanc
n

solvant soluté solvant

En pratique, on considérera la plupart du tempsngsolution : aoyant= 1

1.5.Coefficient d’activité d’'un ion(y) : Le calcul de ce coefficient est effectué parelation
de Debye-Hickelqui prend en considération les attractions etépsilsions électrostatiques
entre les ions.

log(y;) = (i f/z_\/_ avec I=2}ZT: Z 0

| : force ionique de la solution (en mofL

z; : charge de I'ion considéré

C; : concentration de I'ion considéré (en maiL

Dans le cas ol | < 0,01 mol.L, la loi précédente peut étre simplifiée en néglig la racine
carrée de la force ionique présente au dénominateur

log(y;) =-0,57/1

Quand les solutions deviennent concentrdes 0,1 mol.L%), ces deux lois deviennent
inopérantes.

Exemple d'application:

-Calculer la force ionique d’une solution de sudfae sodium (2Na, SQ *) & 0,001 mol/L
et calculer le coefficient d’activité des deux ipassi que leurs activités correspondantes.

Réponse:

=13 2c [Na"]=2[ sQ”|= 2.0,00¢ 0,002M
25 [s0]=0,001Mm

! “[ Naj+ 2 [qu_ﬂ :%[12.0,002+ ¢ 2§ .0,00}= 0,003mol/

La valeur de la force ioniqué< 0,01 mol/L) permet de calculer le coefficient d’activité de
chaque ion en utilisant la loi :

Log(y;)=-0,521 =y, =10°%=0,94

et Yoy =10%'%= 0,78
Log(y,,. ) = -0.5.(1f+/ 0,003 - 0,027

Log(ysog, ) =-0,5.¢ 2§/ 0,003 - 0,10
L'activité des ions de sodium et sulfate est doag:, =y . [ Na*] = 0,94.0,002 0,001

et a

o = Vsg | ST |=0,78.0,00 0,000

=
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1.6. Définition de constante d’équilibre K(T) d'une réaction chimique
Les réactions chimiques équilibrées sont caraésigpar une constante thermodynamique

d’équilibre qui dépend que de la température.eCatnstante est représentée par la relation
deGuldberg et Waage: y A+vB=vC+v D
Considérons I'équilibre chimique suivant:

Ou:v, ,uvp, vc €t vy les coefficients stcechiométrique de la réaction

Keg(T) :afL{%“ Relation de Guldberg et Wag
aAA B

ou :ap, 8, & et & sont les activités des espeged, C etD a I'équilibre.
Dans le cas des équilibres chimiques en solutioe@ps :
O Le solvant est I'eau . On considére guga 1 ;

O Pour les solutés diluési:aG ( G est exprimée en mol/L).

ERICHCE
“aLd, (Al

eq

[A] ¢ [Bleg [Cleq €t [Dlsq les concentrations des especes A, B, C et D ailibee.

[.6.1.Quotient d'une réaction et critere d’évolutian
Tout systeme chimique estaractérisé dans unnstant donné paune grandeur
appelée : le quotient de réaction, n@té La valeur du quotient au cours de la réactionsno

renseigne sur le sens de réaction.
Exemple d'application: écrire I'expression du quotient pourdaction suivante en milieu

dilué:
NH, + CH,COOH= CH COO + NI;J

Le quotient de réactio@ est unggrandeur sans dimensiest défini par

Q= aCHacOO aNH4+ Milieu dilué J:_CH3COO:|[ NH4+:'
Ann, G cooH [ NFL][ CH, COOH'

&
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Enoncé:

Tout systeme, qui peut étre le siege d’'une réactiéquation donnée, évolue de fagcon
telle que le quotient de réaction Q associée a&a&juation tend vers une valew(R qui ne
dépend que de la température. A I'équilibre chirgiquQsq = Ke(T)

Ke est appelée constante thermodynamique ou constdigguilibre (grandeur sans
dimension).

Soit une réaction chimique qui se déroule au cdurtemps est caractérisée par son guotient
Q et sa constante d'équilibke. .On considere que :

* le systéme tend a évoluer dans le sens diregeimula droite si Q < K;
* le systéme tend a évoluer dans le sens inversersda gauche si Q >K
* le systéme initial correspond a un état d’éqraliét il n’y a pas d’évolution §) = Ke

Exemple d'application
Soit un meélange constitué de 'ammoniaque et da.lka réaction qui se déroule a 25°C est
décrite ci-dessous:
NH,+H,02 NH,+HO"
les concentrations des espéces Initialement peEsehtavant toute réaction sont :
[NH3] = 0,01 mol/L; et  [NE]=[HO7]=103*mol/ L.

-Dans quel sens évolue le systeme?

Données: La constante d'équilibreskc 1084 25 °C.

Réponse:

_ . NH; |[HO" 6.8
Calcul du quotient réactionnel Q = [NH:][ | 10

[NH,]  10?

Q = K¢; le systeme est a I'équilibre.
1.6.2.Modification des conditions d'équilibre (Principe de Le chatelier)

Difféerents parametres thermodynamiques et chimiquesvent modifier la position d'un
equilibre entre réactifs et produits. C'est en 1§88LE CHATELIER a ressemblé les lois
régissant I'équilibre chimique dans son célébnecipe:

"toute contrainte exercée sur I'un des facteursr@gissent I'équilibre d'un systeme chimique,
va entrainer une modification de la composition siisteme de maniere a résorber cette
contrainte”

Cette lois englobe toutes les remarques concefieantacteurs qui peuvent modifier un
équilibre chimique.
Exemple de modification de composition chimiquendysteme en équilibre:

1
Soit I'équilibre suivantaA+ bB& cC+ dD
2

N
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cebp

a; b

Si enintroduit un exces de A , le systéme va étre pleétet I'équilibre chimique déplace v
le sens (1).

Cette réaction a pour constante d'équi thermodynamique K, =

1.7. lonisation d’'une substanc
1.7.1.Coefficient d’ionisation (ou dissociation) a)
Dans le cas deflectrolytes faible, I'ionisation de soluté n’est pas totale, r partielle. On

définit le coefficient d’ionisatiolo par:

g= nombre de molécules ionisées
nombre initial de molécules introduitdans la solutio

(a ne peut varier que de 0 a

Electrolyte :c’est une substance ( se dissocie totalement ou partiellem pour former des

ions dans un solvant, ce qui rend la solution cotrthe de électricité.

|.7.2.Constante d’ionisationKi)
Soit un électrolyteAB, introduil en solution, est susceptibtie s’ioniser selon la réacti

suivante
AB=A +B"*

[A°] 8] _[A]_[6]

[A™]+[AB] i (B ]+[~B] [AB], [AB],

Le coefficient d’ionisation: a =

Le pourcentage de dissociation est donnéa x 100:
Si C est la concentration inile en AB (avant ionisation), apres ionisationaoina

[AB]=(1-a)c et | A]=[B]|=ac

La constante Ki qui régit cette réaction d’ionieatiest k = [A[_][?+]
' AB

2 2
Cette constante étre définie par rappoa et a C selon : K, = (ca)” _ ca
(1-a)c (1-a)

Le degré de dissociatianpeut prendre les valeurs suivar

a = 0 : pas de dissociati
a = 1:dissociation totale (électrolyte fc
O<o<1 : dissociation partiel (électrolyte faible)

)
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1.7.3. Cas particuliers

O Pour les acides forts, bases fortes, selssol: a = 1
O Pour un acide faible:

Soit I'équilibre suivant: AH + H,O > — A~ + H,0O"

2
De constante d'ionisation: K, =K, = (aC.)(aC.) -G,
C,(1-a) (1-a)

avec:

o: le coefficient de dissociation ou d'ionisation eeible
Ca la concentration initiale de I'aci

Dans le cas d'une faible dissociatica < 0,1). On peut négliget. devant .. La constante
d'ionisation (constante d'acidité) devient égea’C, .

K . : . .
=a= /C—a:> C.N~N= a / ionisation croissante
a
O Pour une base faible: B + H,0 P — BH* + HO-
G, 6] 0]
Cp(1-a) C,a C,a
aC,)(aC 2 . . K
Kb:( o) b):aCb Sion négligax devant 1¢<0,1) =>a= [—2

C,(1-a) (1-a) C,
La dilution de la base faible augmente son pouweaiisant

a’C a’ _K
Dans le cas générale:K = = =—
(1-a) (1-a) C

v' Le degré de dissociation diminue, si la concentraticaugmente(Ostwald 1889).

2 2
; aC
De la relation: K :”—C:(l_a):_
(1-a) K
Si la dilution est extréme: C tend vers zéro 1- a tend vers zéro

o tend vers 1

v' Adilution extréme, I'ionisation est compléete (Ostwald 1889).

Exemple d'application: soit le composé CA dont la concentration initiekt égale a 1M
L'ionisationdu composé se fait selon la réaction suivi

y
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CA e C+A

-Calculer la valeur du degré de dissociaticgt conclure ?

Donnée: La constante d'ionisation a I'équilibre K = 5,36*

Réponse: —
La constante K qui régit I'équilibre de dissociatisst définie par-k =S LA ]

Peut étre définie par rapporti@t a C selon: [cA]
_ a’c® _ a’C
C(l-a) (1-a)
Aprés résolution d'équation de deuxieme degréC+K_a-K_ =0

la valeur dex = 0,023

Ou bien: sin < 0,1 (10%) on peut valider l'approximation suiveant
=>l-a=1=a= /lé— =0,023 soit a= 2,39

Conclusion la dissociation est faible, I'espece majoritasedonc le composé CA.

|.8.Notions de cinétique chimique

La cinétique chimique a pour objet détudier la esge des réactions possibles
thermodynamiquementLorsque le milieu réactionnel ne comporte qu'uhage, on parle de
cinétique homogeneDans le cas contraire, on parleail@tique hétérogene c’est le cas de
la catalyse hétérogene ou la réaction se dérouserface du catalyseur.

[.8.1. Vitesse d’'une réaction en réacteur fermé
On considére la réaction bilan suivante:
aA+bB— cC +dD

Si le volume du systeme est constant , la viteekanique de la réaction est exprimée par la
formule suivante:

d[A]

1d[B] _ . 1d[C]

— L =4

dt b dt c_dt d d

A +_1d[Dt]

Q|-

- Le signe « moins » indique que les réactifs daigaent au cours de la réaction.
- Le signe « plus » indique I' apparition des prtslu
1.8.2.Temps de demi-réaction

On appelle temps de demi-réactiofp la durée nécessaire pour consommer la moitié du

réactif limitant initialement présent.
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1.8.3.0rdre d'une réaction
Une réaction admet un ordse'expérience montre gu’'a température constdategitesse de

la réaction peut s’exprimer comme une fonction nrm@dles concentrations des réactifs :

pour une réaction d’équation bilan:va A+vw B — vcC +vwp D

L'équation de vitesse s'écrit: |v = k[A]"[B]"

p et g sont legrdres partiels par rapport aux réactifs A et B. La somme des argeatiels
est l'ordre global de la réaction. k est une grandeur dimensionnéelépponstante de
vitessede la réaction et elle dépend de la température.

Exemple:
2NO 4 O 2NO, v = k [NOF[O]

La réaction admet un ordre global de 3. L’ordreiphpar rapport a NO est 2, et I'ordre
partiel par rapport a £est 1.
- On distingue plusieurs ordre de réactions chimsgusi on admet un ordre partiel a la
réaction ci-apres par rapport au réactif A égag at ordre O par rapport a B. Une telle
réaction s’écrit schématiquement :

oA +BB — produit v=kI[A]

a.Réaction d'ordre zéro
Dans le cas ou l'ordre partiel p est égal a Oaon'

_1d[A]

v=k[A] =k = 0

= d[A] = -kadt

L’intégration de cette équation différentielle denn
[A]=-akt+[A],

_[Ad]
1/2 20k

Au temps de demi-réaction|[A] = @ =t

Remarque:
Pour vérifier qu'une réaction est d’ordre 0, orcérdes concentrations en réactif en fonction
du temps : si on obtient une droite, le modéle cestect et la pente de la droite est la

constante de réaction.

b.Réaction d'ordre 1:Dans le cas ou I'ordre partiel p est égal a 1, on a

v=xfa)=k =220l -

-k adt

&
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L'intégration de cette équation différentielle dennIn [A]= -kat +In[A],

Ou bien: ﬂ = g kat

In

Le temps de demi-réaction est don¢,;, = ——| (indépendant de la concentration initiale)

2
ka

Pour vérifier qu’une réaction est d’ordre 1 par@gp a un constituant, on trace In[A]=f(t). Si

on obtient une droite, le modeéle est correct eelate de la droite serak

c.Réaction d'ordre 2:Dans le cas ou l'ordre partiel p est égal a 2, on a

_1d[A] d[A]_

v=k[A]’ = " :>[A]2

-k adt

1 1
L’intégration de cette équation différentielle denn m =kat+ W
0
Le temps de demi-réaction est done,;, = _1
k[A,]a
d.Réaction d'ordre p > 1:
dlA
Dans ce cas on ar:=k[A]" = _1d[A]
a dt

L’intégration de cette équation différentielle denn
1 - kK(p-1)at+

1
[A]” AL

Le temps de demi-réaction est donc :

_ 211
Cak(p-1)[A]

t1/2

1.8.4.Dégénérescence de I'ordre d’une réaction

Soit la réaction chimique suivante: A +B C

Si [B]o >> [A]o : (le réactif B est en grand excés par rapp#v) a

Cela implique que I'approximation : [B] [B]o = constante , est valable.
D'ou: v=k[B][A]

Ou k= constante de vitesse (réelle)

= v=k'[A]? avec k'= k[B]Oﬁ: constante de vitesse apparente
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» L'ordre global esta +B8 et l'ordre apparent est
= On dit qu'il y'a une dégénérescence de 'ordre

Cette méthode est utilisée pour déterminer 'oprdiel par rapport a un réactif donné.

Exemple d'application:

La réaction des anions peroxodisulf&&y~ avec I'eauest donnée par la réaction chimique
totale suivante: 1
SO +H,0- 28G + 2H +E Q

L'étude de la cinétique de cette réaction a 801@eede suivre I'évolution de la
concentration en ions peroxodisulfate en fonctiortemps:

t(min) 50 100 150 200

C(mmol.L?) 7,8 6,05 4,72 3,68

- Montrer que la réaction est d'ordre 1 et calcsigeconstante de vitesse.
Données:Concentration initial{szog‘]0 =10mmol/L

Corrigé:

La solution générale de cette évolution est dermé C = C,e* avec G est la concentration
initiale. Il s'agit d'effectuer une régression &iré sur In C = f(t). Le tracer de fonction In C =
f(t) nous donne une droite linéaire avec un coigffitde corrélation R1 et une constante de
vitesse k = 5.16min & 80°C (figure.l.5).

2,2
2 y = -0,005x + 2,3
1,8 RZ=1
2 16
£
1,4
1,2
1
40 90 140 190 240
Temps (min)

Figure. 1.5:Cinétique d'oxydation de I'eau en pnésedu peroxodisulfate
1.8.5. Effet de la température sur la cinétique deseactions(Loi d’Arrhénius)

Si on écrit I'expression de la vitesse v d'uneti@asous la forme : v =[A].[B]
K, la constante de la vitesse est une fonctionssemite de la température. A partir de

nombreuses expériences, Arrhenius a montré que aatistante peut encore s'écrire sous la
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_Ea
forme |k =pe " = InK =l A -2

- A: constante de méme dimension que Knflsj) appelée facteur pré-exponentiel
d’Arrhenius ou facteur de fréquence.
- E&:représente I'énergie d’activation qui est défipar I'énergie qu'une collision doit
apporter aux réactifs pour que la réaction pussgroduire (kJ/mol).
- R : constante des gaz parfait kJ/ K.mol.
- T :température en Kelvine (K).

La détermination de I'énergie d'activation sefaitle tracer de la fonction InK = f{j.

Exemple d'application:
L'étude cinétique d'une réaction chimique a does@ésultats suivants:

T(K) 273 291 300 310

k(s 1,97 14,60 30,00 80,00

1- Donner I'ordre de la réaction
2-Calculer les valeurs de I'énergie d’activation) (& du facteur pré-exponentiel (A)

Corrigé:

1- La réaction chimique étudiée est d'ordre 1,déapres les données du tableau la constante
de vitesse est exprimée ¢h s

2- La régression linéaire des données du tableanali®quation: y = -8415x +31.51 avec un
coefficient de corrélation &0.99 (figure 1.6) et donc ;& 69,93 kJ/mol

et A=4.8318¢s?

5

P=. S< v =r8415x+31,51
N B SSS R3=0,998
[=
= 2

1 ~9

0

0,0032 0,0033 0,0034 0,0035 0,0036 0,0037

1/T

Figure 1.6: Courbe InK en fonction de 1/T
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Chapitre. 11
Les réactions acido-basiques
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[1.1.Définitions

Il.1.a. Définition des acides et des bases selontietorie d’Arrhenius-Ostwald
En milieu agueux un acide libére des ioris H

Exemple: HCl — H™+CI’

En milieu aqueux une base libere des ions hydroide

Exemple: NaOH —Na" + OH

I1.1.b. Définitions selon la théorie de Lewis

-Un acide de Lewis est une substance (espéce)assede une lacune électronique ; ex:
(CU*, Ni**, AIClj .....etc).

-Une base est une substance possédant un dowagbeique (NH)

II.1.c. Définitions selon la théorie de Brgnsted-Lary
= Unacideest un corps capable de céder un proton; c’edbaneur de proton.
= Unebaseest un corps capable de capter un proton; c’eataepteur de proton.
Exemple: NH; + HCI — NH; CI
La base NH capte un proton cédé par l'acide HCI.
= Polyacide et polybase
= Un polyacide est une espece pouvant libérer deux plusieurs protons
(H2SOy,H3PO:....etc); une polybase est une espéce pouvant figex ou plusieurs
protons (S@, PQ°"...etc).
= Un amphotére (ou ampholyte) est une espéce chimique susceptélse comporter
comme un acide ou comme une base.

Remarque: Dans la suite de notre cours, nous nous limitotes définition de Brgnsted-
Lowry des acides et des bases.

Exemple d'application:
Classifier les especes suivantes selon la dé&finde Brgnsted: (a) HBr, (b) NO(c) HCG”

Corrigé:

(@) On sait que le HCI est un acide fort. Les dewéménts Br et Cl sont des halogenes
(Groupe: 7A),on s'attend que le HBr, comme le H@nise complétement dans I'eau selon la
réaction: HBpg— H'ag + Brag

Par conséquent, HBr est un acide.

(b) En solution l'ion nitrite peut accepter un protonne molécule d'eau pour former l'acide
Par conséquent, NOest une base
(c) L'ion bicarbonate est un acide de Brgnsted cgliolhise en solution en donnant un proton

a une molécule d'ealHCO; (ag)= H'ag)+ CO* (ag

=
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-Il est également une base de Brgnsted car il @eather un proton d'une molécule d'eau
pour former I'acide carboniquédCOs (ag)+ H'ag= H2CO03(aq)

Commentaire: L'ion HCO;™ est une especampholytecar elle est capable de jouer le réle
d'un acide ou d'une base. Les deux fleches morgtenka réaction est réversible.

[1.2 .Autodissociation de I'eau

L'eau est un électrolyte tres faible et par consatjelle possede une constante diélectrique
importante. Cependant, elle peut étre I'objet dionesation trés faible. L'ionisation de I'eau

liquide est traduite par I'équilibre d’autoprotegysuivant:

2H,0= H,0' + HO

Cet équilibre est caractérisé par une constantenttlynamique Ke appelée produit ionique
de l'eau.

A0+ Bho-

(a0)

A 25°C : Ke = 10" = pKe =-log Ke = 14

Ke= =880 =| HO| HO| avec a,=

La valeur trés faible de Ke signifie que les comiaions de HO* (aq) et OH (aq) dans I'eau
pure sont trés faibles. D'aprés la staechiométritadéaction de l'autoprotolyse de l'eau, a
partir de 2 moles de 4@ (I), on produira donc une mole de® (aq) et une mole de OH
(aq). On aura donc, dans l'eau pure;QH] = [OH]. Ainsi dans I'eau pure et a 25°C 3fBi]

= [OH1]=10"M

En générale dans les solutions aqueuses on dista@iors:

» Les solutions neutres : f9"] =[OH]
» Les solutions acides : j@'] > [OH]]

* Les solutions basiques : [k [H307]

Le produit ionique de I'eau est une constante thdymamique qui dépend seulement de la
température. Le tablea(il.1) donne quelques valeurs de. KpKe) en fonction de la
température.

Tableau Il.1:Valeurs de &&n fonction de la température(K)

T(K) Ke pKe
273 1,14.16° 14,94
298 1,01.13" 13,99
363 3,73.16° 12,43
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Exemple d'application

La concentration des ions H@ans les rejets urbaines est de 0.0030 M. Caldaler
concentration des ions'H 25°C et a 0°C.
Données:Kepsec= 1,01.10*, Keyec= 1,14.10°

Corrigé:

On devrait s'attendre que la concentration deshtirsoit trés inférieure a celle des ions HO-.
En utilisant I'équation du produit ionique de I'eau

] o ) .1 Ke _101.10"
A 25°C,Ke=[H ][HO]:[H]—[HOG_]- 0,003

o e ) .1 Ke _1,14.10°
A0°C, Ke=[H ][HOJS[H]‘[HS—]' 0,003

=3,37.10% N

=3,8.10° M

[H" ] .. 337.10% 6 86
(W] . 3810%

on constate bien que I' élévation importante dgp@ature entraine une augmentation de
l'acidité du milieu.

Si on calcul le rapport entre les deux concentngti® =

[1.3.Couple acide/base dans I'eau

Lorsqu’on introduit un acide (AH) ou une base (Bpd I'eau, il se produit alors une réaction
entre la substance introduite et le solvant:

Reéaction d'un acide avec 'eatfA +H,O0 =H, 0" + A~
Réaction d’'une base avec 'eag+H,0 = BH" + OH"

HA et A" ou (BH et B) forment dans I'eau un couple acide-baseugoigis .On écrira couple
HA /A" ou BHY/B.

On remarque qu'a chaque acide est associée unetbagersement.

En générale, les réactions acide-base dans I'eaasiéestent quand un acide réagit avec une
base pour former leurs base et acide conjugugectisement:

acide 1 + base2 base 1 + acide 2

Le tableau (I1.2) donne quelques couples acidogbasi dans I'eau. D'aprés ce tableau, on
voie clairement que la réaction d'un acide avec hbase dans I'eau est une réaction de
transfert de proton du donneur (acide) a I'accepiease).

Tableau I1.2:Des pairs conjuguées de quelquesiodacacide-base dans l'eau.

Réactions Couple 1 Couple2
HPOZaq) + SQ% g = PO ag + HSQ (ag) HPO/ af PO gy HSO5 agf SO (ag)
NH4* @+ COag=> NHag) + HCOyaq) NH g/ NHs(aq HCOs(aqf COs'aa)
HCliag) + H:0 = HsO"(ag) + Clag HClg)/ Clag) HoO" ey / H:O
NH3 ag + H20( = NH4 ag) + HO (g NH4"(aq)/ NH3(a) H20() / HO g
B
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Exemple d'application:

Donnez la base ou l'acide conjugué de chaque espdessous :
a) kPO,  b) CHCICOOH c¢)H,PO, d) NH3

Corrigé:

a) H3PQ, : est un triacide, sa base conjugués”,®l~

b) CH,CICOOH: est un acide, sa base conjuguée;:GIEOO™

c) H,PO,™ est une espece ampholyte car elle peut capteratorppour former I'acide
conjugué HPO, 0u céder un proton pour forméespéceampholyteHPO,*

d) NH; est une base, I'acide conjugué NH

II.4.R0éle acido-basique de I'eau

L’eau peut a la fois jouer le réle d’acide et dedaDn dit que I'eau est un amphotére
ou ampholyte :
H,0 base H,O + kO" = H,0 +H:0" : Couple KO/ H,0
HsO" est I'acide conjugué de;B. Il est appelé ion hydronium ou oxonium
H,O acide: H,O + O = HO" + HO : Couple HO/ HO
HO™ est la base conjuguée dgH Elle est appelée ion hydroxyde.
Le caractere ampholyte de I'eau se traduit alordgpsuperposition des réactions en donnant
la réaction d'autoprotolyse de I'eau :
2H,0=H,0 + HO
Exemples de couples acide/base conjugués dans l'eau
C,H,COOH+ H,0= C,H,COO+ H O : Couple GHsCOOH/GHsCOO-
CH;NH, + H,0= CH,NH,+ HO : Couple GNH,4"/ CH3NH;3

Si on remarque bien a travers ces deux réactiedessus:

U L’eau se comporte comme une base avec l'acidai(ltzgote un proton).
O L’'eau se comporte comme un acide avec la baseu(lt&ale un proton).

[1.5 .Force des acides et des bases

Lorsqu’on considere un couple Acide/Base noté AHA solution aqueuse, trois cas peuvent
se présenter :

1. Soit AH réagit totalement avec I'eau et réagit pas : on dit que AH est un acide fort et
A~ une base indifférente.

2. Soit A réagit totalement avec I'eau et AH ne réagit pas dit que A est une base forte et

AH est un acide indifférent.
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3. Soit AH et A réagissent partiellement avec I'eau : on dit qtieest un acide faible et que
A" est une base faible

La force d'un acide ou d'une base est quantifi&ede des constantes d'équilibres. L'étude de
ces constantes s'aveére nécessaire pour préveinsedes réactions acido-basiques.

[1.5.1. Constante d'acidité (K;) et de basicité (k)
Lorsque on dissout un acide faible (HA) en solutemueuse, il se produit la réaction

suivante: 1
HA+H,O=H,0"+ A"
2

Ou A est la base conjuguée de I'acide HA.

La force d'acidité peut étre évaluer par la constdracidité qui correspond a cette équilibre
acido-basique exprimée par:

38 _ [A"][HO"]
: A aHzo [ AH]

K

On définit également le pidu couple HA/ A :

L LI

pK, =-log Ky, donc : pK, =-LogK, =-Log [AH]

On peut tirer le logarithme de concentration des ihydronium pour enfin trouver la relation

entre le pH du milieu et le pKlu couple acido-basique.

A" ||HO"
pK, =-LogK, = —Log%

A-
pK, =-LogK, = —Log[ H30+] - Log%

o~
= -Log| H,0" | = pH= pK, + Log%

Cette équation est la relatialiHenderson-Hasselbalch

D'une fagon identique, lorsque on dissout une fabke dans I'eau, il se produit I'équilibre

ivant: 1
suiva A~ +H,0 = AH +OH"
2

8.8, _[AH][OH" ]
a, a0 [A"]

La constante de basicité correspondante; =
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On peut extraire la relation du pOH en fonctiorpég :

[AH][HO™ |

[A°]

K, = :>HO‘=|<m
b Mo}k

[A

:pOH:—Iog[HO]=—IogKb— Iog[[A—_}= pK, + |0%

AH|

Cette relation est analogue a la relatiodetiderson-Hasselbalch

Pour un méme couple AH/Ales constantes d'équilibreg & K, sont reliées par:

[A‘][Hsojx [AH][OH" ]
[AH] [A"]

Ke est le produit ionique de I'eau.

KK, = =[HO"|[oH" |=K,

On appliquant le logarithme décimal, on peut doagspr a la relation suivante:

KK,=K = -1og(K K ) =1o0g(K ) =41ogK LogK ,=pk
:>pKa+pr:pKe

Notons que K K, =[H Q" ][OH |=K =10"= pK =14 a25C

=
Remarqgues:

v' Un acide est d’autant plus fort qu’il céde plusilaoent un proton H

v Plus un acide est fort, plus sa constantest grande.

v' Une base est d’autant plus forte qu’elle capte faladement un proton H

v’ Plus une base est forte , plus la constaptéu<couple acido-basique AH/Ast faible.

v’ L'acidité et la basicité d'un méme couple varis@&ms inverse.

Dans tous ce qui a été déja décrit dans les réaotin solution aqueuse l'eau intervient avec
son équilibre chimique soit par le coupleQ¥H,0O

1
par la réaction: H,O" + H,0= H,O" + H,0O
2

Sa constante d'équilibrek =M =1 soit pKy=0
" [HO7]

Soit par le deuxieme couple;®/HO"

1
par laréaction: H,0+H,0=H,0" + HO
2
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Sa constante d'équilibrie;, =[H 0" ][HO™ | = K, soit pka = pKe = 14 & 25°C.

Pour bien illustrer la mutualité des réactions adidsiques entre différents composés on
considére par exemple les deux couples suivants:

Couple 1 : Acide(1) / Base(1l)acide(l)= base(® H O

Couple 2 : Acide(2) / Base(2)base(2)+ Hlo = acide(z

Réaction acido-basique: acide(1)+ base(22 basefd) acide
2

b O
Couplel: K= Kdl:[ a[S:cE:ilg[eg }

1 _ [acide(2]

Couple2: K = K., [base(?)] H O]

« - [base(l)] acide(}) [base@ H O] [ acidef)
[acide(1][ base(}) [ acide]) [base(2)] H O]

10—pKal

1OpKa 2-pKal

Si Ka1 > Ky ou pKyz > pKas @ la constante de I'équilibre K est supérieure a Haic
I'équilibre précédent se déplace dans le sensdDrdite).La réaction se fait donc entre la

base la plus forte (pHe plus grand) et l'acide le plus fqpK, la plus faible).

La réaction spontanée est dite quantitative odetidtasqu’elle consomme au moins 99 % du
réactif limitant. C’est le cas pour K >“16uA(pKa) = pKaz - pKa1 > 4.
Si Ka1 < Kaz 0U pKyz < pKys @ la constante d’équilibre K est inférieure aLlequilibre se

déplace dans le sens 2 (a gauche) .

Les valeurs de pkeet pKa permet alors de classer les couples ababke selon la force des

acides ou des bases conjuguées.

e Lorsque le pK des couples diminue, la force des acides augmente

« Lorsque le pKdes couples augmente, la force des bases augmente.

A l'aide d'une échelle d’acidité, on peut prévas Iréactions qui ont lieu entre deux couples
acide/base en utilisant la regle de gamfi)as(ivante :L’acide le plus fort réagit avec la
base la plus forte.La figure ci-apres donne le schéma global pouliqper la regle de
gamma (figure.ll.1)
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pKa

-

=
fo

basicite croizsante

A; pKaz - AGH

UEESTI0ID JIIPIDE

o}

A, Pfffq A{H

Figure.ll.1.Représentation des couples acide-basen® échelle d’acidité
(application de la regle de gamma)
Sur cette figure, le couple;A/A; est représenté par la constante pétde couple AH/A, est
désigné par la constante pkavec pKa> pKas.D'apres la regle précédente, les espécestA
AH réagiront pour fournir les especesHAet A1.En pratique cette réaction est dite
prépondérante (RP) puisqu'elle engage l'acideue falrt et la base la plus forte (réaction de

constante d'équilibre la plus élevée).

Quelgues exemples de couples acido-basiques auwscika sont donnés sur la figure (11.2).

Acides méz farblas Acides jaibles Actdes n_m'_r‘m'r:
(indifférents) dans Mean dans {pau dans 'ean
T r - =
- TR ' -
e T HLO - . ; _ |g.0"
NH,CH.0H | - HCOy~ NH;" HyCO; HSOy 3 H,S0; HI HCIO, N
2 ] e e sty = e S e PR 4
3 ] 2 2 -3 -8 -10 e
7 : 14 0 = #2 A T 0 Acidind croissanfe
NH,” CH;0  (OH COy* NH, HCO; S0, H.O | HSO, 1 Cloy,~ ——
"-—-—'I_fI = ST -
Bases mes fortes Bases faibles Bases trés fatbles
dans lean dens Mean (indiffdrenres) dans Mean

Figure.ll.2: Valeurs de pKa de quelques coupled@biasiques

Exemple d'application 01

Calculer le pH et le pKdu couple : CHCOOH/CHCOQ, d'une solution d’acide acétique a
6,1. 10° M et dont la concentration en {8'] est de 9,83. IHM ?

Donnée a 25°C, pK(CH;COOH/CHCOO) = 4,8

Réponse:

L'équilibre de dissociation de 'acide dans I'estudenné par la réaction suivante:
CH,COOH + HO % CHCOO +HQO"

Par le biais de la relation d'Henderson on cakwkleur de pH:

pH = pKa+ Iog%

&
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[CH,COO |

H=pKa+ logt—————
pri=prario [CH,COOH

avec | CH COO|=[ HO|= 9,83.10 |
La conservation de la masse implique que:
[cH,cOOH,, =[ cH COOH,,,~[ CH cOO]

4
pH=4,8+lo 9'283'10 = 3,0k 7
6,1.10° - 9,83.10

produite

-La constante pKest calculée par: p pKe- pKs=14 - 4,8 = 9,2

Exemple d'application 02

On considéreles deux couples suivants: gEDOH/CHCOO et NH 4/NHs.Une réaction
favorable est-elle possible? Lesfkes deux couples précédents valent respectivende@t
et 9,2.

Corrigé:

La regle de gamma prévoit une réaction entre lex dspéeces: C£OOH et NH pour
produire les espéces: @EOO et NH'; (figure.ll.3)

pEEI. “

= o
¥
=40 S
Z| @ 4.8 a D
2|0 A
= = os)
S| E O
0 !
; 9.2 1

NH,

Figure.ll.3: Regle de gamma entre les deux couples:
CH3;COOH/CHCOO et NH'4/NH3

1
La réaction prépondérante s'éditi, + CH,COOH= NH;, + CH,COO
2

La constante d'équilibre correspondante:

La réaction est quantitative ou totale dans le §&ns
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11.5.2.Domaines de prédominance pour un couple acidbase
1

Soit la réaction acide-baseAH + H,0 = A + HO
2

1. L’acide AH est majoritaire par rapport a la base 9:

[ar), o [A] 1 _[A o] [HO']
[A”] [AH] " 10 [AH] 10
=K, < [H;g:- =[HO"]210K,

= -log| H;0" |< -log( 10K,) = pH< pK,-:

2. La base Aest majoritaire par rapport a I'acide AH si :

De la méme maniere, on démontre qugd > pK_ +1

-Lorsque [AH] > [A], le domaine de prédominance de I'acide AH cqoesl a :pH < pKa
-Lorsque [A] > [AH], le domaine de prédominance de la base&respond a :pH > pKa

-A pH = pKa, [AH] = [A]

Les domaines de prédominance des especes du obcipieyBase en fonction du pH sont

donnés sur la figure (11.4).

(AH] = [A]
AH] »> (A1 | [aH] > (A [A] =(am | (a4 == [aH oH
pEa-1 pHa pHa+1
e e N o e
AH prédomine A- predomine
AH majoritaire A. majoritaive

Figure.ll.4: Diagramme de prédominance des espmids-basiques

Exemple d'application: On considére le couple acide éthanoique/ion éthendanner le

diagramme de prédominance de ce couple et préesespeces présentes a pH = 3 et 6. (pka

(CH;COOH/CHCOO-) = 4,8)

Corrigé:
Les différentes especes sont distribuées seloiadgainme ci-aprés (figure.ll.5):
[cH,C00H] = [ CH,C007]

[cH,C00H]» [cH,C007] | [cH,coom]»[cHco0™] | [cH.co0H]<[cHeo0] | [CH.COOH]« [CHC00™]

pH

38 pKa =48 58

cucoor prédomine

CHCO0H Majoritaire

cH,coo” prédomine

CHCO0- Majoritaire

Figure.ll.5:Diagramme de prédominance
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a pH=3: la forme CH3;COOH prédomine, tandis que a pH = 6 , la formg@®IO est
majoritaire.

On peut méme calculer le rapport entre les deurdesracide et base en utilisant la relation
d’Henderson-Hasselbalch.

[CH,cOoO0 ] [cHCOoO]|
[CH,CO0H — [ CH COOH ~

H-pKa

pH = pKa+ log

CH,COO |
[CH,COOH
CH,COO ]
[CH,COOH

a pH=3: =10""® = 0,01%: |a forme basique est sous forme de traces

a pH=6: =10°"*®= 15,84 la forme acidest sous forme de traces

Geénéralisant ce constat pour différents coupledoaoasique AH/A

pH=pK, + Iog[[::% = [[':'_'% =107

[1.6.Notion de pH
[1.6.1. pH d’une solution aqueuse
Une eaypure est caractérisée par I'équilibre d'autopretobuivant :
1
2H,0 2 HO + HO
2

On remarque bien que les quantités d'iog®@Het HO sont égales, d'ou , dans I'eau pure,
on a:

225°C[H,0"|[HO ]=K,=10"=[H,0'] = K,=[H,0']=/K,=10" M

Le pH ou potentiel d'hydrogéne est une grandels danension définie par:

pH = -log(a, o.

Ou @0+ estl'activité des ions oxonium.

Pour une solution d'eau pure ou faiblement dil@gd: < 0,1M) le potentiel d'hydrogéne est
calculé par la relation suivantei = ~log(a, o, )= - log H O |.

On définit de maniére symétrique la grandeur pOblnse

POH = -log(g,. ) = - log[HO

Le pH et le pOH sont reliés par : p& pH + pOH

&
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D'apres la valeur de pH, on distingue trois typesalutions aqueuses:

v' Une solution acide si {©] > [OH], donc pH < 7
v"Une solution basique si [OH> [H30"], donc pH > 7
v Une solution neutre si f@*] = [OH] (eau pure), donc pH =7

A 25°C, on deéduit facilement I'échelle de pH cistess (figure.ll.6):

Solution acide Solution basique
pH<7 H>7
p 1 ’, p H
0 7 14

Figure.ll.6:Echelle de pH

« A 25°C, une solution aqueuse sera nettement acide[pz0'] > 10 [OH]

Si on multiplie les deux termes par la concentration [H30"] = [Hz0"]?> 10 [OH][H30']

= [H30"]2>10 Ke = pH<6,5.

« De méme pour une solution nettement basique JOHO [H:O'], on utilise le méme

raisonnement pour aboutir en fin & pH,5.

* Une conséquence de ces propriétés est qu'on po@gtmer I'autoprotolyse de I'eau si on
a une réaction acide ou basique, c’est-a-dir@li< 6,5 ou pH> 7,5.

» Dans le cas contraire, il faudra tenir compte de#ation d’autoprotolyse de I'eau pour

le calcul du pH d’une solution.

11.6.2.Méthodologie de calcul du pH
La méthode directe de calcul du pH d’une solutionsiste a résoudre un systéme d'équations
qui lient les différentes espéces acido-basiquessySteme est formé a partir des bilans de
conservation de la matiere ; de I'électroneutrati® la solution et des équations des
constantes d'équilibres (Ka, Ke,...). S'il est lade résoudre des equations de deg la
résolution exacte de problémes a plus de 3 degdiféisile et requiére normalement l'usage
d’outils informatiques. L'utilisation des approxitizeas permet de simplifier la résolution du
probleme.
a) pH d’'un monoacide fort
v Dans I'eau pure ,un monoacide fort (AH) de conegioin G est complétement dissocié en
A" et KO"
HA+ H,O0- H,O0" + A
t=0 C, 0 0
teq 0 £ +¢ G

|
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Oue estla concentration des ions oxoniurgHauissus de l'autoprotolyse de I'eau :
2H,0= H,O" + OH
En fait, [H:0"auto = [OH]auto = € mol.I*

v Liste des espéces présentes en solution aqueijsésX, HO

v’ Le bilan matiére sur l'acideG [A] + [HA] = [AT]

v Le bilan de charge de la solution:JTA [HO] = [H30"] = Co + [HO]
v' Le produit ionique de l'eau:& [HO[H:0']

> On utilise I'approximation du milieu acide: &8 >> [HO]

Dans ce cas on peut négligiess ions OHprovenant de I'autoprotolyse de I'eau devant les
ions HO" .

On a donc: [HO'] = C, soit : pH = - log [HO'] = - log G

> Validité de I'approximation : On néglige les OHlevant les KO'si :

[H30"] > 10 [HO].En multipliant les deux membres de l'inéquatian [p:0°], on obtient:

[H30%%> 10 [OH][H30"] = [H30"]*> 10 Ke

a4 25°CK=10" =[H30" > 10" %° M; soit pH< 6,5

> SipH> 6,5, [OH n'est plus négligeable devantyBf].Dans ce cas, on doit résoudre une
équation de ¥"®degré. Cette derniére est obtenue en utilisaqudon du bilan de charge
en remplacant la [HPpar K. /[H30"]. L'équation obtenue est de la forme:
[Hs0"]?-Co[H30']- Ke= 0=

[H30+]:CO+,/C202+4Ke - pH=—|Og[FEU]=— |O{Q’+’,C§+ 4KeJ

Exemple d'application:

Calculer le pH d'une solution aqueuse de HCI¥0

Corrigé:

L'acide HCI est totalement dissocié dans I'eadCl+H,0 - H,O" + CI

pH = -log[H0"] = - log10’ = 7 > 6,5=[OH] n'est plus négligeable devants[B{].Dans ce
cas, on doit résoudre une équation 8¢ @egré: [HO]?-Co[H30']- Ke= 0

La résolution de cette équation donne:

[H30+}:Co+,/(:202+4Ke N pH=—|Og[FEU}=— lo{(})+,/(§+ 4Ke}

=pH=6,79

=
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a cette faible concentration de HCI, il faut prendn considération l'autoprotolyse de I'eau:
2H,0= H,0" + OH
La concentration des ions oxonium:;f®] = 107" = 10°7°=1,62.10M

La concentration des ions CICI']= 10'M

= £=[HO" |=K_/[H,0"]=(10") /(1,62.10') = 0,62.10 I

b) pH d’une monobase forte

v Dans I'eau pure ,une monobase forte (B) de coratemirG est complétement dissocié en
BH" et HO

B- HO- BH + HO
t=0 G 0 0
teg 0 G £ +Q

Oue estla concentration des ions hydroxyle [H&@issus de l'autoprotolyse de I'eau :

2H,0= H,0" + OH
En fait, [Hs0auto = [OH]auto = € mol.I*

v Liste des espéces présentes en solution aqueudeHBBf, HO

v Le bilan matiére sur l'acide;sG [B] + [BH™] = [BH"]

v Le bilan de charge de la solution: [J® [H30"] + [BH™] = Cg + [H30"]
v Le produit ionique de l'eau:d& [HO][H30"]

> On utilise I'approximation du milieu basique: [HS> [Hz0"]

Dans ce cas on peut négligess ions HO' provenant de I'autoprotolyse de I'eau devant les
ions OH.

On adonc: [HQ =Cg soit: pOH =-log [HQ =-log G = pH= pKetlog Gs
az25°C,pH=14+log &

> Validité de I'approximation : On néglige les kD" devant les HOsi :

[HO] > 10 [H:O']. En multipliant les deux membres par{Bi], on obtient:

[H30" [HO] > 10 [H:0]% = Ke> 10 [HsO']?

a4 25°CKe=10" =[H30" < 10" "° M; soit pH>7,5

> SipH < 7,5, [HO'] n'est plus négligeable devant [QBans ce cas, on doit résoudre une
équation de ¥"®degré. Cette derniére est obtenue en utilisaqtdon du bilan de charge
en remplacant la [HPpar K. /[H30"]. L'équation obtenue est de la forme:
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[H30"]?+ Ca[H30]- Ke= 0.

3[H30+}:_CB+ “CBZ+4K€ :>pH:—Iog[I-gO*]:— |0{_CB+ ‘ CB2+ 4&}

2 2

Exemple d'application
Calculer le pH d'une solution de soude NaOH de eatnation initiale:

a) 10°M et b) 2.10M

Corrigé:

a) pH= 14+logG=14+logl0°=12 > 7,5 (la dissociation de I'eau est négligdable

b) pH= 14+logG=14+log2.10 = 7,3 < 7,5=I'autoprotolyse de I'eau ne doit plus étre
négligée.

Bilan matiére: @ = [NaOH] + [N&] = [Na']

Electroneutralité: [Ng +[H:0"] = [OH] = Cg + [H30']= Kd [H30'] =

[H30+] 2+ [H30"]Cs - Ke=0 = [H30"] = 4,15.10°M et pH=7,4

¢) pH du mélange d'un acide fort (AH) et d'une baséorte (B)

On mélange un volumepy de l'acide fort AH (concentrationaG) et un volume ¥ de la

base forte B (concentrations)C.Etant donné que la dissociation de I'acide éorile la base

forte dans l'eau est totale, le pH du milieu éstlia concentration des deux substances.

L'opération de mélange modifie les concentratiogs €& G, du fait de dilution, qui
deviennent Gy et Cg, soit:

C..V : V.
oz =% auec =y, +y
v, v,
AH(aq) + Baq) ——— > |BH'wy  + A
T=0| Can Ch 0 0
Si C'an>C'p | T Can-Ch 0 Chs Cs
Si C'ap=C'p | T 0 0 Can Can
Si C'yy <C'p Ts 0 Cs-Can C'an C'aH

Calculs de pH

1) Lorsque C',y > C'g , la solution obtenue est acide
= pH = - log (Gan - C}) avec vérification si pH 6,5, sinon en tenant compte de
l'autoprotolyse de I'eau on doit résoudre un patyadle 2™ degré.

2) Lorsque C'yy = C'p ,la solution est neutre : pH =7
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3) Lorsque C'yy < C'p, la solution obtenue est basique : pH = - I?gf—%) avec

B AH

vérification si pH> 7,5, sinon en tenant compte de l'autoprotolyséda on doit résoudre un
polyndme de 9" degré.

d) pH du mélange de deux acides forts

Un volume Vay d'acide fort AH de concentrationa@C est mélangé a un acide fort BH de
volume \gy et de concentration gg . En solution aqueuse les deux acides forts sont

complétement dissociés selon les réactions suisante

AH +H,0 -~ A- +H,0
BH+H,O- B +HO

L'autoprotolyse de I'eau est toujours présents dargpe de réaction par son équilibre acido-
basique suivant:

2H,02=2 HO +H,CO

Du fait de dilution les concentrations deviennent:

. C.V. : V,
Chy = A\H/ AH ’ CBH:CB{'/ BH

avec Y=V, + V¥,
v Il y'a quatre especes ;T)résentes dans le rrT1éIan'geBA, HO , H:0O"
v’ Le bilan de matiére (BM) sur les deux acides
AH: acide fort totalement dissoci® C'ay=[AH] + [A] =[AT]
BH: acide fort totalement dissoci#® Cgy=[BH] +[B] =[B]
v’ Le bilan électrique globale (Electro-neutralitéNp.s'écrit:
[HO] + [A] + [B] =[HsO"] = [HO] + Cian + Cir = [H30']
v Onest en milieu acide fort dilué:
Si [H30"] >> [HOT] , on peut négliger l'autoprotolyse de I'eau. 2edire: a partir de
lintervalle: [HO'] > 10.[HO] on considére qufHO] est négligeable devant {8] =
pH<6,5

L'équation de neutralité électrique devient:
[H30+] =C'p\y +Chy = pH: - |Og[H;O+] =- |Og (C:/_\H + C'BH)

Cette relation est valable $Hz0"] > 10.[HO] donc pH< 6,5= Cay + Cy> 107 %°M

v Si l'approximation du milieu acide n'est pas vésdfon doit résoudre le systéme d'équation
suivant
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Aprés substitution de la concentration des ions Igér le terme Ke/[kD"] dans la
relation de la neutralité électrique, on obtient:

[HK5+]+C'AH+C'BH =[RO]=[HROT-[HO](Cu+ Cu)- K= C

(Clas* Ci) +/(Ciu+ Ci)* + 4K
2
] (Gt Co) + (Gt Ci)' + 4K
2

=[H0" |=

= pH=~log[ H,0" |=~|

e) pH du mélange de deux bases fortes

Un volume \4; d'une base forte ;Ble concentration £z est mélangé a une base forted®
volume Vs, et de concentration gg . En solution aqueuse les deux bases fortes sont

complétement dissociés selon les réactions suisante

B, + H,0 ~ BH +HO
B, +H,0- B,H +HO

L'autoprotolyse de I'eau est toujours présent dartgpe de réaction par son équilibre acido-
basique suivant:

2H,0=2 HO +H,0

Les nouvelles concentrations sont:

avec V=V, + \,

v Il y'a quatre espéces présentes dans le mélaBgd” , B,H™ , HO , HO"
v’ Le bilan de matiére (BM) sur les deux bases

Bi: Base forte totalement dissoci¢ C'= [B,] + [B1H'] = [B1H]
B,: Base forte totalement dissoci¢ C»= [B,] + [BoH'] = [B2HT]

v’ Le bilan électrique globale de la solution (E.Ncsit:
[HOT = [H30]+ [B1H'] + [BoH'] = [HO] = [H30"] + Chi + Ch2

v/ Onest en milieu basique dilué
Si[HO] > 10. [HO"] , on peut négliger l'autoprotolyse de I'eau; Gedtre on néglige
[H30"] est devant [HQ ce qui implique que le pH > 7,5. Par conséquent ,I'équation de
neutralité électrique devient: [HG= Cs;1 + Ck2 avec [HO] = (Ke/ [H30™)).
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= Chg1 + Chro= (Ke/ [H30+]) donc ; [H;O+] = Ke/ (C'B]_ + C'BZ)

= pH=-log[H;0] = - log (KJ/( Cs1 + Ck2))
= |pH=pK, +1og(Cy, +G;, )

Cette relation est valable si: [H& 10 [H:0'] donc pH> 7,5 = (Cgy + Ch)> 10°°M

v Si l'approximation du milieu acide n'est pas vésdfon doit résoudre le systéme d'équation

suivant

La relation de la neutralité électrique devienggpsubstitution de la concentration des ions

HO par le terme K[H:0':
Ke

[H:0]

=[H,0" ]+ Cy* Chy = [ H,O | +[ H,O]( Cust Ca)— K= ¢

(Ct Claa) +4( cBl+CBZ >+ 4K,

:>[H30+J—

CIBl+CBZ \/(Clal"' CI32)2+ 4K,

= pH=- Iog[HO]— log 5

f) pH d’'un monoacide faible

Soit une solution aqueuse d’'un monoacide faible)(H&concentration initiale 5. Cette

fois HA n’est que partiellement dissocié.

v" Deux équilibres se produisent simultanément :

1)Dissociation de I'acide: HA+ HO= HO + A
t=0 G, 0 0

téq Can0Chuy £ +a Gy a G,

A
Oua est le coefficient de dissociation de I'acide'a:[ ]

2)Autoprotolyse de lI'eau2H,0= HO +HO

v Quatre espéces sont présentes a I'équilibre, ereatmation {HA], [A ], [Hz0'] et [OH]

v' Les concentrations de ces espéces sont reliées elss par les quatre relations

suivantes:
- Produit ionique de l'eau, =[H 0" |[HO™ |

H,O" || A
- Constante d'acidité du couple HA/AX , :%
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- Conservation de la matiere;,,, =[HA] +[ A™ ]

-Bilan de charge ou électro-neutralitéH 0" | =[ HO™ |+ A™ |

On cherche a exprimer la concentration en ig@Hen fonction de paramétres connus tels

D’aprés I'expression du produit ionique , on'a [HO_] = [HK&}
3
[

De I'électro-neutralité , on ‘aA~ | =[H, 0" |-[HO™ |=[ A~ |=[H,0" |- [HK5+]
3

De la conservation de la matiére, on tire [HfA] =C,,, ~[ A™] et on remplac¢A" | par

la nouvelle équation de la concentration d'iortiAddessus, on obtient:

[HA] =C. ~[H0 ]+

[H:O"]
En remplagan\t les expressions de [AH] et [A-]slBexpression de Kon obtient alors un
polyndme de 3"°degré :

[HO" ] +K,[HO T ~(K +C oK J[HO']-K K =0

Seule les méthodes de résolution numérique peuesoudre ce type d'équation. Pour un

chimiste le recours a des approximations judicigugeut conduire généralement a des

solutions approchées trés satisfaisantes.

1% approximation:
Le milieu est acide : §Hs0] >> [HO] , on peut négliger l'autoprotolyse de l'eau (
négligeable devantCay ). C'est-a-dire: a partir de l'intervalle: 48] > 10.[HO] on
considére qufHO] est négligeable devant {81 = pH<6,5
L’équation 4) devient alors : [KO'] = [AT]
2°M approximation:
L’acide est faibledonc il esttrés peu dissocié ([A<< [HA]).Dans cette situation on peut
négliger [A] devant [AH] a partir de l'intervalle [AH} 10[AT.

Ainsi, en utilisant la relation de la constanteciaé, il vient :

A-
[Ht&} = [[HA% <10 = Iog[

Gl
llvientalors:  logK, ~log| H;O" | < ~1= - log H,J |< - logK,~ 1
= pH=<pK,-1

La 2™ approximation est donc vérifiée si pHpK, -1




Chapitre.ll Lésctions acido-basiques

L’équation (3) devient alors: &5 = [AH]

En remplacant les résultats obtenus dans les gmmxmations dans la relation de constante

d'acidité on obtient :

HOTNT WO e o

2 [HA] Ca
=[H,0"]=/K,C,y = pH=~l0g|/K,C,,

1
= pH :E(pKa—IogCAH)

Cette relation est valable si ptb,5et pH< (pK4-1)

Ou bien pH:%(pKa—logCAH)s pK,— 1= pK,+ logC,,= 2= pK- pG,=> .

avec pG, =- log G,

Si on faisant le calcul en utilisant le coefficielibnisationa:

H,0" || A” ? 2
a l'aide de la constante d'équilibke; = [ S[H,]A[] ] = C(CA(chi)a) = &fg)
AH

Si le taux de dissociation est faibte<0,1), donc on peut écrire tl~=1

=K, =C,a’°=a= /Ka = /Ka <0,1= K. < 0,01
CAH CAH CAH

En utilisant le logarithme, on trouve la méme ctindiprécédente:

K

2 sO,Ol:—Io{CKajz 2= pK+ logG, =2 2= pK- pG, 2

AH AH

v' Si la premiére approximation n’est plus vérifiée

On ne peut donc plus négliger I'autoprotolyse dau: Cependant, I'acide peut toujours étre

considéré comme trés peu dissocié. Nous avonslagméguations suivantes :
v' Bilan de masse : & = [AH]
v' Bilan électrique: [HO']=[A] + [OH]
oigrar o HO A
v Constante d'aciditéK, ==——s—=
[HA]

v Produit ionique de I'eau: & [OH][H:0"]




Chapitre.ll Lésctions acido-basiques

Nous avons ainsi :

Ka:[Hsoﬂ([HéZﬂ—[Ho1):([H30;3H-Ke)3moq=m

On obtient donc I'équation suivante :

= pH=-log[ H,0' = - log(/ Gy, K, * K, )

v Sila deuxiéme approximation n’est plus vérifiée

On garde seulement la premiére approximation:-a'ebte, on peut négliger les [JHlevant
[H30"] (condition applicable si pH 6,5).

L’equation (4) devient: [kD"] = [A]. Par contre, I'acide est suffisamment dissoctédamc
sa base conjuguée doit étre considérée dans teonrga).

L’equation (3) devient: g = [AH] + [A] = [AH] = Can-[AT]

En remplacant [AH] et [A dans I'expression de la constante d’acidite K

Nous obtenant ainsi une équation du second degré :

_[ATHo]_ [HOT
: [AH] Cai —[ H,O"]

=[H0 ] +K,[HO ]-K C,,=0

:[H30+j| — _Ka+ \/Ka2 +4K aC A

H > pH=-1lo
5 p g

2

L_K a+\/K §+4K g AH}

A l'aide de la constante d'équilibre en fonctiorcdefficient d'ionisatior.:

on trouve :K :[H3O+][A_] - (Cuna)” _Cua’
a [HA] Cni(1-0) (1-0)

Si le taux de dissociation n'est pas faible(0,1)

—qa= /& >O,1:>&> 102
Can Can

A partir de cette I'inéquation, on trouve la nolevebndition suivante:

(|;<_a>10—2:>—|09(CKaj>2:> PR+ 109Gy < 2= PK= PGy <

AH AH

&
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_Ka'+'\/K:j\2 +4K aC AH

2

Cette relation : pH=- Iog[ ] s'applicable si pH 6,5

et pKa- pCGan < 2 (ou bien pH > pkl).

Exemple d'application: Quel est le pH d’une solution d’acide benzoiquealestante
d'acidité K, = 6,5 .10 et de concentration initiale T™.

Réponse

L’équation de la réaction prépondérante s'e@iH ., COOH+ H,O= G H COO+ HO
pKa + logC = 4,187- & 2: la dissociation de I'acide est assez avanceée icaupls alors la

relation suivante :

2
K +. K 712K -6,5.10°+,/( 6,5.10)° + 4.6,5.10 .1b

2 2

pH=4,26< 6,5

On peut vérifier que pH > pKL (4,26 > 4,187-1=3,18A La formule utilisée est valable.

g) pH du mélange d'un acide fort et d'un acide faile

Un volume iy d'acide fort AH de concentratiolyGest mélangé a un acide faible BH de
volume gy et de concentration gg . En solution aqueuse les deux acides ont un

comportement d'acidité différente décrit selonréections suivantes:

AH+H,0 - A- +H,O
B+ HO= HO + B
t=0 G, 0 0

téq CBH'aCBH £ CBH a CBH

L'autoprotolyse de I'eau contribue également parésilibre acido-basique suivant:
2H,0= HO +HO

Du fait de dilution les concentrations deviennent:

- _CwV, o _ GV
Can :% Gy :% avec Y= Y, +\,
T T

v 1l y'a cing espéces présentes dans le mélamgeBH , B , HO , H;O"
v’ Le bilan de matiére (BM) sur les deux acides
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AH: acide fort totalement dissoci® Cay=[AT]
BH: acide faible partiellement dissoe#Ci=[BH] + [B]

v’ Le bilan de chargen solution (E.N) s'écrit:
[HOT +[A]+[B]=[H30] = [HO]+ Chan+ [B]=[H0]

[H0'][B ]

v' Laconstante d'acidité du couple BR/E , = [BH]

v Le produit ionique de I'eak, =[H 0" |[HO" |

La résolution de ce systéme donne une équatiofifel@yré en [HO'].

[HO T +[H.0 ] (K.~ Ca) -[HO J(K+ K C it K L) - K K =0

La détermination de la concentration en ion®H consiste donc a résoudre ce systéme par
les approximations suivantes:

1% approximation:

v Le milieu est acide : S[H30'] >> [HO] , on peut négliger la contribution de
l'autoprotolyse de l'eau. C'est-a-dire: a partir ldgervalle: [HO'] > 10.[HO] on
considére qufHOT] est négligeable devant {81 = pH<6,5

v L'équation de I'électro-neutralité (E.N) devient:

Can + [B]=[H30"] = [B]= [H30'] - C'an

v Le bilan de matiére (BM) s'écrit:

Chn=[BH] + [B] = [BH] = C's1i- [B] = Cin- ([H3O'] - C'an)
= [BH] = C'gry + Cian - [H307]

On remplace les deux termes][Bt [BH] dans I'expression de,K

[ho']([Ho]-Cu)
Cps + Gon <[ KO’

On obtient doncK , =

[H.0" ] =(Cuy = K,)[H:0" ]~ K,(C o+ Co) = 0

(C'AH - Ka) +\/(C'AH - Ka)z +4Ka(C'AH + CBH)
2

:>[H3O+]=

(C:AH - Ka) +\/(Cl/-\H - Ka)2 +4Ka(CIAH + CBH)
2
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Cette relation est valable si pH6,5

2°™ approximation:

v’ L'acide est peu dissoci¢ [BH] >> [B ], on peut négliger [B] devant [BH] si: [BH] >
10 [B] = pH< pKs1

v L'expression de bilan de matiére deviel@ay = [A] et Cgn =[BH]
Si on appligue les deux approximations simultanédmen

v' Le bilan de charge devient :

Cui +| B |=[H,0 |=[B |=[H,0 |-G,
La relation de Kdevient:

[mo)(H0-C.)

K, = = =[H0" ] -[H0"]Cpy ~ K,Coy = 0
BH
_[H,0]= S +Jc;H22+4Kac'BH . pH:_IOg( G +Jc;;H22+ aK c;HJ

Cette relation est valable si p&l 6,5 et pH< pKs;1 (ou encore on peut vérifier que le
coefficient de dissociation est faible par la rielat

g B [HO]-Cui
Con Cen

h) pH du mélange de deux acides faibles

Soit une solution aqueuse diluée constituée de deides faibles: AH(& , Van, Ka) et
BH(CsH , VBH , Kao). Les deux acides sont partiellement dissociés daaa kelon les deux

éguations suivantes:

BH+ HO= HO + B AHt HO= HO + A
t=0 G, 0 0 t=0 G, 0 0
téq CBH-alCBH 2 +alCBH alCBH téq CAH'achH 3 "IO'2 CAH achH

L'eau se dissocie selon I'équilibre:
2H,0=HO +HO
Les concentrations apres mélange sont:

. CuV : Cen Vi
Can = A\H/ A v Gy = Bl\} - avec Y= Vy+ Vy
T T
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Si ApK, =|pKal—pK a:j> 4et si les concentrations sont comparables : Le @Hadsolution

est imposé par l'acide de pk plus petit, donc on utilise la formule de pHupan acide
faible:

:pH:%(pKa—logq

Ou C est la concentration de I'acide faible dg lekplus faible.

Sinon ApKa < 4 ) on essaye de résoudre un systeme d'égsiaiofaisant le bilan globale
suivant:
v Il y'a 6 espéces présentes en solution: AH,,BH , B, HO et HO"

v' Le bilan de matiere donne:

AH : acide faible partiellement dissoci& C'ay = [AH] + [A]

BH: acide faible partiellement dissoci¢ Cgy=[BH] + [B]
v L'électro-neutralité de la solution implique que:

[HOT +[A]+[B]=[H30] = [A]+[B]=[H30"] - [HO]
v Les constantes d'acidité s'écrivent:

[H0][A]

Ka1: a2:

[AH]
v Le produit ionique de l'eau: ¢& [H30'][HO]

(M0 ] 8]

[BH]

» Sans approximation on obtient une équation®dédegré

» Mais avec approximation on obtient les résultatgasus:

1% approximation:

v Le milieu est acide [H:0'] >>[HOT], on peut donc négliger I'autoprotolyse de l'dau
concentration [HQ est négligée devant p@'] si: [HsO] > 10.[HO] = pH<6,5

v' L'expression de bilan de charge devient:

AH]K,,  [BH]K ,,

[HO"] [H,O"]

Nous introduisons les différentes combinaisonspltient donc une équation dé’"%degré

compliquée a résoudre a la main.
[H30"* + (Ka1 + Kap) [H30™? + (Ka1 Kaz - (Ka1CY) - (Kaz C1)) [H30"]- Ka1 Kax(C4 + Cb) =0

MO = A1+ (8] =L
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2°M approximation:

v’ Les deux acides ne sont que faiblement dissocigsH] >>[A7] et [BH] >>[B]
Si le pH< pKar-1 ([AH] > 10.[A), on peut négliger [A devant [AH]
Si le pH< pKaz1([BH] > 10.[B]) ,on peut négliger [B devant [BH]
v L'expression de conservation de la matiére poudéesx acides devient : A53'= [AH] et
C'sn = [BH]
v’ L'expression du bilan électrique s'écrit:
_ CuiKyi |, CauKoy

HO']=[A]+[B] = [H O*] +[H O*] =[H pq:\/blAHK al+CIBI-K a2

=>pH=- Iog(\/C‘AH Kat CBH Kaz)

Cette relation est valable si: ptb6,5 et pH pKar-1 et pH< pKaz1

o [AT]
(ou encore on peut méme vérifier quea, = [C' =<0,1
AH
. [B"
a,==——=x<0,1
CBH

i) pH d’'une monobase faible

Soit une solution aqueuse d’'une monobase faiblee Bahcentration initiale ££ Les deux
equilibres qui se produisent simultanément sont:

-Réaction de protonation de labase: B+ H Q= HO + Bt
t=0 G 0 0
t, Cg(la) e 4 G a ¢

€q

-La réaction de I'autoprotolyse de l'edl,O+ H,O0= H,O0" + HO

v aléquilibre il y'a 4 espéces en solution: BB, H;O" et OH

v’ Les différentes concentrations sont reliées paglegre relations suivantes:

-Conservation de la matiere ,C =[B] + [BH= [B]5C[BH"]
-Electroneutralité : [ O 1+ [BH ]=[OH ]dou [BH ]=[OH]-[H,O ]
-Produit ionique de l'eau él'{:[ 4—|+C}[ OIEF
BH" || OH" B|| H,O
-K, du couple BH+/B : }§=¢:> =M

[B] [ BH" ]
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A partir de ces équations on peut , comme pouridedaible, évaluer la concentration en
ion H;O" en fonction des parameétres tels que; K¢ et Ge.

On remplace les expressions issues du bilan démati de I'électro-neutralité dans la

constante d'acidité K ]
On obtient alors: K, = [B][H3+O*] = (CB _[OH }_+[H3O 1)[ H3Oq
[BH"] [OH ]-[H,0]

Aprés insertion du produit ionique de l'eau danscdmstante d'acidité ci-dessus, nous
obtenons enfin une équation polynomiale @& 8rdre:

[HO T +[H,0 ] (Co* K)-K[HO ]-KK,=0

Nous pouvons faire des approximations pour facilagésolution de cette équation.

1% approximation:

v' Le milieu est basiqugHs;0'] << [OH].Cela revient a négliger la concentration des ions
HsO" devant celle des ions OHCette hypothése est vérifiable pour unpHM,5; C'est-a-
dire lorsque: [OH > 10[H;O"]. L'équation de I'électro-neutralit¢ devient alors
[BH'] = [OH]]

2éme

approximation:

v La base est peu protonékans ce cas on penggliger la concentration de I'acide conjugué
BH" devant celle de la base B : [Bk< [B].Cela est réalisable a partir de l'inteteal
[B] > 10[BH] = pH> pKs+1

v’ L’équation de la conservation de la matiere serieéCg = [B]

_[B[HO"]_ Go[HO]

K= Ten ] ro] LMo JKe=ColHO]
=[H,0"|= —Kéta:—log[Hgoﬂz—log Kéa

pH =%(|0Ke +pK,+log C;) = 7+—;( pK,+ log G,)
Cette formule est applicable si: pH7,5 et pH> pK+1

Ou bien: pH :%(pKe +pK, +log CB) 2 pK,+1

pK, +pK,+logC; = 2pK,+ 2= pK,+ logC,= =
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Si la base est faiblement protonée< 0,1 (ou biern < 10 %) on peut négliger devant 1

7 - . 2
On écrira alors: K, = a’Cy =aq= Ky <10" soit la condition &s 10
(1—0') CB CB

14
10 < 10

Ou bien: KKe < 10 a 25°C

a~—B a~ B
Donc la formule pH :%(pKe +pK, +logC,) = 7+—;( pK,+ logC,) estvalable BiH>7,5
14
10 < 10

et pH> pKa+ 1(ou bien pk+logG >2) = a < 0,1 c’est adired 25°C

a—~B

» Dans le cas ou la deuxieme approximation n’dgs yérifiee

-On garde toujours I'approximation du milieu basiq[i¢O7] = [BH"]
Par contre, la base est suffisamment protonée @aoas son acide conjugué doit étre

considérée dans la relatide conservation de la matiéere:

Cs = [BH]1+[B] = [B]=Cs- [BH]

En remplacant [BH et [B] dans I'expression de la constante de litgsiG,

on obtient: k. <LB JLOH] (o] _ [oH]
° [B] C,~|BH'| C,~[OH ]

=[OH ] +K,[OH ]-K,C,=0

a l'aide de I'expression du produit ionique, orcriéé ce polynéme en fonction de4B],K,,
Keet G

Nous obtenant ainsi une équation du second d&@yé[Hs;0']? — Ke [H30"] — KaKe=0
Cette formule est validei : [B]/[BH'] < 10= pKp+ logG < 2 (pH < pk+1) et pH>7,5

Exemple d’application:

Calculer le pH d'une solution de méthylamine {8iH, (pKy, = 3,36) de concentration: a), C
=7.10°M b)G=10°M
Corrigé:
a) La méthylamine est une base faible, partiellérdesociée:
CHNH + HGQ= HO + CH NH
t =0 G 0 0
t, Cy(1a) e # L a 4C

€q
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On calcul pk+log G, = 3,36-1,15=2,2 >2
Ou bien on calcul le rapportfCy, = 10%°%(7.10% = 0,006 < 0,01

Le pH est calculé donc par la relation suivarjél = 7+%( pK, + log CB)
pKa = pKe - pKp = 14- 3,36 = 10,64
pH= 7+%(10, 64+ log 7.1(3) = 11,7: Cette formule est valide, car :

pH=11,74 > 10,64 + 1=11,64 et queH = 11,74~ 7,°

b) pKe+ l0g G = 3,36-5=-1,4 < 2
Ou bien on calcul le rappart= Ky/Cy = 10%%9(10°) = 25,12 >> 0,01
Donc on applique donc la formule; GH30"]% — Ke [H30'] = KaKe=0

pKp = 3,36 = K, = 107 PKePKb) = 11064
10°[H30"? -10™[H30" - 10%*%*=0

10" +4/10%+ 4,102
2.10°
= pH=-log[H,O" ]= - 10g1,022.10 = 9

[H,O']= =1,022.10°

On vérifieque: pH=9>75 et pH= Pk +1=11,64

J) pH du mélange d'une base forte avec une base Iite

Un volume \4; d'une base forte;Rle concentration gz est mélangé a une base faibjedB
volume \k; et de concentrationgg. En solution aqueuse les deux bases ont un coempent
différent décrit selon les réactions suivantes:

B, +H,0- BH +HO

B+ HG= HO + B}
t=0 G, 0 0
t, Ca(l) £+ G, a G,

€q

L'eau se dissocie pour former des quantités égalésns HOet HO" selon I'équilibre:
2H,0= HO +H,0
Apres mélange les concentrations deviennent:
v IV aci . CyV . CgV _ A ioni
Il'y" a cing C, =—8'er G =828 guec \ = \[+\,, ©SPecesionique

et V. V., ? moléculaire en
solution : BiH" , B, B,H™, HO, HsO"

v" Bilan de matiéere sur les deux bases
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La base forte Best totalement dissociée C; = [B1H']
La base faible Best partiellement dissociée> Cis, = [B,] + [BoH]

v' Electro-neutralité (E.N) de la solution s'écrit:
[HO] = [H30']+ [B1H'] + [BoHT] = [HOT] = [H3O"] + Chy + [B2H']

_[B,][H:0"]
[B.H]

v’ Constante d'équilibreK :[BZH J[Ho] ,oubien K, =
b2 [B ] 2

v et produit ionique de l'ealle = [H;O'][HO]
On passe directement aux approximations judicieuses

1%"® approximation:

v' Le milieu est basique[HO] >> [H30'], donc on peut négliger l'autoprotolyse de I'siau
pH=>7,5
v’ L'équation de neutralité électrique devient aldi$0] = Cy + [BoH']

A partir de la constante d'acidité4on tire la concentration PR
(g,]= LB Ke
© [Ho]

On remplace I'expression de ;[Blans I'équation du bilan de masse sur la babkefB)

On trouve alorsC, . %’“[B H]=[BH]= {%J

L'équation de neutralité électrique devient:

[HO"J =y & = ot [BH] = ot M
] Ka2+[HBO ]

LK _
[H,07] (Ka2+[H30+])
= [H,071(Cor (Kot [HO]) + €[ HO])= K (K 4 [H 0])

K. _{c’m (Ki,*+[H0"]) + Co H,OT]

= (CI31+CVBZ)[HO:| (K Kazc J[Hp]_ KK =0

(Ke \/ —K ag +4(CI81+CI B;K K .
2(C31+ CBZ)
pH =-log[H,O"] avec pH= 7,5

= [H,0"]=

=
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2°M approximation:

v La base est peu protonée 3][B> [B2H']

Ce qui revient a négliger pBI'] devant [B] a partir de l'intervalle [§ > 10. [B,H'] =
pH > pKaztl
v L'expression du bilan de masse devientg; €[B;H'] et Cg, =[B]
En appliguant les deux approximations ci-dessugl&ion du bilan de charge donne:
I:HO_:' = Ke+ = CBl + [BZH+]:> —Ke+ = C‘Bl+—[Bz][H30 ]
[HO7] [HO] K a2

=[HOTCp, +[HO'ICK ,,-K K =0

(_KaZC‘Bl)-'-\/(K apIBJ)Z +4(C'BZK K a)
2C,,
pH=-log[H,O"] avec pH> 75etpk pK +

=[HO']=

Ou on peut méme vérifier la validité de f"%hypothése par le calcul du taux de protonation

, B, H*

o' de la base faible B(Si a = {@J <0,1= [B,H"] est négligeable devant {B.
B2

k) pH du mélange de deux bases faibles

On mélange un volumegy d'une base faible;Ba la concentrationgg avec un volume d
d'une autre base faible,Ba la concentration g;.Les trois équilibres qui se produisent

simultanément sont:
1) B+ HG= HO + BH
t=0 G, 0 0
téq CBl(l_a]) & +a/l %l al Q:

2) B+ Ha=HO + BH
t=0 G, 0 0
teg CBz(l'az) £ +a, G, a, G

3 2H,02 HO +H,0

Les concentrations aprés mélange sont calculédegeelations suivantes:

-GV . _CgV
Ce. = il/ = v G = E{; = avec V= \;+ g,
T T
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SiApK,; > 4 et si les concentrations sont comparablegHlele la solution est imposé par la
base de pkie plus élevé, donc on utilise la formule de pHipane base faible:

pH =%( pPK, +pK, +log C,)

Ou C est la concentration de la base faible del@klus éleve.
Sinon ApK,; < 4 ) on essaye de résoudre un systeme d'équatitasant le bilan suivant:

v |l existe six espéces en solution: Bi;H" , B,, B,H™ , HO et HO"
v' Le bilan de matiére sur les deux bases:
B; est une base faible partiellement dissociéeC's; = [Bi] + [BiH']
B est une base faible partiellement dissociéeCs>= [By] + [B2H']
v’ L'électro-neutralité du mélange donne: [HO[H:0"] + [B1H'] + [BoH]
v Les constantes d'équilibreKal=M et Kdz:m
[BH"] [B,H"]

v et le produit ionique de I'eauz kK [H:O'J[HO]
» Sans approximation on obtient une équation®dédegré

» Mais avec approximations on obtient les résukatgants:

1% approximation:

v' Le milieu est basique[HO] >> [H30"] , on peut donc négliger l'autoprotolyse daue
la concentration des ions HOest négligée devant celle des ionssOH si:
[HO] > 10. [HsO] = pH>7,5

v’ L'expression de bilan de charge devi@iHD] = [B1H™] + [BoH']= K/ [H307]

2°Meapproximation:

v’ Les deux bases sont faiblement dissociées} & [B1H'] et [By] >> [B,H™].

Cela revient a négliger les deux termes:HB et [B,H'] en réalisant les deux conditions
suivantes: pH pKy+1 et pH< pKyot+1 , sur les deux baseseB B, , respectivement.

v Les équations du bilan de matiére deviennent; €[B,] et Cg,= [B2]

v’ Apres insertion des constantes d'acidité, la mriadie bilan de chargievient alors:
[B,][H,O" ] +[BZ][H30+] K, Ces| HyO | . Ceo HiO ]

Kal K a2 [H30+] K al K a2
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[H30+}=\/ : KeKaKlaZ = pH=_IOg(\/ : K4< al1<la2 J
CBZKa1+CBlK a2 C B% al+C BK a.

Cette relation est valide spH>7,5 , phH>pKatl et pH> pKytl

Ou on peut méme vérifier la validité de f"%hypothése par le calcul du taux de dissociation

o des bases faibles, Bt B,.

o _([BH] o o _[[BH]
(Sia,= - <0,1=[B;1H"] est négligeable devant{Betsia , = e <0,1=
B2

Bl

[B,H"] est négligeable devant {B.

11.6.3. pH des solutions salines

Définition: Un sel est le produit de la réaction entre une lagt un acide AH en quantité
équivalente. En solution aqueuse le sel BHA seodissen BH et A.Les propriétés acido-
basiques de AH et B déterminent le pH de la satutio

a. pH d’'une solution d’'un sel d’acide fort et de bae forte

Exemple : Le chlorure de potassium (KCI ) qui egpidoduit de la réaction d'une base forte

avec un acide fort; eau
KOH + HCI - KCk H C
base forte acide fort sel

eau

En solution le sel est sous forme complétemensé@nKCl - K, +Cl

L'étude des caracteres acido-basiques des ionsl dorsé nous permet de calculer le pH de
la solution finale. Cette derniere est composéel'mm indifférent ou spectateur Gjui est
une base conjuguée (trés faible) d’un acide fo@lfHdonc il ne participe a aucun équilibre
acido-basique et le deuxiéme ion spectakeugui est un acide conjugué (trés faible) d'une
base forte (KOH); par conséquent il ne particimuaun équilibre acido-basique. Le résultat
final donne un pH d'une solution de sel (KCl) decéoacido-basique nulle est donc un pH
neutre : pH = (1/2)pK= 7 & 25°C.

1 Le pH d’une solution de sel d’acide fort et de bfaste est celui de I'eau pure (pH =7)

b. pH d’une solution d’'un sel d’acide fort et de bae faible

Exemple:lorsque 1 mole d'acide nitrique HN@éagit avec 1 mole d'ammoniaque Nta
solution obtenue contient uniquement un sel deateitd'ammonium NHNO; sous forme

complétement ionisée en solution aqueuse:
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NH, + HNO, — NH, o + NOzo + H O

4(aq)

Le pH de la solution est fonction seulement depmétés acido-basiques de I'ion NHyui

es

est un acide conjugué (faible) de la base faiblg ik, = 9,2). Par contre, l'ion spectateur

NOj3, n'a aucun pouvoir acido-basique car est une tag@guée trés faible d’'un acide fort

(HNG3)

= pH(NH,NO;) = pH(NH, ) = pH =%( pK - log NH])

pH d' un acide faible

Cette relation est valable $it1,0" |210/ OH | = pHc 6,5
et [NH;] 210 [NH,] = pH< pK, -1
(NH;} :acide faiblement dissocié)

U Le pH d’'une solution de sel d’acide fort et de biaslele est celui d’un acide faible

c. pH d’'une solution d’un sel d’acide faible et déase forte
Exemple : Le nitrite de sodium (NaNQyui provient de la réaction d'une base forte awec

acide faible en solution aqueuse:
eau
NaOH + HNO, - NaNQ,+ H, C
Le sel produit en solution est sous forme completgrdissociée :

NaNO, — NG, + Nd,,

Le pH de la solution se déduit a partir des pra@siéacido-basiques du sel. Ce dernier est

constitué de l'ion spectateNs’ qui est un acide conjugué trés faible d’une bage {tNaOH)

et de Iion NQ " qui estune base conjuguée (faible) de I'acide faible HNEX, = 3,2). Par

conséquent le pH(NaNp= pH(NQ, ) : cela revient a déterminer un pH d' une basxefen

utilisant la relation suivante:

pH =%(|0Ke +pK, +log[NO; )

[OH]=210[H,0"] = pH= 7,5
Cette formule est valable si{[NO,] >10[HNO,]= pH=> pK_+1
(la base NQ est faiblement proton

U Le pH d’'une solution de sel d’acide faible et dsdforte est celui d’une base faible
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d. pH d’'une solution d’'un sel d’acide faible et ddase faible

Exemple : Le benzoate d’ammoniurgHgCOONH, est un sel formé a partir de la réaction
suivante:

eau

NH, + GHCOOH= ¢HCOQ+ N+ H
base faible acide faible | dissocié en ses ions

Les especes¢BlsCOO et NH;" ont tous les deux des propriétés acido-basiqutésetites,
car lion benzoate est la base conjuguée faiblel'atgde faible GHsCOOH et lion

ammonium est I'acide conjugué faible de la badaldaiHs.

[ CH,COO || H,T ]
C,H,COO + HO&= G H COOH HO K,= [C v COO|_!|
6" '5
NH,][H.,0"
NH;+ H,0 NH,+ H,0' &2:—[ 3l = ]
[NH; ]
C,H.COO + NH, = G, H,COOH + NH g(:%
t=0 Q (9: 0 0 al

ty Co(lwe) G 1) a G a

La réaction prépondérante est celle qui possedeamstante d'équilibre la plus grandg K

v’ Les constantes d'équilibre en fonction du tauxigdsodiationn se réécrivent alors:

o Ko _ [NHJ[CHCOOH __(aG)’
* Ka [NHi][CH,COO ] (c,(1a))

En faisant le produit des,;Kon obtient:

KoK o=[H O T =[H 0" ]= JK K = pH =2 (PK ,#PK )=6,97

Dans ce cas le pH est indépendant de la concemtrddi sel G.

-Cette formule est valable si : §&8'] << Cy et [OH] << C et dong, le bilan de neutralité
électrique: [NH'] + [H30"] = [CeHsCOO] + [OHT] devient alors: [NH'] = [CsHsCOO] =
Co(1-0) et le bilan de matiéreqG [NHs] + [NH3] = [CeHsCOQ] + [CeHsCOOH] devient
[NH3] = [CeHsCOOH]=a C.

%
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-En réalité si on prend en considération le bilane dcharge suivant:
[NH4'] + [H30"] = [CeHsCOQ] + [OH]]

Sachant que le bilan de matiére esy =¢NH,;"] + [NH3] = [CsHsCOO] + [CsHsCOOH]
donc, le bilan électrique se réécrit alors=-[BIHs] + [H3z0] = Co -[CeHsCOOH] + [OH]

Les deux ions N et GHsCOO sont faiblement dissociés: [NH = [CsHsCOO]~ Cy

Donc I'équation de bilan de I'électro-neutraliteidaet:

KaZCO - Ke I:H3O+:|CO

[HO'] HOT Ky

3[H30+]= Ke +Kap 0 = pH=-|Og K e+K ag 0
1+ C, IK,, 1+ C, /K,

Exemple d'application:

[H30+] -

Calculer le pH d'une solution aqueuse de benzaasadium de concentration:
a) G=0,2M et b) G= 10"M
Corrigé:

a) Sion utilise les deux relations précéderrdrouve la méme valeur de pH = 6,72.
b) Par contre dans la deuxieme situation: pH = 6(¢alculé par la formule:

pH =%(pKal+ pK,,)) et pH = 6,79 en utilisant la deuxieme formule.

11.6.4.pH d'un mélange d'un acide faible et de sadse conjuguée

Un acide faible est partiellement dissocié darul'e
AH+HO=H.O + A

[A"][HO"]

Cette équilibre est caractérisé par la constaatdité: K, = [AH]

En présence de sa base conjuguée (introduite seusvisc M= Na' ,K"..etc), I'équilibre
précédent se déplace vers la gauche.
AH+H,O0=HO + A K, = K,

A”+H,0 = HO + AH KZ:Kb:%

a

AH+A" =A"+ AH K,=1
Si les constantes d'équilibres Kt K, sont faibles par rapport aKla 3™ réaction est la
réaction prépondérante. Par conséquent, nous faéshitlan sur cette derniére réaction:
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AH + A = A + Al
1 =0 C C 0 0
t, C-x C -x X X

€q

D'apres le tableau d'avancement ci-dessus:[AHl-x +x =C et[A]|=C'-x +x = C'

Ou C et C' sont les concentrations dans le mélange.

D'ou

le |pH=pK,+ Iog(%) : relation d'Henderson

v Si on prend en considération la participation des ioxonium produisent par I'acide, nous

devons faire le bilan sur la réaction secondaireemant l'acide.

AH+ HO= HO + A

t=0 C

0 C

€q

t.. C(l-a) £ & C @Ga

v Il y'a cing espéces en solution: AH", NO, HsO"
v’ Le bilan de matiére est le suivant: C + C' = [AHJA®]

v' Le bilan de charge: [}{D"] + [M"]

=[AT+[HO]=[H:0"]+C

v/ Sachant que l'introduction de la base conjuguéerdauler I'équilibre de dissociation de

l'acide par l'effet d'ion commun, mais on devrdéns ce cas, prendre en considération le

réle de I'acide avec négligence de la contribudietiautoprotolyse de I'eau.

v Le bilan de charge devient : A= [H:0'] + C'

v’ Le bilan de matiére: C = [AH] +

(O] = [AH] = C - [HsO']

La constante d'acidité est exprimée par: (C' +[H3o+})[ H30+]

K, =

C~[H,0']
avec| HO|=a C

=[H,0 ] +[H,0](C+K,)-KC=0

_—~(C+K)+J(C+K_)2+4K C

= [HsOﬂ =

2

= pH=-log

~(C +K)+/(C+K)*+4K C

2
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Exemple d'application:

On mélange un volume V d'acide dichloroacétiqguecan méme de sa base conjuguée. La
concentration initiale apres mélange est G,005M pour l'acide et£G=0,0075M pour sa base
conjuguée. Calculer le pH du mélange.

Donnée:pK;=1,3

Corrigé:

-Si on considere seulement la réaction prépond&rénpH est calculé par la relation:

pH = pK, + Iog(%} =1,3+ Iog{ 0.0075) 1t

0,005

- Si on prend en considération la participationlaleaction secondaire de l'acide, le pH est

calculé par la deuxieme relation:

-(C+K +K,)?+4K
pH:—Iog[ (C+K)+(C+K) + aC}:“

2

Conclusion: Le rble de l'acide et/ou de la base n'est pasigeaiile surtout lorsque les
constantes Ket/ou K ne sont pas faibles devang.K

11.6.5. pH des polyacides et polybases

Si on met un polyacide en solution aqueuse, il issodié en plusieurs étapes, auxquelles

correspondent plusieurs constantes d'acidité diftés (K, KazKas...etc). La premiere est

toujours plus forte que la seconde et ainsi dessgit ApK, =|pK,, - pK,,|= 2et si I'acide

est peu dilué en solution aqueuseule la premiére acidité la plus forte (P& plus faible) est

a prendre en considération, et le calcul se conttuitme pour un monoacide. Sinon, en
faisant un bilan globale , on doit résoudre uneaéiqn du 8™ degré. Et lorsque les valeurs
des constantes d'acidik&; et K2 sont plus proches , on doit prendre en considérdes
deux équilibres. (les polybases se traitent paméme analyse). Les exemples suivants
donnent quelgques détailles de calculs de pH.

Exemple d'application 1: Calculer le pH d'une solution d'acide phosphorigdfQ, a
0,01M.

Corrigé:

Rappelons que l'acide phosphoriqugP)y est un triacide qui peut libérer 3 protons selan le

equilibres suivants:
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@ H,PO,,,+ H,0= H,PO; H,O @y PK.iE 2,1
(2) H,PO, )t H,O0= HPQ, ,,* HSO(aq) pK.= 7,2

(3) HPQl_(aq)-'_ H2 :H PQl_ (aq)+ I_l\’:o(aq) p|g3: 12'1
ApK, = |pKaz - pKal| > 2= on considére seulement la premiere acidité etleulcse conduit

en utilisant la formule d'un monoacide faible
pH :%( pK, - logQ :—;( 2,k Iogld") = 2,0

Ce résultat est valable si le pH6,5 et pH< pKar-1.
-On trouve que la deuxiéme condition n'est plu#ieér cela revient a résoudre une équation
de 2™ degré:
+ 2 +
[HO" | +K,[HO"]-KC=0
=pH=2,25

Exemple d'application 2: Calculer le pH d'une solution d'acide sulfurique,@1M, dont sa
premiére acidité est forte et la deuxiéme estdajpk.;= - 2 et pk.=1,9).

Corrigé:
La dissociation de l'acide s'écrit:
16

(1) H,SO K 1=
K,,= 10

(2) HSO

+ H,0 -~ HSO,,,*+ H,O

+ H,O

4(aq) (aq)

4 (aq)

+ H,02 SO%

4 (aq) (aq)

v' Si on considére que la premiére acidité, on 'aO[l 0,001M et [ HS@]= 0,001M

=>pH=3

v" A ce pH l'acide HSQ est fortement dissocié. Pour cette raison, il teair compte du
seconde équilibre caractérisé par la constanteld&a&

_[soi o]

= 2= J-1010=1,25.10
[HSOJ

K

D'apres la réaction (2), a I'état initiale on H¢®'] = [ HSOQy ] = 0,001M et & I'équilibre
[ HSO, ] =0,001x, [ SO ] =x et [HO'] = 0,001 +x

_[SOT ][ MO ] _x(0.00+ ¥
[HSOJ (0,001~ x)

= x=8,7.10° M

[H;0" |=0,00%+ x= 0,00+ 8,7.10= 1,87.T0 M

pH =~-log[ H,0" | =~ log( 1,87.1¢) = 2,73

=1,25.10°

= K,,
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[1.6.6.pH d’une solution d’ampholyte
Rappelons qu'un amphotere (ou ampholyte) est upeceschimique susceptible de se

comporter comme un acide ou comme une Hhskigit donc d'unespece participant a deux
couples acide/base.
Exemple: Soit une solution aqueuse d'un sel MHAS(Ma' , K'..etc). En solution le sel est
dissocié sous formes ioniques selon :

MHA = M*_ +HA "

(aq) (aq)
L'ion HA" peut étre envisager dans deux équilibres différgoisr produire un troisieme

equilibre selon les réactions suivantes:

_ ) K,
(1) HA )+ HOE HA o+ HO K= K=o
al
(2) HA o *HO2 AT [ +HO 0 K= K,
K
- 2—- . —_ a
(3)2HA ;2 HA o+ A ) K= 2
al

L'espece ampholyte HAparticipe donc dans deux couples & et HA/HA™. Si la

constante d'équilibre #est nettement supérieure & & K, la réaction prépondérante est le
troisiéme équilibre. D'aprés la réaction (3) gguilibre on‘a H,A | =[ A% ]
En faisant le produit ka Ka :

([}[ o ]]{[H o }} o {[ 21]

[HA] [HA7] [HA]

:[H30+} =\ KaK ;= pH :%(DK art PK a)

Dans ce cas le pH est indépendant de la concemtriaitiale.

Afin de valider cette expression, il convient deifiér que I'autoprotolyse de I'eau est
négligeable, c’est-a-dire qu'on a :
pH<6,5 ou pH>7,5

Exemple d'application:
Calculer le pH d’'une solution d’hydrogénocarbordgesodium a 0,086M.

Données pKa1 (CO/HCO;) = 6,4 et pk, (HCO;)/COs*) = 10,3 .

_ . — f— Ke —_— ’
(@) HCG, ., + H,0= H,CO,,,+ HO K= K= K- 10°
al
(2) HCQ, ,, + H, 0= (of0)e @t H,O (aq) K= K, = 10°°
_ K,
(3)2HCQ; ,, 2 H,CO, *t CO? (aq) K= P 2 =19
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K3 >> K; et K, = La réaction prépondérante est caractérisée par le troisieme équilibre.
1 1
= pH =§(pKal+ PK ,,) :5(10,6+ 6,4= 8,35 7,

[1.7. Solution tampon

a) Définitions : Une solution tampon est une solution dont le pH pst influencé soit par
addition de petites quantités d’acide ou de bassodwpar dilution modérée.

b) Reéalisation d'un tampon: Réaliserun tampon consiste a préparer une solution contenan
un mélange d'acide faible AH et de sa base congughi€ Trois méthodes peuvent étre

envisagées soit par :

v Ajout d'une solution d'acide faible HA dans unkison de base faible A

v Ajout d'une solution de base forte dans une salut@cide faible HA (Neutralisation
partielle de I'acide faible).

v Ajout d'une solution d'acide fort dans une solutibm base faible A (Neutralisation
partielle de la base faible).

La préparation d'un tampon a pH donné nécessithdix d'un couple acide base dont le,pK

est peu différent du pH souhaité (moins d'une unid@ns tous les cas, la concentration de

l'acide et de la base doivent étre trés prochesl](JA [A-]) et par conséquent pH pKj,

(figure.ll.7).

[AH] >> [A-] [AH] << [A-]
pH

prKa-1 rKa pKa+1

Figure.ll.7: Intervalle de pH en fonction des es®e[AH] et [A]
Dans tous les préparations précédentes, le pH si@luéion tampon est donné par la relation

d'Henderson Hasselbalch:

pH = pK, + Iogm

[AH]

La valeur de pH doit étre dans l'intervalle :

pK, -1 <pH <pK, +1 ou bien Oﬂ%<

Exemple d'application:
Un litre de solution tampoA est réalisée par le mélange de 1M d'acide acéfi@dgCOOH)
et 0,35 M d'acétate de sodium ((EHDONa).1- Calculer la valeur de pH de la solution

e
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tampon . 2- Calculer la variation de pH lors d@iliade 50ml de HCI a 0,5 M ou 50 ml de

NaOH a 0,5 M a la solution A.

Corrigé:

1-La valeur de pH est calculée par la relatidtedderson

[A]
[AH]

pH = pK, + log = 4,75+

log=22 = 4,26

2-Variation de pH lors de 'addition d'acide oubdee:

v" On ajoute 50 ml de HCl a 0,5M

[CH,COOH = 11 %’255: 0,98

035-0.025 o
1,050

[A] 0,31

=4,75+ | 4,2
[AH 5#0%

ApH=4,25- 4, 29= - 0,04

[CH,COONd =

pH=pK, +logr——=

v" On ajoute 50 ml de NaOH a 0,5M

[CH,COOH| = %50025_ 0,93
0,35+ 0,025

CH.COON4d = = 0,36
[CH; 9 1,050

LA"] _ 4 764 10Q2:30-

[AH] 0,93

ApH = 4,34- 4,29= 0,05

pH = pK, +log 4, 3¢

Dans les situations indiquées ci-dessous, le rappase] sur [acide] change mais le pH varie
tres peu a cause de l'effet tampon de la solutignegt mesuré par le calcul du pouvoir

tampon.

¢) Pouvoir tampon

Une solution tampon est caractérisée par son potarmpon, généralement ngte

dC
B=l—
dpH
ou dpH est la variation de pH associée a la variadie concentration (dC) lors I'ajout de base

forte ou d’acide fort. Un bon tampon est caracépiar une forte valeur g¢&

Formule du pouvoir tampon

Soit un tampon constitué par le couple d'acideldafiH et de sa base conjuguée Assue
d'une neutralisation partielle par une base fofe.H
A
0
XG

+ H,O
t=0 solvar

t

G

G (1x) 0 solvar

La concentration totale a I'équilibre du tampon &}, + C_

G (1% +xG=

. \ : C,.
Le pH est alors calculé d'apres la relatigph = pK_ + log—2- = pK_ + logR

AH

xl
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C.
Avec R=—A— =X _ = 1@
17X

A partir des relations da concentration totaleg@t R, on peut tirer:

C, RC, q
= et C. =——=2
AMO1+R A TR + R
R 1
=>X=——=1-X=
1+R 1+ R

L'expression deH peut se mettre sous la forme:

Sachant queln x =2, 3log x

X 1
H=pK, +log—— = pKat+—( Inx— In(1-
pH = pK, +log— = pKa+——( (=%

Le pouvoir tampon est donné par la relation sub'anp—IddCI:_II ch—l iICAH>O
p P P

,B—dCB dCB
dpH  dx de
-Calcul du rapport : CB G
dx
Calcul du rapport : ﬁ
~ dpH
1
H = pKa+ In Ka+ Inx— Inl
pH=p 2’3(1)p ,3( N+ %)
_dpH_ 1.1 ( j 1 d 23y
dx 2,3 x - X 23)(1—))
dG, _dG
: = —CZ,3x1—x=2,3 X(F X
Alors: |B= dpH - dx de 0 (1~ x) G X(

Le pouvoir tampon peut étre exprimé également eation du pH et du pKa par la relation:

_2,3RG, _ 2,3G 167
@oR)  [or0m o]

La premiére dérivé(%ﬁ =2,3G, (1= 2x) s'annule pour x = 0,5
X

. ;o . N 213 1_ #
Ou bien la dérivé par rapport a R donﬂé:LAl)
dR (1+R)
Cette expression s'annule pour R2Ca. = Cay
Le pouvoir tampon est maximum lorsque il y a authnbase que d'acide, c'est a dire a
pH = pKa.
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Le tableau de variation est écrit comme suit:

X 0.1 0.5 0.9
dap
dx

B / \
. B B 2,3G,

Doncp est maximale pour X = 058 Bmax= 2,3G, 0,5(F 0,5):T

2,3G,

-Les coordonnées du point maximum de la courbdast : (0,5 ,T)

Représentation graphique :

2.3 ¢
4

/

0O 010203 04 0,5 06 07 08 09 1

X

Figure: Représentation de la coupref(x)

Exemple d'application 1

On veut préparer une solution tampon de 500 nal éhcentration 0,5M et & pH= 4,5, a
partir d'une solution molaire d'acétate de soditrd'ene solution molaire d'acide acétique.
Donner un mode opératoire adéquat pour la préparde cette solution. Calculer le pouvoir
tampon de cette solution.

Donnée: pKa(CEHCOOH/CHCOO) = 4,75

Corrigé:

La concentration totale du tampo € [CH3;COOH] + [CHCOO ] = 0,5M. Le pH est lié

aux deux concentrations par:

[ CH,COO | [ CH coO| i
pH = pK_ +logr——————= =pK_  + logR avec R +—————== 1™ = 0,56
[CH,COOH| [ CH COOH
Avec les relationsCH,COOH =2 =0,32M et CH COQ =R% = 018
1+R 1+ R

A partir du calcul des concentrations, on calcuidenbre de moles qu'il faut introduire dans
une fiole jaugée de 500mL.
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n, =| CH,COO | V= 0,18.0,5 0,09m
n, =[CH,COOH V= 0,32.0,5 0,16mi

Le solution tampon est préparée a partir des delxtisns précédentes en calculant le

volume a prélever de chaque solution et fairellatidn appropriée.

Les volumes a prélever sont donc:
Pour CHCOOH : 160 ml
Et pour CHCOO™ :90 ml
Apres prélevement, la fiole est complétée a I'astillde de 500 ml jusqu'au trait de jauge.
Le pouvoir tampon est calculé par la formule:
_2,3RG _ 2,3G 101 e _
1+R) (1r10")

0,26mol/L

Exemple d'application 2
Soit un tampon constitué d'un acide fort AH. Cadcwglon pouvoir tampon.

Corrigé
Le tampon est préparé a partir d'un acide fortéotant dissocié. Le pH est alors fixé par

pH =-log C. C'est un pseudo-tampon car il est sensible addiatl. Le pouvoir tampon
s'obtient de I'expression de pH par:

L |deHl_dinC_ 1 _ o, a0 5310
B |dC| 2,3dC 2,3C ’ o

Exemple d'application 3
Considérons un tampon de pH préparé a partir dple@cide / base d'un acide faible AH de
constante d'acidité k= 10°. Dans un litre de solution, on met 0,1mol de AHD& mol de

NaA. Calculer le pH du tampon, sa concentratiosoetpouvoir tampon.

Corrigé:
Le tampon est préparé du couple AH / A- a la cottation C = Gy + Ca.
La concentration du tampon est C=0,1 + 0,2 =0,3M

Le pH est calculé par :

C,. 0,2
H=pK. +log—— =5+ log—=5,%
p PK, QC 9—0,1

AH




Chapitre.ll Lésctions acido-basiques

2,3C, 10"k

> =0,15mol/L
(1+1077%2)

Le pouvoir tampon est défini par :8=
Exemple d'application 4

On constitue les deux tamponsgel T,
-T : 1L de solution contient 5.T®mole d’acide méthanoique HCOOH avec 1 g de NaOH.
-T, : 1L de solution contient 6.T®mole d’acide éthanoique GEOOH avec 1,2 g de NaOH.
a.Calculer le pH de ces deux tampons.
b. Calculer le pouvoir tampaghde T; et To.

Données : pKa(HCOOH/HCO®P= 3.75 ; pKa'= (CH;COOH/CHCOOQ) = 4.75. M(NaOH) = 40g /mol
Corrigé:

a.Tampon T;: couple HCOOH /HCOO", avec pKa(HCOOH/HCOO) = 3.75

-La solution contient 0,05 mole d'acide
dans un litre de solution

Le nombre de moles de la base NaOH dans 1L:

Le pH du milieu tampon T

X 0,5
H=pK, +log— = 3,75+ log——= 3,7!
P Pt g1—x 1-0,5

Tampon T, : couple CHLCOOH / CH3;COO™ , avec pK;, (CH;COOH/CHCOO") =4.75

-La solution contient 0,06 mole d'acide
dans un litre de solution

Le nombre de moles de la base NaOH dans 1L;:

Le pH du milieu tampon ;I

X 0,5
H=pKa+ log——= 4,75 log——= 4,7
P P 1-x 3l_—0,5

b- Pouvoirs tampons pour T, et T,

B, =2,3Cx(1- ¥ = 2,3.0,05.0,5@ 0,5 0,0:
B, =2,3Cx(1- Y= 2,3.0,06.0,5¢ 0,5) 0,0
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[1l.1.Solubilité d’'un solide

Lorsqu’on dissout une quantité de chaux Ca(Olans I'eau pure on aura formation de
solution homogene de chaux (solution claire etsjpanente).Si on ajoute encore de la chaux ,
il arrive un moment ou la solution devient satueéeCa(OH) , c'est a dire que les cristaux de
la chaux ne se dissolvent plus dans I'eau et Budiecette saturation on observe un précipité
de poudre blanche au fond de I'erlenmeyer (figJllll s’établit alors deux équilibres de
solubilisation entre la chaux en forme solide G4){3 et hydratée Ca(Ohl)q et entre cette

derniére et ses ions.

|

1%¢ addition 2™ addition
de Ca(OH), 13} Q de Ca(OH),

.

i [\

apparition de
précipité blanc de
Ca(OH),

Figure.lll.1: Expérience de précipitation de lawha
[11.2. Définition de la solubilité

La solubilité §) est la quantité maximal de solide'on peut dissoudre dans un litre d’eau,
c'est a dire la quantité de composé nécessair@eéaration d'un litre de solution saturée

Elle est souvent donnée en mol / | ( et parfoig éih).

[11.3.Produit de solubilité

Dans une solution saturée de sulfate de plombgahgonsidérer que la réaction suivante se
produit :

PbSQ) «— PRk +SQa°
A cet équilibre, est associé une constante d'égeilique I'on note K Lorsque ['état

d'équilibre est atteint, c'est a dire lorsque drada limite de précipitation, la relation suivant

est vérifiée : 2 . a
+2 -2
Ks — _Pb? 75q

Aopsq (s)

Dans laquelle Kreprésente le produit de solubilité ou constamtd'éhuilibre de dissolution
de la réaction ef; dlactivité de I'espéece i. L'activité d'un corps palide étant égale a l'unité (

Bnysq (= 1), cette relation devient :K_ =a_ ., CI

-
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Si la solution est suffisamment diluée , les atkvies ions peuvent étre assimilées a leurs

concentrations. La relation a I'équilibre devidots:

K, = [Pb”][ sof}
K. : dépend seulement de la températiik

On définit également pk& - logKs = K= 10 P<®

Plus le composé est « insoluble », plusekt faible et plus la valeur de p&st élevééMais

cette regle doit étre utilisée avec précaution).

[11.3.1. Relation générale permettant de calculerd solubilité en fonction du K

Exemple 1: AgCI(Ks=2.10")

AgCI(S)H2 Ag*aq+CI—aq
At=0 G 0 0
A l'équilibre G-s S S

K,=[Ag" |[CI-]=(s)(s)=$ = s=/ K=+ 2.10°= 1,41.16 mol

Exemple 2: Al(OH); (Ks = 3.10*%)
A(O H ) s, @ AL, +30H -

At=0 G 0 0
A I'équilibre G-s S 3s

1
_[ Al P _ Ks )4 _
Ks=[ Al 3]eq[0H ]eq_s.(3si_ 278= S(Ej = 1,8.1% mol

Plus généralement, le produit de solubilité d'amposé ionique My qui se dissocié en
solution selon I'équilibre

A B, (s)2 xA" +yB”

est donné par la relation:

(AT T =6 ) = ()9 = =[5

x*yY

Exemples:Le produit de solubilité de Mg(Ok)qui se dissocie en Mg+ 2HO , est

K, = [Mg”]eq[HO‘ﬁq: 48* = s= ‘3/% ; et celui de Agl, qui se dissocié en Aet I, est

Ks :[Ag+]eq[|_]eqzsz :S:\/K
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Le tableau.lll.1 ci-dessous donne les valeurs ddwts de solubilité de quelques composés
ioniques peu solubles.

Tableau lll.1. Produits de solubilité de compos#sgues peu solubles a 25°C

Composé Produits de solubilité (K.)
Hydroxyde d'aluminium Al(OH) 1,8 10”
Carbonate de baryum Ba@O 8,1 10°
Hydroxyde de zinc Zn(OH) 1,8 10"
Chlorure de plomb (ll) Pbgl 2,4 10
Phosphate de calcium §BOy), 1,2 10°
Chromate de plomb (I1) PbCsO 2,0 10“
Sulfate de Baryum BaSO 1,1 10'°
iodure d'argent Agl 8,3 10"

Exemple d'application : Comparaison des solubilités de AgCI(s) et@e4(S)
Réaction (1): AgCL, ﬁl Ad,+ Cl,
2
La solubilité de AgGY) est donc s= VKs; = 1,41 .10 mol.I*

1
Réaction (2): Ag C Q5,2 2A8.,* G Qb
> ;

La solubilité de AgC,04s est donc 5=(Ks#4)"* = 2,9 .10 mol.I*
Malgré que K.< Kg; et $> 5 on peut dissoudre une plus grande quantité g€AQ(s) que
de AgCI(s) dans I'eau, ce qui implique que le@®4(s) est plus soluble que AgCI(s)

Remarque:
On dit qu'une espece chimique est considérée cortiB®e soluble, si savaleur de
solubilité s dépasse 1 mal.l

[11.4.Condition de précipitation
On considere I'équilibre de précipitation suivant:

1
AXBy(s)§ XAY +yBP*

Les concentrations des iond Zet B”* sont préalablement connues. Il y aura formation d'u
précipité si la réaction se déroule dans le sense2qui est effectivement réalisable si le
guotient de réaction Q est supérieure au produisalebilité . On en déduit le critere qui
donne preuve de formation d'un précipité:

« Q=[A"TIB”)Y > Ks:ily a précipitation et I'équilibre existe. Orura une

diminution de la valeur du quotient jusqu'a obtemtile I'état d'équilibre (Q = Ks).

« Q=[A"J[BP)Y = Kg on est a la limite de précipitation ( obtentidang solution

saturé)

=
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« Q=[A"]BP] < Ks: I'équilibre n’existe pas (il n’y a pde solide AB,(s))

Exemple d'application

Se forme t'il un précipité si on mélange 200 mhd'solution de chlorure de baryum Bag&l
4.10° M et 600 ml d'une solution de sulfate de potassiaSO, a 1,33 .16 M ?

Donnée: Ks (BaSQ) = 1,1.10"°

Réponse :
Le meélange réactionnel donne I'equilibre suivarBaCl, + K,SO, &= BaSQJ+ 2KC

On dit qu'il y'a réellement une précipitation ptaicomposé peu solubBaSQ, selon la
réaction:

7 (aq

1
BaSQ < B4; + SO,
2

Si le quotient de la réaction est strictement Sepée au produit de solubilitésK
L'expression du quotient: Q[Ba*?] [SO,*]
Les concentrations initiales des ions dans le ngélan

(Cv),.. _0,004.200

n. ..

[Ba'?] =—8” = = 10° M
V.V, 800
n.. (CV)_.

S07] = _(V)ss _0,00133600 5\,

v,  V, 800
Q = (10%? =10°> K = Il y'a précipitation et le systéme évolue dansdas 2 (sens de
formation du solide).

l11.5. Diagramme d'existence d'un précipité

La condition de précipitation établie précédemniént Ks) permet de tracer des diagrammes
d’existence de précipité.

Exemple d'application

On mélange de nitrate d'argent AgN&® 0,05 M & une solution concentrée de chlorure de
sodium NaBr (On néglige la variation de volumBpacer le diagramme d'existence de AgBr.
Donnée: Ks (AgBr) = 7,7 10 & 25°C.

Il y a précipité si la valeur de Q >sKAgBr), avec Q = [A{] . [Br ]

=[Br ‘]>[:Ts+]:> log| Br™|>logK,~log Ag* |=~lod Br |<-logK + log Ag’]

= pBr<pK, +logC,
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Pour une concentration donnée de AgN@Br<12,1% log0,05 pBx 10,¢.
Le composé AgBr se précipite a partir de pBr 81(ig.lll.2)

précipitation du AgBr lq,81 pas de précipitation
Q> K, Q <K, pBr

Figure.lll.2:Diagramme d'existence de AgBr

l1l.6.Facteurs influencant la solubilité

a- Influence de la température
On considere la dissolution d'un compos@8g#s):

1
AB, (S)? XA +yB™  AH enthalpie (énergie) de dissabrt

AHr < 0 : la réaction est exothermique

AHr > 0 : |a réaction est endothermique
A quelques exceptions prés la dissolution est dmalotique
D'aprés la loi d&an'tHoff qui permet le calcul de la constante dildiore (Ks) a des

températures différentes :

dinKs _ A H°
dT RT
0
= InKs(T,) - InKs(T,) = AH (%—TAJ , R : constante des gaz parfait
1 2

» K4(T) est une fonction croissante avec la tempéraRaeconséquent, la dissolution
augmente généralement avec la température.

b- Recul de solubilité par effet d'ion commun

On dit qu'il y a effet d'ions communs quand on dissun composé ioniquexBy dans une
solution contenant déja des ion§ Adu B, L'effet d'ions communs diminue la solubilité
d’un solide. A titre d'exemple, on étudie la réawctde précipitation du fluorure de magnésium
MgF, (Ks= 6,4.10°) en présence de 0,1 moles de fluorure de sodiumpdadre . Ainsi la
valeur de la solubilité sera comparée a celle algetans I'eau pure.

-Dans un litre d'eau pure, I'équilibre suivantadiét:

aq

1
M ng(sM:Z M g;§+ 2 F:

)
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Les concentrations molaires des ions [Rlgt [F] ne sont pas identiques: [My= s et [F] =

2s ; s se calcule a partir de la relation :
Ks=[Mg™] x [F]?=> Ks=s x (28§ = 45°=6,4 10° > s = 1,2 x1G molll

-En présence de fluorure de sodium (NaF) poudeev@lume reste le méme) : la situation est
la suivante:

a I'équilibre on 'a : [M{fleq=S' et [Fleq=2s'+0,1

Le produit de solubilité s'écrit alors; K [Mg™ [F]? = Ks=s'x (2s' + 0,F)= 6,4.10°

(il faut additionner les anions en provenance agegh des deux composes).

= On peut faire 'hypothése ques'2st tres faible devant 0,1. Et donc on peut aorse :
Ks=s'x(0,1J=6,4.100 = s'=6,4x10 mol/l<<s

La solubilité du fluorure de magnésium dans le aEbeaucoup inférieure a sa solubilité
dans I'eau pure. L’hypothése d'approximation e=t bigrifiée: 12,8 x13 mol/l << 0,1 mol/l

et on peut méme recalculer lg &ec s' pour la vérifier. On constate guest bien inférieure
aset gque la solubilité a diminué dans une solutiontenant déja l'un des ions du composé
dissous ; on parlera donc deul de solubilité par “effet d'ion commun’ .Ce constat est
bien en accord avec le principe de modératiohed€hatelier, 'équilibre se déplace dans le
sens 2= vers la formation de Mgfs)= la solubilité de Mgks) en présence de NaF diminue
Remarque : si I'approximation n’est pas vérifiée, il faut waglre I'équation de deuxiéme
degré afin d'évaluer la valeur exacte de la solitdil

c. Influence de pH sur la solubilité:On dit quela solubilité est sensible au pH, lorsque l'une

des especes dissoutes dans I'équilibre de sodulmidnifeste des propriétés acido-basiques.

Exemple 01:
Expérience (fig.l11.3)

quelques gouttes quelques gouttes

de HCI concentré
de Na,CO,

Solution de SrCl, — ‘ ; l D
Disparition du précipité

Formation du précipité

de SrCO,

Figure.lll.3:Influence de pH sur la solubilité

=
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D'apres I'expérience ci-dessus, le carbonate datstm formé réagit avec l'ion oxonium

selon la réaction suivante:

[HCo; || sf ]
[HO"]

L'ion HCGs formé réagit également avec I'eau selon la réaetwido-basique:

[HO"][Cq |
[HCO; |

SrICO,+ H,O = Sf'+ HCQ+ HO avec Kk

HCO, + H,0= CG + HO  avec K=

La constante d'équilibre K peut s'exprimer en flamctlu Ks et de la constante d'aciditg: K

LI LY )t e e

Avec un exces d’acide fort, on aura une dissolutiopréecipité ¢onstante d'équilibre k>1),

a

Exemple 02

-Précipitation des ions sous forme des hydroxydésltiques tel que le M(OHIM = Mg ,
Fe,..etc). La solubilité de ces composés déperid dencentration des ions métalliques ainsi
gue les ions d'hydroxyde. Si on ajoute une bas@&e solution contenant 0,25 mol/l de
chlorure de magnésium a quel pH on atteindra létdirde précipitation de I'hydroxyde de
magnésium Mg(HQ)?

- Lors de l'ajout de la base, le pH de la soluttaargmente. La limite de précipitation
commencera a partir de la valeur du quotient Q = K

L'application numérique donne :

K
Q=[Mg”?][HO*= K, = [HO]= >
[Mg ]
1
— [HO = 1’3';(;1 ~8,48.10° mol/E> pHe 8,9

Le diagramme d'existence du précipité est sousrtad:

solution limpide o
Mg 2* 8,93 précipitation du Mg(OH),
1

pH
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l1l.7.Précipitation sélectives

Qu'est-ce passe t'il lorsqu'on verse une solut@mnittate d'argent AgN§dans une solution
contenant déja un mélange de chlorure de sodiude btomure de sodium ?

-Les réactions possibles sont:

1
Ag;,+Cl,,2AgCl K,= 1 16
2 Ky
+ . 1
Ag;,+ Braq§ AgBr ,=—=3,03.18

s2

K, > K; = la deuxieme réaction est prépondérahtebromure d'argent AgBr précipitera
donc en premier ; puis lorsque tous les ions bremwuront quasiment disparu de la solution,

on voie l'apparition du précipité de chlorure dargAgCl.

=
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V.1. Définitions
a.Oxydant : espece susceptible de gagner des électrons
b. Réducteur: espece susceptible de perdre des électrons
La réaction d'échange d'électrons entre ces dgueces est définie par la demi-équation:
1
Ox+ne = Rec

2
Lorsque la réaction se déroule dans le sens disects 1), on dit qu’il y'a réduction alors

lorsque elle se déroule dans le sens indirect @gro dit qu’il y'a oxydation.
1

Exemple: Ag’ +1e = Ag
2

Réduction gain d’électron(s) ; sens 1 et Oxydatiperte d’électron(s); sens 2

On parle donc de couple oxydant/ réducteur (ou leotgdox), qu'on symbolise Ox/Red :
exemple ; AY Ag

c. Une réaction d’oxydoréductionou "redox” : C'est une réaction d'échange d'@astentre
un donneur (réducteur) et un accepteur (oxydaé@atron(s).

Exemple : Demi-équation : Clgg+ 2e= Cuys); Demi-équation : Zg s Zn™ qq+ 2e

Equation bilan correspondante : gy + Zns) = Cues) + ZIt " ag)

Plus généralement, si deux couples redox (1) etéthangent respectivemeni at n
électrons, I'équation caractérisant la réactiorba d'échange d'électrons s'obtient de la

facons suivante:
1
(O)§+ ne= Repyx n
2

(Regé Ox+ E]_ejx n
2

n,Oox, + n Req% n Ox+ n Red

Le dernier équilibre évolue dans les deux senss ihaombine entre I'oxydant et le réducteur

les plus forts pour donner l'oxydant et le réductes plus faibles.

d. Nombre d’oxydation (NO)

Le nombre d’oxydation ou degré d’oxydation permetcdractériser I'état d’oxydation d’'un

élément engagé dans un couple redox. C’est un rmorabtier positif, négatif ou nul,

représenté en chiffres romains. Pour déterminaofebre d'oxydation (NO) d'un élément, on

appligue quelques regles:

v' Le nombre d’oxydation d’'un atome isolé neutre d'une combinaison neutre formée d’'un
seul élémengst nul. (NO (Ca; Zn) =0, NO (N dang N=0).

v/ Pour un ion simple : le NO est égal a la valegéhtique de sa charge (NO(Gt - 1).
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v/ La somme des nombres d'oxydation de tous les atathe® molécule est égale a la
charge totale de cette molécule.

Exemples: KHO: 2NO(H)+NO(O)=0
SO, %2 NO (S) + 4NO(O) = -Il=> NO (S) = VI
v Le NO dufluor (élément le plus électronégatif) = - | (salahs F : NO = 0)

v L'oxygéene (élément le plus électronégatif apréfluer) a un NO= - Il sauf dans des
liaisons O-F ou O-O.

Exemples: FO: NO(F)=-1 et NO(O) =+l ;
HO,: NO(H)=+1 et NO(O)=-1I

Le NO de H: NO(H) = + | sauf dans KNO(H) = 0) et dans les hydrures NaH, KH, LiH, ...
(NO(H) =- 1) car Na, K, Lli, ... sont des élémeplss électropositif que H.

v Pour chaque liaison covalente on attribue touslestrons de cette liaison a I'atome le
plus électronégatif. Le nombre d'oxydation de cleagiome sera égale a la charge fictif
qui lui est attribué. (HCI: NO (H) =l et NO (Cl)).

v Un élément peut avoir des nombres d’oxydationdiférents d’une molécule a l'autre. La
figure .IV.1 illustre les états d’'oxydation accédss au chlore.

-1 0 I M IV v ViI n.o. (Cl)

Cr ¢, Clo” Clo, ClOs ClOg ClO4
Figure.IV.1: Variation du NO du chlore

Remarque: Si au cours d'une réaction aucun éléneesubit une variation de son nombre
d'oxydation, cette réaction n'est pas une réactimxydoréduction.

Exemples d'application

a) Calculer le nombre d'oxydatiorx)(des éléments soulignés dans les combinaisons
suivantes:_ 8, , NO 3, HCIO,

b) indiquer si les réactions suivantes appargehou non aux réactions d'oxydoréduction.
1) CH, + Ch, = CHCI + HCI
2) MgO +2HCl s MgCL + HO
c¢) Equilibrer la réaction suivante:
Cu + HNQ = Cu(NG), + NO + HO
Corrigé:
a)
SO, x+2(-2) =0=> x=1V
NO3 x+3(-2) = -I=> x=V
HCIOs: 1+x+4(-2) = 0= x = VI
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b.1) Dans la réaction de chloration du méthaneatbone est oxydé (&— C") et les deux
atomes de chlore sont réduits¥SICI") : Cette réaction est une réaction redox.
b.2) La deuxiéme réaction n'est pas une réactidaxtecar aucun élément n'est oxydé ou

réduit.

+ 1

c) L'élément oxydé est le cuivre : (Eu Cu™*") et I'élément réduit est I'azote dans NO:

(N N *"). Pour équilibrer la réaction, il faut alors mplier par 3 la demi-réaction
d'oxydation , et par 2 la demi-réaction de rédurctiénsuite, on ajuste de part et d'autre la
réaction globale en tenant compte des nombres Etoeétliques. On peut donc écrire :
Oxydation: -2é x 3
(0)===="" > (+11)
3Cu+ 8HNQ, & 3Cu(NQ )+ 2NG 4H «

(+V) ====mmmoms > (+)
Réduction: +3é x 2

IV.2.Ecriture des réactions d’oxydoréduction

L'équation de Nernst d'un couple redox nécessite cdanaitre la demi-équation
d'oxydoréduction de ce couple, pour cela, deux augh peuvent étre appliquées pour écrire
les demi-équations d'oxydoréductions des couphsxte

a. Sans utiliser le nombre d'oxydation

1) Ecrire la demi-équation sous la forme : Ox + BseRed (ou bien Regs Ox + n e-)
2) Assurer la conservation des éléments autre$igeteO ;
3) Equilibrer I'élément O avec des molécules d’'¢duO) puis I'élément H avec des ions

+ .
H @ag);
4) Equilibrer les charges avec des électrons.

Exemple pour le coupMnQ,/ Mn**
Demi -équation : MnQ + ne= M
Conservation de I'élément Mn : MRO  + ne= Mn
Conservation de I'€lément O : MO + ne + 8 H= M 4H,0
Conservation de la charge électrique : MNnO  + 5 &-H" = Mn® +4H,O
Pour équilibrer une réaction globale d’oxydoréductntre deux couplédsaut écrire les

deux demi-réactions puis faire la réaction bilaren@ant lexemple pour la réaction entre les
deux couples F& /Fe®" et MnO,/Mn?" :
(Fé" = F& +e-)x5
MpG 5e-+8H= MA" +4H O
Réaction redox globale : MO + 5Fe8H" = Mn** + 5 F&" + 4H (
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D'aprés les deux couplefe?'/ Fe** et Cr,O%/ Cr**
» Lorsgu’un élément est oxydé, son nombre d’oxydatimit ; celui ci diminue lorsque

I'élément est réduit
Le fer +11 est oxydé en fer +IIl et le Cr (+Vl)ads Cr,O5 est réduit en Cr (+11)
» Une oxydation correspond a une augmentation du NO.
» Une réduction correspond a une diminution du NO.

b. En utilisant le nombre d'oxydation

1-Ecrire la deméquation électronique Oxme —= Red:;

2-Assurer la conservation des éléments autres qgteCH

3-Calculer la variation du nombre d’oxydation (N€&)équilibrer le nombre d'électron
échangés;

4-Equilibrer les charges avec dessH"(aq) puis les atomes d'oxygéne avec des molécules

d'eau HO.
Exemple du coupl€r,O%/ Cr**

Cr,0¥ +ne-= Cf

Cr,O? +ne-= 2CY

Cr,0% :2NO (Cr) + 7(-2) = -2= NO (Cr) = VI : Oxyda
Cr* :NO(Cr) = +lll : Réducteur

Il'y a donc 3 e- échangés par atome de cleradtou :
Cr,07 +6e- = 2CY

Cr,0f +6e-+14H= 2Ci

CrO¥ +6e-+14H= 2CGf +7HO

t
} = ANO =VI-llI= 1

c.Equilibrer une réaction d’oxydoréduction en milieu basique

Afin d'obtenir une réaction équilibrée en milieusiope, on procéde comme dans le cas
précédent. Une fois I'équation bilan obtenue, ragowautant d’ions HO que d'ions H
présents dans chaque membre de I'équation-bilairetles simplifications en tenant compte
que la combinaison d'un ion H®@t d'un ion H conduit & une molécule d'eau.
Exemple : la réaction équilibrée:

ClO4/CIO3™ en milieu basique : ClO g+ HO () + 2 e CIlO;3™ (aq)+ 2 OH (a9
IV.3.Réalisation pratique des réactions d’oxydorédation

Une réaction redox, par exemple :

CUag)+ SNy = Cls) + Sif(ag)
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peut se faire par deux facons. La premiere congigtettre directement le métal et la solution

électrolytique dans une méme enceinte , c'esteaotiplonge une lame d'étaingpdans une

SG;

solution électrolytique de sulfate de cuivre ioRis®,. L'étain se recouvre par une

(ag) ™4 (aq)"
couche de cuivre , et les ions d'étain formésgrasgirectement en solution. On dit que
I'étain est oxydeé et le cuivre est réduit. Dansype de réaction par voie chimique le transfert
d’électrons est spontané.

La seconde utilise un dispositif a deux compagtita séparés. Chaque couple
(CU'ICu ou SA'/ Sn) est met dans une demi-cellule & part. Les deuxpadiments sont
reliés par deux types de conducteurs (pont safiteeslectrique). Ce dispositif constitue une
cellule électrochimique qui peut fonctionner sedl@ux modes de fonctionnement:

* Soit comme générateur d'énergie électrique (Getjalvanique ou pile )
» Soit comme récepteur d'énergie (Cellule d’électe)y
IV.3.1.Les cellules galvaniques ou piles Une pileest un générateur électrochimique qui

produit de I'électricité a partir des réactionsrgapnées d'oxydoréduction

Schéma d'une pile (figure.lV.2):

couranr

0

[ clentrn
]/l Anode Pont sall.n Cathode l

Cu
sa ) Nﬁ)a —\ir )
'\\L gn 2+ G 2+;’
Oxydation Réduction
Sn Sn2+ +2é6 cCu’' +26 —s Cnu

ZrSnisn2t Hcuticu &

Figure.lV.2: Pile formée de deux compartiments

La pile est constituée de deux électrodes métafiqunassives en étain (Sn) et en cuivre (Cu)
qui plongent dans deux compartiments séparés camteespectivement des solutions en ions
Srf* et Cif*. Les deux parties sont reliées par un pont salimssure la conduction ionique et
neutralité électrique du systemee systeme constitue donc un générateur capabfaimde
circuler: des électrons de I'anode (-) vers laadeh(+) via un circuit extérieure et donc une
circulation de courant électrique dans le sensrgevde la cathode (+) vers I'anode (-).
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a.1l.Reconnaissance de I'anode , la cathode et derlpolarité
v' A l'anode ( pble négatif (-))

On aura une oxydation (perte d’électrons): Sn Srf* + 2e- ou les ions $hpassent en
solution et les 2e- partent de la lame de Sn vi@rtaiit extérieure. L'électrode de Sn ou se

produit I'oxydation est appelée anode

v' A la cathode ( p6le positif (+))

On aura une réduction (gain d’électrons):>Gu2e-— Cu ou les ions CGii se déposent sur
I'électrode sous forme de Cu métallique. L'éleceode Cu, siege d’'une réduction, est

appelée cathode.

v/ Réaction d'échange électronique globale entre 'anie et la cathode :

La combinaison entre les réactions aux deux éldetranous permet d'écrire la réaction
globale: Sn+ Cli— Srf"+Cu

Aprés un certains temps opérationnel de la piléledtrode d'étain se dissout et subit une
diminution de sa masse et la concentration des $ofisaugmente. La masse de I'électrode

de cuivre augmente et la concentration des BuS diminue.

v’ La pile a pour schéma conventionnel :

© 3n, ‘ Shy H GY ‘ &u

frontiére jonction
métal-solution  électrolytique

Remarque: on peut utilise||| o:u

Exemple d'application:

1-Décrire la cellule électrochimique ci-dessous (fegly.3) en précisant les demi-réactions

redox ainsi que la réaction globale.

2-Indiquer le sens du courant , des électrons
et des ions dans le pont salin = KO
3-Donner le schéma conventionnel de la pile ;

Cra+ Agt

Figure.IV.3:Pile Cr-Ag




Chapitre IV Réactions d’oxydoréduction

Corrigé
1- L'électrode d'argent est positive donc un iang#nt capte un seule électron:
Agaq + 1é— Ag (Réduction : Cathode)
-Le crome est en pole négatif donc la demi-réadii®re des électrons:
Cr— Crg + 3é (Oxydation : Anode)
-La réaction globale: 3A¢g + Cr—3 Ag + Cig "
2- Les électrons libérés par I'électrode du chrdmé&gative) sont captés par I'électrode
d'argent (positive).Le courant circule dans le sewsrse des électrons.
-Les ions de potassium remplacent les ions d'argépbsés au niveau de la cathode et les
ions nitrates s'orientent vers le compartiment anedpour neutraliser les cations du chrome.

3- Le schéma conventionnel de cette pile:

S Cr

3+
©)| Cllaa)

Ag;aq Ag (s)D

IV.3.2.Cellule d’électrolyse

Le fonctionnement de la cellule est inversé papoaipau cas précédent. En effet, une source
de tension est insérée au circuit extérieur pourblié une situation inverse a la plie
galvanique. Par conséquent, la polarité des éldesr est inversée. |l se produit alors un
transfert forcé d’électrons entre un réducteumebxydant. Une telle réaction est appelée une
électrolyse. L'électrolys@lonc estune réaction d’oxydoréduction qui peut étre foreéde
systeme électrochimique est traversé par un co@tantrique imposé par un générateur qui
fournit une tension suffisamment élevée ou uneef@iectromotrice externe , en opposition
avec celle de la pile, et plus grande qu'elle. igaré.IV.4 donne le schéma détaillé d'une

cellule d'électrolyse.

Ampéeremetre
- 4 G Courant
g
-
..ﬂ Hi'—iﬁ'
pEmr— ¥
Lx | '
Cathode Pont salin Anode { c
(=) NOT (+) o
Sn {.,— o ' .\}
-
b ‘s
g 34
n < Cu
Réduction Drxvdation
Sni* 4+ 2é = =n Cu -{_‘u:"' « 3

Figure.lV.4: Cellule d'électrolyse
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a.1l.Reconnaissance de I'anode , la cathode et derlpolarité

v A la cathode ( pble négatif (-))

On aura une réduction des ions de I'étain (gai@ectrons):

Sit* + 2e-— Sn
pour former une couche métallique d'étain. L'éleaé d'étain ou se produit une réduction est
appelée cathode

v A l'anode (pdle positif (+))
On aura une oxydation du cuivre (perte d’électrons)
Cu — CU" + 2e-
Les électrons partent de I'électrode de cuivrelgi@ircuit métallique extérieur et les ions

Cu?* passent en solution. L’électrode de cuivre, sigae oxydation, est appelée anode.

v’ Bilan sur I'électrolyseur
La combinaison entre les réactions aux deux élgesranous permet d'écrire la réaction
globale: SH + Cu— Sn + C@'

Remargue importante : L’anode et la cathode sont définies d’apres laneatle la réaction

qui s’y produit et non selon le signe de leur ptdaftableau.1V.1)

Tableau.lV.1: Comparaison entre une pile et untebseur

Pile Electrolyseur
Anode Oxydation (pole négatif -) Oxydation (pole posit)f
Cathode Réduction(pole positif +) Réduction (pole negakif -

La quantité d'électricité Q maximale débitée dames pile ou électrolyseur = n(gshngs.F , @vec n(e-):
quantité d'électron échangé et F constante dedara®6500 C. mdl
Q est encore exprimée par QAtl(l: intensité du courant pendant la dunden seconde).

IV.4. Formule de Nernst et potentiel redox standard

a.1l.Formule de Nernst pour une demi-réaction (denyile)

Considérons le couple Ox/Red dont I'équilibre redsixle suivant:
Ox+ne = Red

La formule de Nernst permet de calculer le poténti@ox de ce couple:

- RT _ RT | ag,

E(Ox/Red) - E(()ome o —nF InQ = E:omed) E In?
= Eoxreq = E? ) +_R'||:' In Box - E? ) +2’3ET log Fox
Ox/Red! n a:ged Ox/Red n %ed

g
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F est la constante de Faraday (F= 1 Farad@§ 500 C.mot)
R désigne la constante des gaz parfaits (R =B/@&.mol))
T est la température ambiante en Kelvin (K). A 2Z52C (298K) le calcul fournit:

iFRT— 0,058V

Eowred) €St le potentiel d'oxydoréduction ou poterdiélectrode.

EO(OX/Red) est le potentiel standard relatif au couple w@re (Ox/Réd). Il s'agit d'une
constante fournie par les tables thermodynamiques.

n est le nombre d'électron mis en jeu dans l|a-@&gmuation redox.

g est l'activité de I'espéce considérée.
Remarque : L'activité d'une espece chimique diluée en soluéshégale a sa concentration
exprimée en mol.l* ; I'activité d'un gaz supposé parfait est égada gression exprimée en

bar ; I'activité d'un solide ou d'un liquide sedéns sa phase est égale a 1.

Exemples de potentiel d'électrode:

0, 059
v Couple )/1): I, +26 = 2l = E =B + i
TI
0 059
v Couple (Ag/Ag): AQ"+le =Ag=E . =FE . + lo Q[Ad]
v’ Couple (CsO;-/ Cr):
CLO® +6e-+14H= 26t +7HO
. L 14
- —E° 0,059 [CLO7][H']
= cr,oz /et T C5o$'/cﬁ++ 6 09 [CI‘3+T

a.1.1. Domaine de prédominance des espéces Ox-Red
Soit la demi réaction d'oxydoréduction Ox + ne- = Réd

o , 0,059, a,,
L'équation de Nernst correspondante,; .., = E° ...+ log—2

n a,

Red

0,059 Ox
oxred = E oxmed™ n 0 [[R (:L]

Si on assimile les activités aux concentrationsiatent: g

On peut ainsi définir les domaines de prédominance:

Ox Ox
« de l'oxydant: [[Re (]j] >1= Log% > 0= Epyjred™ Eoxrec
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[0x]

i Ox
« du réducteur: Red <l= Log%< 0= E e < Bo/rec

La figure .IV.5 montre les différents intervallesyp les especes Ox-Red

Prédominence du réducteur Préedominence de I'oxydant
[OX]< [Red] [Ox]:I[Red] [OX] > [Red]
EOx/Red < EOOX/Re( EOx/Red = EOOx/Re( EOx/Red > EOOlee( E en Volt

Figure.IV.5: Domaine de prédominance des especeRedox

a.2. Formule de Nernst pour une réaction d’oxydorédction entre deux couples redox
(équivalent a une pile)

Considérons une pile formée de deux couplegR®d et O%/Red dont les équilibres redox
sont:

aOx +ne= cReg avec A, G- nfE
bRed = dOx +ne- avec A, (;5-—(— nl%}

Avec A, G, et A,G; sont les enthalpies libres standard qui corred@oinaux deux couples.

Le bilan de la pile s’écrit: ([aOx +bRed = cRed +dQx

Et donc I'enthalpie libre standard de la réactimb@e s'écrit:
AG°=AG)+A,G)=-nH E- B)

L'enthalpie libre de la réaction est définie p&G =A, G° + RT In C

agXZ -ageq

Dont Q est le quotient de la réaction globalerg.é©Q =——

X " Redp

, AG =—nR\ Eet

AG’=-nF(E - B)=-nB B

En injectant les terme&, G° et Q dandéquation dé'enthalpie libre de la réaction:

agXZ ) Ce x2 "Re
— -nFAE=-nRA E + RT|na—aF;‘*:>A Al M
By, &, nF &, .;hedz

En divisant les deux membres par -nF, il vient:
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a>< .ab
AE = AE° + 2’SRTIogao L avecz’ﬂr: 0,06
nk agw 'éeq F

SOt AE = E -E =BV )= B { & -E)+ 22 | %o?]]d'[[iiﬂ"

Le potentiel d'oxydoréduction relatif a la réantglobale s'écrit :
0,06 [Ox] [Red]"
[Oxz] [Red]"

AE =AP + avec E >E

Avec :

E" est le pole positif (la cathode) etdst le pole négatif (I'anode).
AE = EY- EO = E¢ - Ea = E1-E2: est la fem de la pile.

AE® = E°- E,° : est la différence des deux potentiels standagdsstectrodes de la pile.

b. Mesure de potentiel d'électrode

Pour mesurer un potentiel d'une électrode liée @ouple Ox/Red, ifaut concevoir une pile
électrochimique comportant une électrode de rééérelont le potentiel est connu et constant
et I'électrode considérée . La ddp (différence otemntiel ou fem : force électromotrice) est
mesurée a l'aide d'un voltmétre a haute impéddicen peut négliger les potentiels de
jonction, la ddp est égale a la différence desnis de I'électrode de référence et I'électrode
considérée: ddp = fem AE = Eathode- Eanode - L'électrode de référence est I'électrode a

hydrogene qui peut jouer le réle de I'oxydant (cd#) ou de réducteur (anode).
b.1. Différents types d’électrodes

b.1.1. Electrode type métal™ / métal(s) (dite électrode de®l® espéce métallique)

Dans ce type d'électrode le métal est immergégharient dans une solution contenant un
sel de ce métal (figure.IV.6).

Exemple:Cu” +2e- = Cu

AT =298K, le potentiel du COUplE(on) = EFc&* o) +%5 Iog[ le*]

<u
"

Cu2+

Figure.IV.6:Couple Ox/Red:Gt/Cu
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b.1.2.Electrode de référence : Electrode standard gaz :( dite électrode de 4° espéce a
gaz)

Exemple de I'électrode standard a hydrogene (E.S.H)

« Cette électrode met en jeu le coupldHt g dans les conditions standards LM , Po=
1bar) (figure.lV.7).

1 bar
Hz(g)

fil de Pt ——

Pt —30p1
1M H,0"

Figure.lV.7:Electrode standard & hydrogene (E.S.H)

La demi réaction d'oxydoréduction correspondasdteig' 2H" + 2 e— H;

2
0,06 H”
H*/Hz + 2 Logl: P ]

H,

AT =298K le potentieIEHwH = E°

Dans les conditions standards® {&, = 0 V= Eqyp= 0 V

Le fil de platine qui est chimiquement inerte &ssure le transfert électronique.

b.1.3.Electrode type MA, / M (M: métal) (dite électrode dedeuxiéme espece)

Exemple : Electrode au calomel ¥, : est une électrode de référence stble. Elle met
en jeu le couple HE I, (s) / Hg (1), (figure.IV.8).

Hg.Cl, (s)+2e2Hg () +2CI
Le calomel HgCl, étant solide et le mercure Hg est un liquide par.formule de Nernst

relative a cette électrode vient du raisonnemeivbst :

——— vers be vollimdtre

orifice de semplissage

saslunfion satures de BCE

mercure (High
Calomel Mgt iy
bouchon mpregnd e KL

erivtany de KO L oo exci
pravtilie porvuse

couple FlgCly, 0 Lanp)

Figure.lV.8:électrode de*?®espéce

&




Chapitre IV Réactions d’oxydoréduction

a .
HO, 426 2 2HG woovveoreieniinne e Q =E 00,06 leg%—= °€ 0agiHg,” ]
2 A g i)
. - _ 2
HO,Cly ooy = HGaq) * 2C1 (agyevvvveveveenn @ [ rfg(ageq[ Cl (aJ)eq

HY,Cl, gt 2 € = 2Hg,,+ 2Cl,,, .....(3) Electrode au calor
0,06 aH92C|2 (solide) 1

= Ecal = E?:al+ : |Og 2 = E(t)al + 0,03lo 2
2 ) ach(aq) C|_(aq)}

est déterminé a partir des enthalpies standasl$rdis réactions:

Le E®

cal

=E), = EO+% logK, = E°+ 0,03logK = 0,28V

b.1.4.Electrode métal inerte/couple redox (Electroel de troisieme espéce)
Elle est constituée d'un métal chimiquement inépiatine) trempant dans une solution
contenant a la fois la forme oxydée et la formeutédd'un couple redox : Pt/Ox.Red

(figure.IV.9).

Exemple :Le coupl&e®*/ F&*
FE" +1le = F&

Le potentiel est imposé par le couple®FeFe* et prend & 25°C la forme:

0 0,06 | F€e”
E(Fe3+/Fé+) = E( Fé IFE) + 1 |Og%:e2%

Ox

Red

Figure.IV.9: Electrode de*3®espéce
c.Potentiel standard d'une électrode Dans les conditions standard suivantes:

v Concentration des especes chimique en solution1@wl/L.

v’ Pression des espéces gazeused: Far.
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le potentiel redox standard d'une demi-pile estumes l'aide de I'électrode standard a
hydrogene (ESH). Les potentiels standards songaésipar E°

La figure.lV.10, donne un exemple de mesure dum@estandard concernant le couple

Zn2+/zn Voltmetre

06y +)
An‘;'de — Cathode
Zn ~—H) @

1 atm

ra

platine (Pr)

1 M ZnSO, 1 MHCI

Figure.IV.10:Mesure du potentiel standard
du couple Z7i/Zn

> Demi - pile & hydrogéne2H" g+ 2 e-—Hyg et par convention : Bu=0V
> Demi - pile opposéeZne) —2Zn * g+ 2 e- (électrode®® type) (Oxydation)
> Bilan global : Zn(s)+ 2I—F(aq)—>H2(g) +Zn 2+(aq)

a latempérature 25°C on 'a:

2
0,06 | H" 0,06
Lafem: AP = E_ s~ Eunoss %+/H2+ > Io£ pH} —( §n2+/2n+—2 Io@ Zﬁ])

=+ 0,76\=> E, =- 0,76V

w2 fzn

= fem:AE)=—I§

n%* /zn

L?szigure.lv.ll, donne un deuxieme exemple de neeslur potentiel standard du couple
CuICu

Voltmetre

T 034V
Anode(-) Cathode (+)
He — Cu

1 atm
Pont salin

. =

| MHCI L g Cﬁ!;

-
Platine l‘

Figure.IV.11:Mesure du potentiel standard
du couple GiiCu
> Demi - pile a hydrogéneHyg — 2H' aq*+ 2 e- (Oxydation)
> Demi - pile du cuivre : Cl*q+ 2e- — Cuyg) (Réduction)
> Bilan global : Hyg) + Cu® (ag)— Cu e+ 2H" @)

=]
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a latempérature 25°C on 'a:

2
H+
Lafem: AE = Raomose™ E _( %UZ+/CU+O,206 IO@ CEI:U_ &/H2 * 0’206 Icg ]

anode
Pa,

= fem=AP = Egu =+ 0,34V

2t /Cu

IV.5. Prévision du sens des réactions d'oxydoréduction

a.Echelle des couples Ox/Red

Pour prévoir le sens des réactions d'oxydoréduckesncouples redox ont été classes d'apres
leur pouvoir oxydant ou réducteur sur une échalgakentiels standard. Sur cette échelle, la
forme oxydée est affichée & gauche et la formeite€d@udroite (figure.lV.12). La réaction
spontanée a alors lieu entre I'oxydant le plus &brte réducteur le plus fort pour donner le
l'oxydant le plus faible et le réducteur le pluiblia Prenant I'exemple des couples ?Cu
Cus et EE > E(0 F&"/ Cuys avec

cu? /Cu) Fé' /F}

En placant les valeurs des potentiels standaradagses considérés sur un axe de potentiel.
Nous pouvons prévoir en utilisant la régle du ganggdfigure.lV.13). que la réaction peut
avoir lieu entre I'ion cuivre Cliet le fer (Fey) pour donner le cuivre metallique (Gy) et le

fer sous forme ionique (E® selon la réaction :

CU gt Fas) = Cug) + FE"

4
* Couple redox E%(volts)
= Falg) +2e~ === 2F (aq) +2.87
E_ C]z{g) + 2 —— 2CI1_‘(¢.H;J L1356
= MnOs(s) + 4H (ag) + 26 == Mn~ (ag) + 2H,O() +1.23
= NO;s (ag) + 4H (ag) + 3¢~ === NO(g) + 2H0() +0.96
= AT lag) + e == Agls) 10.80
E Fe'*(ag) + e~ === Fe’*(ag) +0.77
- 0a(g) + 2H-O) + 4e~ === 40H (ag) +0.40
Cu**(ag) + 2~ == Culs) LORA
2H*(ag) + 2~ == Halg) 000 <
Nalg) + SH (ag) + 4e- == N:Hs;(ag) —023 =
Fe'*(ag) + 26~ === Fe(s) —044 =
Zn**(ag) + 2e- == Zn(s) 076 A,
2ZH,O(N) +2¢~ === Ha(g) + 20H (agq) —083 £
Na'(ag) + e~ === Na(s) 211 =
Li*tag) + e == Li(s) -305 E
v
+

Figure.lV.12: Quelques couples redox avec leursmidls standards
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24
Cu~ L8 Cu
u EY

Pouvoir oxydani croissanmt

FEE+E|n2 Fe
Figure.lV.13:Régle de gamma

Remarque

Il est commodedans le cas ou les potentiels standard des coupiiex sont tres

proches, de comparer les potentiels d'oxydoréduc¢kpet &) pour s'assurer du résultat

Exemple d'application: considérons la réaction entre les deux couplg&Ay et Cd*/Cd
. Ecrire la demi-réaction de chaque couple , atilla réegle de gamma pour désigner I'oxydant
et le réducteur et écrire la réaction globale.

Données: Ag'/Ag :E°=0,8V et C&/Cd: EF=-0,4V
Corrigé:
Ecriture des demi-réactions redox:
Ag" + le-= Ag et CO + 2e-=Cd
D'aprés la régle de gamma (figure.lV.14) lion*Ag étre réduit en Ag et I'élément Cd est

oxydé en C8' pour enfin réaliser la réaction globale suivantes:
2Ag" + Cd = 2Ag +Cd"

e'(v)

Pouvoir oxydant croissant

Figure. IV.14: Régle de gamma pour les couples/Agy et Cd*/Cd
b.Evaluation de la constante d'équilibre K & partirde E°
Considérons les deux équilibres redox suivants:

aOx, +ne- = cRed A °S AFE
bRed = dQx nre A, SG-(- nEF
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La réaction globale s'écrit:

aOx, + bRed = cRed + dOx A, G=b, Gra, B=- AFE 0K
= £,G°=-nF(E'- E?)=-RTLnK,, = (E - E‘;)-— Ln Keq—m LogK,,
Kéqzlom(El_Ez) avec B> B

Ou bien on sait qu'a I'équilibre le potentiel desxdcouples redox est le méme=EE,
C'est-a-dire a partir :

0,06 & 0,06, &,
E = +——log—~ et = +— log—*
& n a E= & n a
Redy Redy
a d
Lo 1008, 8 006 &
a n :
Red Redy
a’ a al &
= EY - log —=2 lo %= log——* = |o
0’06( ) ( ’ d;edzJ [ ’ éﬁr«eqj ’ a‘lareeq I
eomlEE) A, &,
= Kéq —10 a 23 C et I‘%q = 5
0X; “Redy

avec n: le nombre d'électron échangé au cours dealdion.

Exemple d'application: Ecrire les demi-réactions des deux couple® 88" et F&"/

Fe?* et calculer la constante d'équilibre K de la riéacglobale.

Données EO(5n4+/3n2+): Eol =0,15V; é(peg+ | Fe2+)y~ Eoz =0,77 V.

Corrigé :
Les demi-réactions de chaque couple:
Si*+2e-5 S . (1) et e e-5 Fe ..., (2)

Compte tenules valeurs des potentiels standai, < E°,) des couples présentes ions
Srt* sont oxydés par les ions *Feselon I'équation:

2FE€*+Sitt 5 2F&"+ S ©)

o L (E9-) —26(0,77— 015
La constante d'équilibre<;,, =10 =10%° = 4,64.16 > 1€
= La réaction est totale ou quantitative dans le sirecte.

&
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IV.7.Influence du pH

Lorsque la demi-équation d'oxydoréduction fait imémir des ions oxonium, c'est a dire que
le potentiel de I'électrode considérée est dépdradapH du milieu; on défini alors a chaque
pH un potentiel standard apparefit Binsi pour une demi réaction redox sous la forme:
aOx +ne-+yH= bRedJ H:

Le potentiel d'oxydoréduction du couple @ed s'écrit:

E(OxllReq) - E?O)i/Req) +F | QW

L0.06, [ou]'[H]

a25 oC:E(Oxl/Req) = E(00>g /Reg) n [redl]b
0,06y 0,06, [ox,]"
OxllReq E(O)ﬁ/Req log[ l_r]+ n Iog[rEd]:L]b
0,06y 0,06, [ox,]*
OxllReq E(O)g/Req n pH+ n Iog[redll]b

0,06, [ox]’
OxllReq E(O)g/Req n |0 [[rei]]b

Avec E2 _0.,06 y

(0%, /Red) E( Ox IRed) pH estle potentiel standard apparent du couple/Red

Exemple d'application: soit le couple oxydant/réductenO;, / Mn ** (E° = 1,5V), écrire
la demi-équation d'oxydoréduction correspondantdoaner la relation du potentiel standard
apparent. Tracer le diagramme de Pourbaix (E =)jpH
Corrigé:
MnO, +5e-+8H= MA +4KH O
E=E +20 — log [ox] _ = p 4+ 906 IOQ[NmOd[I_F}8

nF [rec] [Mnﬂ
=+ 208 0q 1]+ o,mzm%wni?“]: E- 0,096pH 0,012 Mn(}‘]
5 Mn +] n +]

E°: estle potentiel standard du couple redMnO, /Mn?*

E” = E°- 0,096p}: est le potentiel standard apparéwmblue en fonction du pH.
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Le tableau.IV.2 ci-dessous donne les valeurs detdel potentiel standard apparent.

Tableau.IV.2: Valeurs du pH ef'E

pH E” (V)
0 1,5
1 1,4
2 1,31

v' Du fait du role oxydant des ions'Jdn observe généralement une diminution du pouvoir
oxydant lorsque le pH augmente. Le potentiel regsixdonc une fonction décroissante
du pH.

a.Diagramme de Pourbaix
On trace le diagramme de Pourbaix pour le couplex@récédentNInO, / Mn *) et pour

[MnO; |=[ Mn* |= E= E° = E’~ 0,096pt

Le tracé de la droite fait apparaitre des fronié&endues séparant les deux espécés &ln
MnQO'4, (figure.lV.15).

1,75 i | ‘ o

Mno|, - |
15 e —— —— |
125 - |l HOS S R S T _zl'._.__.____ [ o )
LN LI MT | E=-0,008 pHi 1.5 | ]
A E° =15\ = |
B% |
I
0,25 1T— T SAE ) = ‘ T |

]
[ 5 1 1.5 2 2.5

pH
Figure.lV.15: Diagramme de pourbaix pour le couteO, / Mn %*
On voit clairement prédominance de la forme Mn&u-dessus de la droite et en dessous la
forme Mn** prédomine et sur la droite [Mad = [Mn *].

Remarque: Dans certains cas, l'influence du pH n'est pasrapga Prenons I'exemple du
couple : Fae;'S/ Feaq+2 . L'application de I'équation de Nernst donne :

Fe+3}
=0,77+ 0,06lo

E_. . .
(Fe /Fe) Fe+2]

Les espéces kg et Fgq~ n'étant stables que dans certain domaine de pleffEn & partir
d'une certaine valeur de pH, il convient de prerehieconsidération les nouvelles especes

formées (Fe(OH)et/ou Fe(OH)) dans la relation du potentiel.
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IV.8.Influence de la précipitation sur le potentielstandard d'électrode

Dans cette section nous allons étudié I'impactk geécipitation sur les potentiels standards
et par conséquent le pouvoir oxydant ou réducteur cbuple donné.

Exemple d'application

On considére une solution contenant des ionsdans lagquelle est plongée une barre d'argent
(Ag). On donne : B (Ag'/Ag) = 0,80 V. L'ajout des ions & cette solution va provoquer la
précipitation du solide Agl. Déterminer le potehtitandard B du nouveau couple Agl/Ag.

Donnée:pKs (Agl) =16,2

Corrigé

Calculde B°: Ag" +16 = AQ..cooovovviireieen oo @ ,E & 0,06log A}%q
AGl iy = AGht Dageverenernennnns @ K=[ AgJ [ 1,
AGl e +16 = AQH [, (3) E= E+ 0,06l !

aq}eq

A I'équilibre, il y a un seul potentiel, F= E

1

K
E,=E +0,06lod Ad|= E+ 0,06|0f_73: B+ 0,06logk 0,06leg== ,
] ]
1 1
E, = E;+0,06log K + 0,0GIOTf: E+ 0,06log-
-] e _gl ]

= ES(Agl/Ag)=E?(Ag’ /Ag)+0,06log K = r:g’( - 0,06pK=- 0,172V

Ag*/Ag)

Conclusion: La précipitation des ions argents diminue fortetrienpouvoir oxydant en
créant un nouveau couple (Agl/Ag) de potentiel déad trés inférieur au celui du couple

(Ag'/AQ).

IV.9.Influence de la concentration sur le potentiet'une pile
Exemple d'application : Pile de concentration
On considere la pile formée par I'association dexdiemi-piles suivantes :

demi-pile 1 demi-pile 2

La solution du compartiment N°01 a pou| La solution du compartiment N°02 a pour
volume \; = 23 ml et concentration volume \, = V; et concentration
en [Cu(NQ),]1=0,15 M en [Cu(NQ),], = 0,02M

1) Préciser le type et la polarité de chaque électrode

2) Ecrireles demi-réactions redox pour chaque couple aimesig réaction globale.
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3) Calculer les concentrations a I'équilibre dans abagompartiment ainsi que le potentiel
d’équilibre.

4) En déduire la quantité d'électricité qui a tragdescircuit.

Données: E° (CU#*/ Cu) = 0,34 V

Corrigé:

1) Les deuxCompartiments sont constitués d'une méme élextedt™ espece (Cii / Cu)
elle ne différent que par leurs concentrationsoercuivre (C8") :

Réaction redox correspondante ?Ct 2 e—= Cu

» Compartiment N°01 :

RT [0 o, 006

—_ 0
El_EJrnF [req_ 2

log c&+]l= 0,34 0,03l0g0,5 0,31!

» Compartiment N°02:

E,=FE° +%3I09[Cu"+]2 = 0,34 0,03l0g0,02 0,28¢

D'apres les valeurs des potentiels d'électrode> (E,), le pole positif (cathode) de la pile est
constitué de I'électrode du cuivre trempant dansdaition la plus concentrée et l'autre
électrode du deuxiéme compartiment forme donc le pégatif(-) (anode)de la pile. La fem
de la pile= AE = Eathode— Eanode= 0,315 - 0,289 = 0,026 V.

2)Les équations des réactions redox aux deux compents :
« Demiréaction redox N°1 : Cliyy + 2 @—> Cls().oerevnnnnn... reduction (cathode)

« Demi-réaction redox N°2 : Cgtyy— CU )+ 2 €= oo oxydation (anode)

La réaction globale de la pile: €y + Cusp)s CU' () + Cusqy
3) a I'équilibre Eieq= Ereq » [CU7"]16q= [CU 264
Le bilan globale de la matiere se conserve et daecqui est perdu en électrons dans le
deuxieme compartiment devrait étre gagné pardacwmpartiment. Ce constat est traduit
par le tableau d'avancement suivant:

Cu, + Cly = G+ Cu,

El exces 0,15V 0,02V exces
EF excés 0,15V x 0,02V 4#x exces

Nous avons a I'équilibre:
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CVi-Xy _ CoVotX,, _ 0152310 -x,  0,02.23.50

—
Vv, v, 23.10° 23.10°

+
3&:> %q = 0,001495mc

=[CU*")16q= [CUP26q=8,5 102 M d'ol : Esq= 0,34 + 0,03 log [Cil]q = 0,308 V.
4) Q=n(€ Ypange® F avecn(€ ) .= 2X, et donc Q=2x 0,00149% 96,5 G- 288,5
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IV.1.Définitions

Un complexe (ou composé de coordination) est uiicédpolyatomique constitué d’'un atome
ou d'un ion métallique central auquel sont liées gas liaisons de covalence dative des
molécules ou des ions appelés ligands ou coordihats complexes sont tres souvent des

especes colorédgoir expérience ci-dessous , fig.V.1).

Expérience:
- 62
- - -
A \

Figure.V.1: (a gauche) une solution aqueuse dewtdale cobalt(ll). La couleur rose est due
a la présence de I'ion complexe Cgt**
(a droite) formation de I'ion complexe Cq€He couleur bleu aprés addition de HCI

L’ion métallique central est un acide de Lewis paut accepter des doublets électroniques
car il possede des cases quantiques vides. L'étémétalligue est souvent un métal de
transition , c'est a dire un élément possédanéldesrons décrits par des orbitales de type « d
», par exemple: E& Fe*, Ag, etc...., ou des éléments situés juste aprésléesedts de
transition dans la classification périodique deésrénts tels que: Al, PE", ... etc Le ligand

est une base de Lewis qui posséde au moins uneddibbe (NHs.....etc).

Exemple: L'ion chlorure (base de Lewis) est liecllorure d'étain(lV) par deux liaisons

datives pour former l'ion complexe : [SgEl

. Cl: )
i
_— '..{:1-""'--'1-""'"“

2:Cl: + ¢l Sn__ — |.. S -

P e Cl Cl

- Cl ; .

Cl E:

:(Z_I:
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IV.2.Les différents types de ligands

a.Les ligands monodentategou monodenté3

Se sont des ligands liés a I'atome ou a l'ion @npar une seule liaison. Parmi les plus
courants on cite des molécules comnlieau HO ou I'ammoniac Nklou des anions comme
les chlorures CI-, les cyanures CN-, les hydrogyQél- et bien d'autres. Ces espéeces
mettent en jeu un seul de leurs doublets non liants

b.Les ligands polydentates : Certains ligands peuvent fournir plusieurs detsl
électroniques libres des électrons de valeptest le cas par exemple de I'éthane-1, 2-
diamine (ou éthylenediamine), souvent notée « equiest un ligand bidentate (ou bidenté)

qui partage deux doublets non liants avec le cenétllique.

Ethylénediamine

c.Indice de coordination

L’indice de coordination est le nombre de liaissimaples formées par I'atome central avec
les ligands.

Exemple: Soit le complexe : [Ag(NB) 2] © ; L'indice de coordination vaut 2 ici (2 ligands x
1 liaisons = 2 liaisons).
[Pt(en}]** : L'indice de coordination vaut 6 ici (3 ligandsXliaisons = 6 liaisons)

IV.3.Nomenclature

Le nom de lion complexe donne une information bpacise sur le cation métallique
centrale, nom et nombre de ligands, degré d'oxydaiu cation métallique et la nature de
I'ilon complexe formé (anion ou catiof)n doit préalablement connaitre les noms donnés aux
ligands ainsi que leurs nombres correspondantesendms des centres métalliques surtout

lorsque l'ion complexe est de nature anioniquéldétaux V.1-2-3).

Tableau V.1: Noms des Ligands usuels dans les exesl

Ligand Nom Ligand Nom Ligand Nom

Br- Bromo H Hydruro NH; Ammine
Cl- Chloro OH Hydroxo HO Aqua

CN~ Cyano S% Thio S05% Thiosulfato
0~ Ox0 |- lodo SQ” Sulfato

F- Fluoro CN Cyano CHCO,” Acétato
CO Carbonyl en Ethyléenediamin€®CN" Cyanato
SCN- Thiocyanato | N@ Nitrato NH Amido
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Tableau V.2: Nombre de ligands

2 3 4 5 6

di tri tétra penta hexa

Tableau V.3Nom des especes métalliques dans les complexesi@uns

Metal Nom
Aluminium Aluminate
Chrome Chromate
Cobalt Cobaltate
Cuivre Cuprate
Fer Ferrate
Zinc Zincate
Argent Argentate
Nickel Nickelate

I\V.3.1.Ecriture et nomenclature des complexes

-On écrit la formule chimique d’'un complegatre crochetsl'aprés I'ordre suivant : [atome
central - ligand anioniques - ligands neutres] gagossible du complexe.

[Cu(B(H-0),)>", neutre [Cr(CQY, cationique
[Ru(NHs)s(H-0)]**. Dans le cas ou le complexe posséde un comre-ia formule du
[Cu(NPL]CI, et

Exemples : complexe anionique:
complexe comprend tout d’abord le cation, puisifan par exemple :
Ks[Fe(CN)].

-La charge net d'un ion complexe est la somme Elpéb des charges de I'atome centrale et
de celles des ligands. Par exemple dans I'ion a®ep[PtCi*> , chaque ion chlorure
possede un nombre d'oxydation -1, alors que le n@mibxydation du platine Pt devrait étre
+ 4. Si les ligands sont neutres, le nombre d'otxgdalu métal est égale a la charge de l'ion
complexe . Donc, dans le composé complexe [CyNH le NH; est neutre, cela implique
gue le nombre d'oxydation du cuivre est +2. lbdet@u ci-dessous donne quelques exemples

de composés de coordination (tableau.V.4).

Tableau.V.4Certains ligands et leurs complexes

Ligand(L) Classification Formule du Nombre Indice de
complexe d'oxydation (M) | coordination

NH, monodenté [Co(NBJe]* +3 6

H,N-CH,-CH,- NH, | bidenté [Co(en)* +3 6

Br monodenté

HN-CH,CH, NH, | bidenté [Cu(en)Be] *2 4

-Pour un complexe avec un contre ion, I'anion esaimé toujours en premier. On utilise les
prefixes bis, tris, tétrakis, etc. poes ligands polydentaté, tels que: I'éthylenediam(en):
H,N—CH,—CH,—NH, ; oxalato (GO4%) ; thiosulfato (805%). Les ligands sont nommés par
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ordre alphabétique quel que soit leur nombre. Dansomplexe cationique ou neutre on

garde le nom du métal. Si le complexe est un ahéonom du métal se termine par 'alte's

détailles sur I'écriture et la nomenclature des mleres sont donnés dans les tableaux

(tableau.V.5 - V.6).

Tableau. V.5: Nom des complexes avec leurs compnosithimiques

Type du .
co):ﬁplexe Ecriture et nomenclature du complexe
[Cu(SO,)(en)(H,0),]
Complexe diaquaethylenediaminesulfatocuivre(Il) <—‘ Nombre
, . d'oxydation de
moléculaire r'élément central
nombre de ligands Liyands atome central
[COCI(NH3)5]2* ~<— Charge du complexe
ion pentaamminechlorocobalt (Ill) <=—— Nombre
Complexe . ) d'oxydation de
Cationique éspece chargée I'élément central
nombre de ligands atome
Ligands central
Charge du complexe
a0 ) Terminaison d'un anion
[NiFg] =
ion hexaflyoronickelate (11) Nombre
Complexe éspéce/ \ D d'oxydation de
anionique chargee Dyends I'élément central
nombre de ligands élément
central

Tableau.V.6: Composition et nomenclatures de q@slqgomposeés de coordination

Formule du composé

Nom du composé

K5[Cu(CN)y] Tetracyanocuprate (Il) de potassium
[Ag(NH3),]CI Chlorure de diammineargent (1)

[Cr(OH)](NO3)3 Nitrate de hexaaquachrome (lll)

[Co(en)Br;]ClI Chlorure de dibromobis(ethylenediamine)cobhlj (
[Ni(CO)4] Tetracarbonylnickel

Na[AlI(OH),] Tetrahydroxoaluminate de sodium
[Pt(NH;3)4][PtClg] Tetraammineplatine(ll) hexachloroplatinate (V)
[Cu(NHs)(en)]Br, Bromure de diammine(ethylenediamine)cuivre (II)
Nao[Sn(OH)] Hexahydroxostannate (IV) de sodium
[Co(en}](NO3)s Nitrate de tris(ethylenediamine)cobalt (lII)

K4[Ni(CN)2(0x),]

Dicyanobis(oxalato)nickelate (I1) de potassium

[Co CI (NHs)4(H20)]Cl,

Chlorure de tetraammineaquachlorocobalt (lI1)

[Fe OH (HO)s]**

lon pentaaquahydroxofer (lII)

[Co(NHa)e]™

lon hexaamminecobaltate (l11)
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V.4. Stabilité et dissociation des complexes
a. Constante globale de formation ou de stabilité

Définition : La constante globale de formation du complexe, Mfiotéef, ou Ky ) est la
constante d’équilibre traduisant I'aptitude deodfaé central M a se lier a n ligands L pour
former le complexe M}

_ ML

M+ nL= ML, | =-a-o

[M][L]

Exemple: Co® + 6NHs = [Co(NHg)g] ** ; 3, = [CO(NH3)2+]6
[Co™ ][ NH,]

b. Constante globale de dissociation

Définition : La constante globale de dissociation (notée dU Kyg est la constante
d’équilibre traduisant l'aptitude du complexe Mi_se dissocier en M et n ligands L.

Mi=M+nL K, LT
ML ]

_[com JInn

Exemple: [Co(NH)¢] > = Co® + 6NH; ;K -
° [Co(NH,)Y']

les constanteg,, et Kp sont donc reliées par :

1
B, :K_: log B, = —log K, = pK,

D

Plus la valeur de piKd'un complexe est plus faible, plus ce complexalissocié et donc sa
stabilité est faible. Les constantes des équilideeformation des complexes sont souvent trés

grandes, et les réactions correspondantes sostjyméeotalefi, > 1¢).

V.5. Constantes de formation et de dissociation scessives:
a. Constantes de formation successives

L'équilibre: M + nL = ML, est trés souvent réalisé en combinant plusiétages

successives dont lesquelles ils se forment de @mplintermédiaires au fur et a mesure que
la concentration en ligand augmente.

M+ L = ML K
ML + L = ML, K,
ML, + L = ML, K,
ML, + L = ML, K
ML, + L = ML, K

n

M+ nL = ML k=5,
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La constante globale de formatiBrest reliée aux constantes de formatismscessives par:

Kig =B, =K XK, XK g % xK o XL x K = I_l K
1=1
avec K, = ML ]
" [ML][L]
b.Constantes de dissociation successives

A linverse de la formation d'un complexe on défalors, les réactions de dissociation qui
sont caractérisées par les équilibres suivants:

ML, = ML, + L Kin
Iv”-n—l‘:\ ML n-2 + L Kd(n—l)
Iv”-n—2 ;\ML n—3+ L Kd(n—2)
|v”-i ‘i MLi-l + L lgji
ML =M + L K,
ML, =M + nL K

Les constantes de dissociatiGugcessives sont relieées g par:

n

K, =K XK XK g% XK X XK = |_|K i

ML

avec K, ML ]

c. Relation entre les différents constantes

B, = I:1| Ky =log g, :;bg Ks

S
=}

=1 i=1
09 5, =Iog K, = pK,
-
Ky
pPKp = Z pKy = log B, = z PKy
= =
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V.6.Domaines de prédominance

(M][L]

[ML]

:—Iong:—Iog[[M][L]] ~log[ L] - Iog[[[M]]

[ML] ML]

Considérons l'équilibre suivantML = M+ L K=

= —log[L] =-log K, +Iog[[ ]J

[ML]
= pL =pK, Iog[[ ]j
[ML]

* Lorsque pL = pik=[ML] = [M] . e Lorsque pL > pk+1= [M] > 10[ML] : M
 Lorsque pL > pk=[M] > [ML]: M est est 'espece majoritaire ((M] >>[ML] )
'espéce prédominante. e Lorsque pL < pl§-1 =[ML] > 10[M] : ML
* Lorsque pL < pl§=[ML] > [M] : ML est | estI'espéce majoritaire ([ML] >>[M])
I'espéce prédominante.

Le diagramme de prédominance ci-dessous illusée llai distribution de toutes les espéeces

dans leur intervalle.

[ML]=[M]
[ML] == [M] ) [ML] = [M] ) [M] = [ML] ) [M] == [ML] I
» P
pK -1 pK 4 pKg+1
. f . i
ML ma.]:)iflt.aire M mﬂ]DI‘l‘bﬂll‘B
e e e T Y
ML predomlne M prédomine

Figure.V.5: Diagramme de prédominance d’ions comgseen fonction de pL

Exemple 01:

Les ions AJ forment avec les ions,S; ~ deux complexes successifs :
a savoir: [Ag(803)] /Ag" avec pky= 8,8 et [Ag(80:):]°/[Ag(S:05)]" avec pk= 4,7
Le diagramme de prédominance correspondant esnatisé suta figure. IV.6.

L L L L i L » D 520 :-,'_
3.7 4.7 5,7 7.8 8.8 9.8

i

. T T pupapapepp—— mEmmmmEmmm, L EEmmEmE= =

v -...-

[ﬁg{SéDgn]'ﬁ [éwrgsﬂngn] gt

predomonance predomonance

Figure. V.6: Diagramme de prédominance en fonadiemp $SO;
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Chaque complexe posseéde un domaine de prédomieainoedeuxieme domaine dans lequel

I'espéce présente est majoritaire car les valegpH; sont decroissantes et bien séparées.

Exemple 02:

Les ions C&' forment avec 'ammoniaque quatre complexes suifseis 1 & 4 molécules de
NHs; & savoir:  [Cu(NR)]*'/Cu* ( pKgr= 4,1 ), [CUu(NH)]*/[Cu(NHs)]** ( pKg= 3,5),
[CU(NHa)3]**/[Cu(NH3)2]** ( pKas= 2,9) et [Cu(NH)4]*/[Cu(NH3)s]*" (pKaa= 2,1)

Le diagramme de prédominance correspondant (figré):

[CuNHp)**  [Cu(NHg)51?" [Cu(WH3)1*" [CuNHgI*"  cu?*
= : .

/1 | .

21 2.9 3.5 4.1 pNH3g

Figure. V.7:Diagramme de prédominance en fonctep tNH

On constante que les valeurs degpkont décroissantes en fur et a mesure que la
concentration en ligand augmente et que les domaleeprédominances s'interférent entre

eux.

Exemple 03:

Les ions AJ peuvent former deux complexes successifs aveai@nmaque :

Ag'+NH, =[Ag(NH,)]" Ky =33

[Ag(NH,)]" + NH, = [Ag(NH,),] pK,= 3!
On remarque d'apres le diagramme de prédominardmssbus que les valeurs deysidnt
croissantes en augmentant le nombre de ligand el@aines s'interférent beaucoup plus

avec une différence de plqui ne dépasse l'unité.

3.9
[Ag(NH3)91" l [A=(NH3)I*
-

[Ag(NH3)]* | Agt pNH3
3.3

Le complexe [Ag(NH)]" coexiste en méme temps dans deux domaines de préduwa

isolés. Cela revient a dire que cette espéce paststable et se dismute selon la réaction

. . K
prévue par la régle de gammia2[Ag(NHs)]" = Ag" + [Ag(NH3)]" avecK :K—dl =4

d2
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Si la stoechiométrie de la réaction est respeckéeseul équilibre de complexation qui peut

exister est le suivant:

Ag" + 2NHs = [Ag(NH3)]"? B2 = KuKyp = 107

logB2=7,2=pk

_ [Ag(NH,); ]

_ _ [[Ag(NH,); ]
© [AgT][NH,)’

=[NH,] = [Ag+],32

= pNH, =E[Iog%+ pKDJ

2 Ag(NH,);

Les frontiéres sont donc délimitées a partir de(pies)2] "> = [Ag'] = pNHsz = 3,6
Le diagramme de prédominance se résume comme Ssuit:

3.6
[Ag(NH3z)p]™ | Ag?

-
pNH3a

V.7.Facteurs internes influencant la stabilité desomplexes
a. Compétition entre deux ligands pour un méme cain
On considére le mélange de deux complexes queanéme centre métallique. Les trois
équilibres possibles sont:
M+L = [ML] B,
[ML]=2M +L B, =< B

[ML]+L'=([ML ]+ K,
La réaction prépondérante est représentée parnedéquilibre est également prévue par la
regle de gamma (figure.V.8).

F‘Hd

Accepteur le
plus fort de M

L* pHﬂ.l - ML

pHd" Donneur
L 2 ML le plus
| fort de M

Figure.V.8:Regle de gamma sur les couples ML/L VM
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M) s
Keq_[ML][L']_Fz>1

Le complexe ML’ est le plus stable. L'équilibrelzle déplace vers la droite.

Exemple d'application:

On dispose de 50 ml d'une solution contenant leptexe [FeSCN]" & 10° M. A cette
solution on ajoute 50 ml de solution contenanides oxalate @,>. Qu'est ce passe t-il ?

Les équilibres suivants sont envisages:

[FeSCN" = F& +SCN logs, = 2,2
Fe'+ GG = [ Fé of] b= 4
[FeSCN™ + G G = Fé ok + SCN K

La constante d'équilibre de la réaction globalecaktulée par :

_ [Fe( ox)*}[SCN] B
“ [FesCcN'|[ GG A

Compte tenu de la valeur de/la réaction est totalement déplacée vers laaroit

K =10"?>10'

b.Compétition entre deux ions métalliques pour un @me ligand
En mélangeant deux complexes différents qui omhéene ligand. Les trois équilibres de
complexation possibles sont:

M+L =[ML] pK,

[M'L]ﬁM#L pK, < pK,

[ML]+M =[ML]M " pK

€q

ML][M
eq=[ -]_ 3 :KdszKeq:pKdZ_pKd1_<o
[ML]M] Kg

La constante globale de I'équilibré

La réaction prépondérante est également prévula pagle de gamma sur I'échelle deypK
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P¥a
Accepteur le
plus fortde L

AL PE;, ML
Donneur
M PEgz ML e plus
| fort de L

Figure.V.9:Régle de gamma sur les couples: M'LY/IME/L
Le complexe le plus stable ML est formé préférdieimeent.
Exemple d'application:

On dispose de deux solutions 0,1M qu'on mélang®lames égaux, l'une contenant le
complexe [NiYf et l'autre le complexe [Mg¥] Ecrire les réactions mises en jeu et calculer
la constante d'équilibre.

Les deux équilibres initialement présent avant ngdasont:

NiZ +Y* = [NiY]" pK,=18,6

Mg® +Y* = [MgY & K. =87 Accepteur le
J H[ J ] PRe plus fort de L

PEy

La regle de gamma permet de prévoir 2t PEyy i
la réaction prépondérante (figure.V.10)

NiZ" + [MgY]" = [NiY]"+ Mg* e ez g peme
- ” | fortde L

K :[[NIY] }[Mg ]: Kap =1 0(PKa1=PKq2)
= [Ni”][[MgY]z'} Kt Figure.V.10:Régle de gamma sur les

K 2106572 10%% 10" couples:[NiY]/Y* et [MgY]?1Y*
eq

Le complexe le pus stable qui se forme est celuiagle pKgle plus élevé c'est-a-dire la
constante de formation la plus grande. L'équilggeléplace vers la droite.

V.8.Influence du pH sur la stabilité des complexes

Si un complexe a ligand manifestant des propridiéasiques est mélangé avec un acide, on
constate une destruction partielle ou totale destlacture du complexe suite a cette
interaction. Cela peut étre interpréter par le @pe de Le Chatelier ou la dissociation du

complexe est favorisée par la protonation dunkga
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Exemple :
. . Hg(NH, )3
Hg(NH,);" 2 Hg™ +2NH, B, = [[ng+][ o ]] 10"
3
2NH, +2H" & 2NH, K= 1%
Hg(NH,)" + 2H" = Hg™ + 2NH; K= (Ed32 = 16°= 10

L'acidification du milieu entraine la dissociatialu complexe a ligand basique. Si I'acide
contient un ligand qui peut former un complexe @table avec un cation, cela conduit a une

augmentation de Il'acidité du milieu.

Exemple :
HCNZ H'+ CN K 16
Ag(CNY;
Ag*'+2CN = Ag(CN}, 2=[L)Z]2: i’
[Ag”J[CN ]
Ag" +2HCN Ag(CN), +2H K,=B,( K) = 1¥°

V.9. Effet de la complexation sur la solubilité

Expérience:

Dans une solution sursaturée de chlorure d’arggl{) on 'a I'équilibre suivant :

AdCls = Ag" + CI Ks=10"7
Si on verse de I'ammoniaque (solution desNHans la solution précédente, on voit le
précipité disparaitre . Ce qui fait un signe d'aegtation de solubilité de AgCl en présence
de l'ammoniaque. L'origine de cette augmentati&indee a la réaction entre Iion Aget

I'ammoniac selon I'équilibre suivant:

Ag" aq+ 2NHagag) = Ag (NHa)2" (ag) B> =102

L'ion Ag” est en trés faible quantité dans le miliear B, >> K. La solubilité dans un milieu

complexant est donc régit par I'équilibre suivant:

AgCI(S) + 2NH3(aq)‘——r Ag (N H3)2 +(aq) + C|_(aq)

De constante d'équilibre :
LAgNH) ] [Cr] _[Ag(NH,): ] [CT] [Ag']

[NH [NH]* [Ag"]

=>K=4,xK, =10*
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La solubilité s'exprime alors par:

s  cr]=[ Ag]+[ AaNH ) ]=[ Ag'](2+ 4, NH] - 25 )
= Sxs =[CQ[AQ](3¢gq Nuy-zgj: g(}[&ﬂ NH - 2¥)

s? S.:[NH3]Keq

K = — —
Tl QNHJ—ZSY:D 2Kgq+1

La solubilité augmente par effet de complexatioreciCest en accord avec la loi de
déplacement des équilibres (Loi de Le Chatelier).

Exemple d'application
Quelle est la solubilité d'une poudre de chlorvaegént dans une solution d'ammoniaque a
0,1M ?

Corrigé:

.:[NH‘QJ]KQq

=3,13.10" mol/|
2K, +1

V.10.Effet de la complexation sur les réactions diydoréduction

Dans un couple redox, il est possible que l'uné@sents ou les deux de ce couple peuvent
étre complexés. Par exemple, pour un cougl&N ou M est un métal, la présence dans le
milieu d'un ligand £ du cation M" conduit & la formation d'un complexe stable(’Ml‘_)y.
Cette situation fait apparaitre un nouveau couptix MI_(”'yx)y/ M que I'on peut quantifier
son potentiel standard apparent par I'équationatadt, en évaluant l'expression du potentiel
d'équilibre du couple M/M en absence et en présence de ligahdAn effet, pour les deux
couples précédents, on peut envisager les deuklggsisuivants:

M™+ne= M,

n+ X - (n -xy)
M™ +yL* = MLO

Pour les deux équilibres on 'a:

n+ (n=xy)
E =E° +O’06 Iog{ M ]j et ﬁy:—[[MLy J

(M™M) T (M™M) n 1 MH+J[LX_:'y

En combinant ces deux équations, on obtient:

0,06 ML§ ™ . 0,06 0,06 , | | MLY™
E= EO(M”"/M) +T lo % = E(M”+/M) _T |0€ﬁy +——"lo M
y

v T

12



Chapitre.V Les complexes en solution

Cette équation fait apparaitre le potentiel stati@g@parent du M/M en présence du ligand
L.
0 I _ 0,06

E(ML(y”’xy)/M) = (MM n Iogﬁy

Exemple pour le couple AtAg en présence dions CN on observe la formation du

complexeAg(CN),.L'expression de I'éequation de Nernst conduit a :

E = E°(Ad /Ag) +22° |0(€[A9(CN)2']J

1 BICN P
I 0,06 0,06 [Ag(CN),]) _ 0,06 _([Ag(CN),]
=>E=E (Ag*IAg) _T |0982 + 1 lo{ [CN- ]22 J - %AQ(CN)Z-/AQ) + 1 |OE{ [CN- ]22 J
. 006, . . 006 ) |
Avec EE)Ag(CN)Z'/Ag) =E (Ag"/AQ) —1 IOw2 = 0,8'—1 |0916 = 0,46

On remarque que le potentiel standard du couplédgest fortement abaissé en présence du

ligand anionique CN.
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