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Avant propos

Le présent cours s’adresse aux étudiants en deuxieme et troisieme année
LMD, Licences Chimie Analytique et Chimie pharmaceutique... Il couvre en cing
chapitres les bases de la Chimie en Solution. Ce module s’inscrit dans le domaine
de la « Chimie Analytique », discipline se situant a la base de tout domaine faisant
intervenir des analyses qualitatives et/ou quantitatives. Par ailleurs, il constitue un
approfondissement des connaissances acquises en chimie analytique au cours de la
deuxieme année LMD.

L’objectif réel de cet enseignement est de maitriser la Chimie en Solution. En
effet, a la fin de cet enseignement, I'étudiant sera en mesure de faire tous les calculs
et les interprétations nécessaires a la bonne compréhension des phénomeénes en
solution. Il lui permettra par ailleurs d’acquérir une base solide pour comprendre les
mécanismes régissant les équilibres en solutions aqueuses en général, et

spécifiguement des molécules organiques.
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CHAPITRE I : GENERALITES SUR LES SOLUTIONS AQUEUSES

1.1 Rappels de quelques définitions (Solution aqueuse, phénoméne de
dissolution, Electrolyte...)
1.2 L’eau et ses propriétés

1.3 Expression de la composition d’'une solution aqueuse
1) Expression des quantités (Mole, Equivalent, masse)
2) Expression des concentrations (molarité, normalité, ppm, molalité, fraction
molaire)
1.4 Conductivité des solutions aqueuses

1.5 Réactions en solutions aqueuses

1.6 Evolution d’un systéme chimique
1) Quotient de réaction ; activité d'un constituant
2) Constante thermodynamique ou constante d’équilibre K, (T) (loi de
Guldberg et Waage) ; évolution d'un systeme
3) Réactions totales ; réactions nulles
1.7 Ionisation d’'une substance
1) Coefficient d’ionisation («a)
2) Constante d’ionisation(Kj;)
3) Force ionique (1)

4) Activité (a) et coefficient d’activité (y)
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Dans ce chapitre, on aborde les connaissances essentielles pour étudier les réactions (ou
équilibres) en solutions tels, les notions de quantité et de concentration des solutions avec les
unités, conductivité des solutions ioniques, calcul de la force ionique et les coefficients d’activités

etc.... Nous rappelons entre autre les diverses définitions relatives aux solutions aqueuses.

1.1 Rappels de quelques définitions :

1) Etude des solutions
1.1 Définition
Une solution aqueuse s’obtient en dissolvant, avec des proportions variables, un ou
plusieurs solutés (gazeux, liquides ou solides) dans de I’eau qui constitue le solvant.
Dans une solution, les solutés (sous forme solide, liquide ou gaz) sont usuellement
présents en faible quantité, contrairement au solvant qui est I’espéce trés largement
majoritaire.

Eau
i
Solution aqueuse = Soluté (s) + Solvant

4
Nac(l (solide),
H>S0, (liquide),
CO; (gaz)
1.2 Caracteres des solutions
La solution obtenue par interaction du solvant et du composé dissous doit répondre a

des critéres bien précis.

1°) Absence de réaction chimique entre solvant et soluté : Par évaporation, le

corps qui a été dissous se retrouve intact. Il a été dispersé physiquement dans la
solution, mais il s’agit de phénomeénes. En revanche, la dissolution de carbonate de
calcium dans une solution chlorhydrique aqueuse est une réaction irréversible qui

conduit non a une solution de carbonate de calcium mais de chlorure de calcium.

Acide carbonique

CaCO;3; + HClI —— = CaCl, + H,CO;,

Chlorure de calcium 1}

~
COZ + Hzo

2°) Homogénéité de la solution : Au moins au niveau macroscopique, la

solution doit étre homogene, c’est-a-dire qu’elle doit contenir la méme proportion de
solvant et de soluté en tout point. Ceci n’est pas en contradiction avec I'hétérogénéité

évidente a I’échelle moléculaire (microscopique), comme le cas des solutions
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micellaires (c.a.d. de solutions de tensioactifs tels le SDS, CTAB etc...)

1.3 Dissolution

Le phénoméne de dissolution est une dispersion de solutés dans un solvant sous forme
d’ions, de molécules ou de groupes de molécules solvatés. Ce phénoméne est limité : au-
dela d'une certaine quantité ajoutée, le soluté ne se dissout plus; on dit alors que la
solution est saturée.

1.4 Conductivité

La conductivité électrique d’une solution aqueuse est due a la présence d’ions. L’eau pure
a une conductivité électrique tres faible. Un électrolyte est un composé qui, mit en
solution dans un solvant, ici I'’eau, en accroit la conductivité électrique. Le chlorure de
sodium et le chlorure d’hydrogene sont des électrolytes : leurs solutions contiennent des

ions et constituent des solutions électrolytiques

1.2 L’eau et ses propriétés

L’eau étant le solvant le plus utilisé en chimie des solutions, il est nécessaire de préciser

quelques propriétés de ce liquide.

La molécule d’eau est coudée. L'atome d’oxygéne étant plus électronégatif que celui
d’hydrogene, la molécule d’eau est polaire (figure 1) ; son moment dipolaire est élevé :
p(H20) (ou p) = 1,85 D a 20 °C (Le debye, de symbole D, est l'unité de moment dipolaire
utilisée en Chimie : 1,00 D ~ 3,33. 10-30 C. m) (tableau 2).

+($|/in

- 2cy
doublet
non liant \\
ou libre

doublet liant —

+5/H

Figure 1 : Polarité de la molécule d’eau
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Tableau 1 : Moment dipolaire p et constante
diélectrique &- de quelques solvants

solvant piD) &
benzéne 0,00 23
sulfure de carbone 0,00 2.6
éther 1.15 4.4
éthanol 1.70 243
méthanol 1,70 32.6
eau 1.85 80,0
glycol 2,30 37.7
acétone 2.90 20,7

® Le pouvoir ionisant du solvant est d’autant plus grand que p est élevé et son pouvoir
dissociant croit avec &

® [’eau posséde également une constante diélectrique élevée, a 20 °C : & = 80 ; cela
signifie, par exemple, que la force électrostatique entre un anion et un cation est environ

80 fois plus faible dans 'eau que dans le vide (figure 3).

—3 3
qg>0 rr g <0
- ——- .

» dans le vide

- - |"M'|
|7]=177|=

)
4 m egrs
» dans un solvant :

qrl w117

4 m .','-'{:,J_";'rr2 £,

Figure 3 : Loi de Coulomb dans le vide et dans
un solvant de constante diélectrique, &

® Dans l'eau, les ions s’entourent de molécules d’eau : on dit qu’ils sont solvatés ou, plus
précisément ici, hydratés. Le nombre de molécules d’eau entourant un ion est d’autant
plus élevé que celui-ci est petit et fortement chargé (Les ions en solution aqueuse seront

généralement notés sans la précision (aq) par souci de simplification).

® En assimilant les molécules d’eau a des dipoles électrostatiques, il est possible
d’interpréter :
- ladissolution d’un solide ionique,

- lionisation d’'une molécule polaire dans I'eau.
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* Dissolution d’un solide ionique :

Un solide (cristal) ionique est un assemblage régulier des cations et d’anions (figure 4).
La cohésion de I'édifice est due aux attractions électrostatiques. La steechiométrie est

telle que 'ensemble est électriquement neutre.

Figure 4. Organisation réguliére des cations Na+* et anions CI-
au sein de la maille du cristal de chlorure de sodium NaCl

Comment |'eau, mise en contact avec un solide soluble, le dissout-elle ?

Au contact des ions, la structure de l'eau est perturbée car les molécules d’eau, polaires,
s'orientent de facon a présenter leur pdle négatif (atome O) vers les cations, et leurs poles
positifs (atomes H) vers les anions. Il y a hydratation des ions (figure 5).

Les couches d’eau (ou sphéres) d’hydratation qui entourent les ions écartent ces derniers les uns
des autres. Des lors, la constante diélectrique élevée de I'’eau cause une atténuation drastique
des attractions anion-cation, le solide ou le cristal s’effondre et les ions libres sont dispersés en
solution.

En résumé, La dislocation du cristal en ses ions, 'hydratation et la dispersion de ceux-ci sont les

trois étapes de la dissolution d’un solide ionique dans I'eau.

Figure 5. Orientation des molécules d’eau d’hydratation
autour d'un cation et autour d’un anion
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- lionisation d’une molécule polaire dans l'eau :

La dissolution d’'un composé moléculaire dans ’eau, par exemple HCI s’opére en deux étapes :
L’eau et le chlorure d’hydrogene étant des molécules polaires, elles interagissent (a); il se forme
alors deux ions solvatés (ici Cl - et H;0+). L’eau ayant une constante diélectrique élevée (&- = 80),

ces ions, sous l'effet de I'agitation thermique, se séparent et les ions hydratés se dispersent (b)

a) b)

@/@\Q P
@ d \
a ,I-‘_“-+'5fj 9 . / H:0
. (

En conclusion, grace a son moment dipolaire et a sa constante diélectrique élevés, I'eau est

un solvant hydratant, ionisant, dissociant et dispersant.

1.3 Expression de la composition d’'une solution aqueuse

La composition d’'une solution est toujours donnée par une grandeur intensive, c’est-a-dire ne

dépendant ni du volume, ni de la masse, ni de la quantité de matiere de I’échantillon considéré.
1) Expression des quantités
1.1 Expressions se rapportant a la molécule (ou a I'ion)

a) Mole : Quantité de substance correspondant a la molécule-gramme ou a I'ion-
gramme (6.022 x 1023 entités élémentaires). Une mole d'une substance correspond a un nombre

de gramme égal a la masse molaire de celle-ci.

Application 1 : Calculer successivement la quantité (Q) de substance, exprimé en g, correspondant
a:

- 0.25 mole d’atomes d’hydrogéne,

- 0.7 mole de molécules d’hydrogéne.

1 mole d’atome d’hydrogene étant égale a la masse atomique :

Q=1 x025=0.25g
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1 mole d molécule d’hydrogéne étant égale a la masse molaire :

QHZ =2 x0.7 = 14g

Application 2 : Calculer la quantité de substance exprimé en mole, correspondant a 71 g d’ions Cl
(M ¢ = 35.5 g/atome).
C’est le calcul inverse, 1 mole d’ions CI- étant égale a la masse atomique :

Qg¢- =71 /35.5 =2 moles.

b) Equivalent (eq) ou équivalent-gramme (eq-g) : C'est une notion relative se

rapportant a une réaction donnée. Il dépend du type de réaction mise en jeu (acido-basique,

oxydo-réduction...).

- Dans les réactions acido-basiques :

Le proton étant I'élément actif, I'équivalent correspond a la masse de substance (exprimée en

gramme) susceptible de céder ou de capter 1 gramme de protons.

Application 1 : Donner la valeur de I'équivalent (eq), exprimé en g, pour les composés HCl, H;S04

et NaOH entrant dans les réactions dans acido-basiques suivantes :

Ho —22 » 1O 4 P
2H,0 -2

H,50, ———» 2H®+ 50,
H,0

NaOH — 2 5 Na@ + OHe

1 mole de HCI met en jeu 1 proton soit leq: leq=Mugx1=365x1=36.5¢g
1 mole de H2SO, met en jeu 2 protons soit 2eq:1eq=Mhus04/2=98/2=49¢g
1 mole NaOH met en jeu 1 OH- correspondant a 1 proton, soit leq:

leq=Mnaoux1=40x1=40g

- Dans les réactions d’oxydoréduction :

L’électron étant I'élément actif, 'équivalent correspond a la masse de substance (exprimée en
gramme) susceptible de céder ou de capter un électron-gramme, c'est-a-dire une mole
d’électrons.

Application 2: Donner la valeur de l'équivalent (eq), exprimé en g, relatif a la réaction
d’oxydoréduction du KMnO, suivante :L’élément actif, ici, étant I'électron, 1 mole de KMnO4 met
enjeu 5 électrons, soit 5 eq :

leq=M«xmnos/5=158/5=31,6 g

¥
MnO4 + 8H* + 5¢e”

MnZt + 4H,0
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On constate, d’aprés ces applications (ou exemples), que 1’équivalent d’une substance varie
suivant le type de réaction. Il faut donc s’en tenir en toute rigueur a la définition précédemment.

Cependant, dans la plupart du temps on remarque que :

1mole

L 'équivalent — gramme = - — —
nombre total de charges des ions positifs ou négatifs

Cette définition est valable notamment pour la plupart des sels participants a des réactions par

neutralisation de charges.

Exemples :
= NaCl (Na*, Cl') : 1leq-g = 1 mole/1 x M yaql
- Fe(N03)3 (Fe 3+, 3N03') : 1eq-g = 1/3 mole x M Fe(N03)3
= CaCl;(Ca?*,2Cl):1eq-g=1/2 mole x M caci2

- Hg3(P04)2, 4H20 : 1eq-g = 1/6 mole x M Hg3(P04)2, 4H20

1.2 Expressions se rapportant a I'unité de masse

On utilise fréquemment la notation en gramme (g) ou le milligramme (mg).
2) Expression des concentrations

La concentration de la solution est déterminée par la connaissance de la concentration en soluté

(s) qui est la quantité relative de soluté par rapport a la quantité de solvant ou de solution.

2.1 Expressions se fondant sur un rapport masse/volume (m/v)

a) Molarité (concentration molaire, Cy) : C'est le nombre de moles du soluté

considéré par litre de solution (ou par unité de volume de solution).
n

soluté

\Y

solution

La molarité est égale au rapport : Cy=
n : nombre de moles du soluté (mol),

V: volume de la solution en litre (L)
Application :
Calculer la concentration molaire (Cy) des solutions contenant :
- 585g /L de chlorure de sodium
- 72.1 mg/cm3 de sulfate disodique de sodium
- 22 g de phosphate trisodique dodécahydraté dans 500 mL
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Corrigé :
Les concentrations, Cy de chacun de ces solutés peuvent étre calculées par utilisation des

formules1ou?2:

msoluté
_ nsoluté _ Msoluté _ msoluté
Cy = e = = (1)
solution Vsolution M solutévsolution
C .
luté
C — mso
M M (2)

soluté

m : masse du soluté (g)
V: volume de la solution (L)
Cm : concentration massique (g/L)

M : masse molaire du soluté (g/mol)

- La concentration molaire, Cy du soluté NaCl, de M = 58.5 g /mol et de C:n = 5.85 g /L, est
calculée par la formule 2

C .
msoluté — 585 _ OlM

C =
M 8.5

soluté

- Idem pour le sulfate disodique de sodium anhydre Na:SO; (apres conversion des unités) :

M=142g /mol, Cn=721mg/cm3=72.1x103/103=72.1g/L

Cmsolute’ _ 721

C. =
MM 142

=0.51M
soluté
- La concentration, Cy du phosphate trisodique dodécahydraté, Nas;P0O4, 12H;0, de
M =380 g/mol et de m = 22 g dans un V =500 cm3 =0.5 L est déterminée par la formule
1:
n

_ soluté __
Cy = =

solution

msoluté _ 22
M Vv 380x0.5

soluté ¥ solution

=0.116M =0.12M

b) Normalité (N) : La normalité est le nombre d’équivalent-gramme d’un soluté (i)
présents dans un litre de solution. Une solution normale (ou une fois normale) contient un
équivalent-gramme par litre.

Normalité (N) et concentration molaire (Cu) sont reliées par la relation suivante :

N =nC,, ; n = nombre de protons échangés au cours des réactions

acido-basiques ou d’électrons dans le cas des réactions

d’oxydo-réduction.
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Application :
Quelle est la normalité d’une solution d’acide sulfurique contenant 12.25 g d’acide
par 500 cm 3.
Corrigé:
Uneq-gde H,SO4,=1 /2 molex98=49 g
Donc: leq-g —— > 49¢g
X=7? -« 1225¢g

D’ou, x = nombre d’eq-g dans la masse de 0.25 g = (12.25 x 1)/49 = 0.25 eq-g/500 cm 3
La normalité (par définition) est le nombre d’eq-g /L:
500cm3 —» 0.25eq-g
1L=1000cm3 —— Xx=7?
D’ou, x = nombre d’eq-g dans 1 L de solution = (1000 x 0.25) /500 = 0.5 eq-g

La normalité de H>S04 est donc égale a 0.5 N ou 0.5 fois normale.

¢) Pourcentage masse / volume % (m/v) : C’est le nombre de gramme d’un

soluté dans 100 ml (ou 100 cm3) de solution.

Exemple : Une solution de 50 %(m/v) de H:50,, signifie qu'une telle solution contient 50 g de
H250, dans 100 ml d’eau.

Remarque : le volume des liquides variant avec la température, les titres définis plus haut

dépendent donc de la température.

2.2 Expressions se fondant sur un rapport masse/masse (m/m)

Les titres ainsi définis ne dépendent pas de la température.

a) Partie par million (ppm): La concentration en ppm (parties par million)

représente le nombre de portions de soluté dissoutes dans 1 million de parties de solution :

Ippm =1 /10¢

Cette concentration est souvent utilisée pour quantifier des traces (c’est-a-dire en quantités trop
faibles) de solutés contenues dans une solution quelconque.

Une partie par million correspond aussi a un milligramme par kilogramme (1mg /Kg) ou un
milligramme par un litre de solution (1mg /L).

Application :

Calculer, en ppm, la concentration d’une solution aqueuse de NaCl de concentration égale a 26 x

10+ mol/L
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Corrigé :

Rappelons : 1 ppm = 1 partie par million = 1 mg par million de mg = Img/Kg

NaCl a une masse molaire de : My, + Mg = 23 + 35.5 = 58.5 g/mol

Une solution 26 x 104 mol/L contient donc 26 x 104 x 58.5=0.152 g/L

Si I'on assimile qu'un volume de 1 L de solution de NaCl vaut 1 Kg en masse, alors cela implique

que la solution NaCl contient 0.152 g/Kg, c’est-a-dire : 152 mg/Kg = 152 ppm

b) Molalité (concentration molale): Cest le nombre de moles de soluté

considéré par kilogramme de solvant (eau). Elle donnée par la relation suivante :

molalité = Nootuts — Nsotues (mole)
msolvant meau (Kg)

Application :
On dispose d’une solution aqueuse d’acide acétique a 856 g d’acide par litre et de masse volumique
1.07 Kg/L. Quelle est la molalité de cette solution ?
Corrigé :
Masse du soluté CH3COOH =856 ¢g
Masse molaire du soluté = 60 g/mol
Nombre de moles d’acide contenues dans un litre de solution :
N soluté = M soluté / M solre = 856 / 60 = 14.26 mole
1 litre de solution pése 1070 g :
masse d 'eau = masse solution — M solute = 1070 - 856 =214 g = 0.214 Kg
molalité = n s /Mean = 14.26 / 0.214 = 66.63 mol /Kg

c¢) Pourcentage masse / masse (% m/m)(% pourcentage massique) : C'est

le nombre de gramme d’un soluté quelconque contenus dans cent grammes de solution.
Exemples : Une solution de 15% m/m de KOH, signifie qu'une telle solution contient 15 g de
KOH dans 100 g d’eau.

1.4 Conductivité des solutions aqueuses
1) Passage du courant au sein d’'une solution

Lorsqu’un champ électrique E est appliqué entre deux électrodes plongées dans une solution
ionique, les ions migrent respectivement vers I'électrode de signe opposé, en entrainant leurs
molécules d’eau d’hydratation. Les cations migrent dans le sens du champ, les anions dans le

sens inverse. Les ions contribuent ainsi au passage du courant dans le méme sens (figure 1).

11
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Les ions en solution conduisent le courant électrique, toute substance susceptible de générer des
ions libres en solution est appelée électrolyte. Un électrolyte qui se dissout entiérement sous

forme d’ions libres est appelé électrolyte fort. C’est le cas des cristaux ioniques solubles.

2) Conductivité d’'une solution

Sous l'effet du frottement au sein du solvant, chaque ion i atteint rapidement une vitesse

maximale constante V, telle que :

*

V=1 %
ou /4 estla mobilité ; 4 mesure la vitesse limite dans un champ électrique de 1 V.m-1. v; étant en
m.s et Een V. m, ys’exprime en m2 s-1. V-1,
La conductivité o de la solution s’exprime par :

0=2¢ %W F

ou, pour chaque ion i : ¢; est la concentration molaire (en mol. m-3), z; le nombre de charge

(grandeur arithmétique sans signe), et z4la mobilité (en m2s-1.V-1) ; F est la constante de

Faraday (F = 96485 C.mol-1 = 96500 C.mol-?). o s’exprime en Q-.m-I, ou S.m, le siemens S

étant le nom de 'unité Q -1,

I

é én érateh

f altematif \

Figure 1 : Migration des ions dans une solution sous I'effet d’'un champ électrique E dii a
la différence de potentiel entre les deux électrodes. Le courant électrique en solution est
constitué du déplacement des cations (charges positives) dans le sens du champ et de
celui des anions (charges négatives) dans le sens contraire du champ. A chaque
alternance du courant les électrodes changent de signe, ce qui évite 'accumulation des
ions au voisinage des électrodes.

3) Conductivité molaire ionique
Dans la relation précédente, chacun des termes constituant la conductivité d'une solution est le

produit, pour un ion i donné, de sa concentration molaire c¢; par un facteur caractérisant la

12
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migration de I'ion sous I'effet d'un champ électrique unitaire, a la température et dans le milieu

considérés : z; u; F. Ce facteur représente la conductivité molaire A ; de 'ion i :
A=z F
avec A; en S.mZ.mol-1.

La relation précédente devient :

U=Z?‘.jfj

I

La mobilité dépend de la taille de I'ion hydraté, de la viscosité du solvant, mais également des
interactions avec les autres ions. A grande dilution, lorsque la solution se comporte idéalement,
les ions sont suffisamment éloignés les uns des autres pour ne pas exercer d’interactions
mutuelles. La conductivité molaire posséde alors, pour un ion donné, sa valeur maximale,
appelée conductivité molaire a dilution infinie, et symbolisée par A%. Quand la solution n’est
plus une solution infiniment diluée, mais une solution réelle, la conductivité molaire des ions

diminue : A < A0,

4) Conductivité molaire d'un électrolyte
La conductivité molaire d’'un composé ionique C,An, se dissolvant selon I’équation suivante :
A(C,A,) = n MC™) + m (A"
s’exprime par :

H,0
C,A,(s) — nC"™(ag) + mA"™ (aqg)

Exemple : A 298 K,

(1) A% (Na*) =5,010 mS.m2.mol-1; A°(Cl-) = 7,635 mS.m2.mol-!

Par conséquent : A(NaCl) = A°(Na+) + A°(Cl-) = 12,645 mS.m2.mol-1

(ii) A° (K*) = 7,348 mS.mZmol-1; A°(S04 2-) = 16,004 mS.m2.mol-?

Par conséquent: A% (K2S04) = 2 x A% (K+) + A% (S042-) = 30,7 mS.m2.mol-!

Remarque :

En ce qui concerne les ions dont le nombre charge est supérieur a 1, les bases de données indiquent
souvent les conductivités ioniques en les rapportant au nombre de charge unitaire. Par exemple, on
trouve : pour l'ion magnésium : A% (1/2 Mg?*) = 5,305 mS.m2.mol-1; pour l'ion sulfate : A9 (1/2 S04?-)
= 8,002 mS.m2.mol-1. Ces valeurs de conductivité portaient autrefois le nom de conductivités
équivalentes. La valeur de la conductivité molaire s’obtient en multipliant ces valeurs par le

nombre de charge, comme ci-dessus pour SO42-: A 9(S042-) =2 A 9(1/2 S04?-).

13
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5) Conductimétrie
Les mesures de conductivité se font avec un dispositif appelé « cellule de conductimétrie »
(figure 1). Une portion de solution est isolée entre deux électrodes de platine maintenues a
distance fixe I'une de l'autre. Le platine poli des électrodes est recouvert de platine pulvérulent
de facon a augmenter la surface de contact des électrodes avec

la solution.

Figure 2 : cellule de conductimétrie

La géométrie de la portion de solution sur laquelle porte la mesure est caractérisée par la
constante de cellule : Kcen =1/ S, ou K'ce1 = S / L. Cette derniere est mesurée grace a une solution
étalon de KCla 1; 0,1 ou 0,01 mol.L-1. La cellule est reliée a un conductimetre qui impose une
tension entre les électrodes et mesure, soit la résistance R de la portion de solution, soit sa
conductance G = 1/R. La tension entre les électrodes est inférieure a la tension d’électrolyse, et
les mesures se font en courant alternatif, comme mentionné sur la figure 1.

Comme pour une portion de conducteur métallique, la résistance et la conductance sont liées a

la conductivité par:

Keen _ 1

R: i)(—f: -
g S o o Kien

1
G

Resten (), GestenS, o en S.m-1; la constante de cellule est, soit Kcen en m-1, soit K’cep €n m.

La conductimétrie a de nombreuses applications : déterminations de concentrations par mesure
directe ou par dosage, étude de sels peu solubles, etc...

Remarque importante concernant les unités :

Les unités mentionnées ci-dessus s’inscrivent dans le systeme international (SI). Une des difficultés
des calculs de conductivité est la rémanence d’unités plus anciennes, mais plus adaptées a la
pratique.

14



CHAPITRE I : GENERALITES SUR LES SOLUTIONS AQUEUSES/ Cours Chimie des Solutions

Les constantes de cellule sont alors exprimées en cm ou en cm-1, les conductivités molaires (A ou /)
en S.cm?2.mol-! et la conductivité o en S.cm-1. Les concentrations molaires devraient donc étre en
mol.cm-3. L’habitude est cependant de conserver l'unité usuelle de mol.L-1. C’est pourquoi on peut

trouver les formules suivantes valables uniquement avec les unités que nous venons de mentionner :

C-
0= Z}L{ X —1
= 1000
1000
soit, si un seul sel est dissous : Age] = —G
Csel

1.5 Réactions en solutions aqueuses

Dans une solution aqueuse, I'eau et les especes ioniques ou moléculaires présentes peuvent
participer a des réactions ou équilibres chimiques que I'on peut classer en quatre types suivant
les particules (proton, ligand, électron, ...) échangées. On distingue ainsi :

- les réactions acido-basiques ;

- les réactions de complexation ;

- les réactions de précipitation ;

- les réactions d’oxydo-réduction.

L’étude des trois derniers fait I'objet des chapitres 3, 4 et 5.

Les réactions acido-basiques constituent la matiére du prochain chapitre. L'étude de ces
équilibres ou réactions fait appel au critére d’évolution vu en L, son application nécessite

quelques rappels ou compléments.

1.6 Evolution d’un systéme chimique

1) Quotient de réaction ; activité d’'un constituant

Le quotient de réaction, noté Q, est une grandeur qui caractérise un systeme chimique dans un
état donné. L’évolution de sa valeur, en cours de réaction, nous renseigne sur le sens d’évolution

du systéme considéré. Son expression fait intervenir I'activité des espéces considérées.

1.1 Activité d’'une espéce chimique
L’activité a(X) d’'une espéce chimique (ou constituant physico-chimique) X est une grandeur sans
dimension dont I'expression dépend de la nature et de I'état de I’espéce considérée :
- pour le solvant, c’est-a-dire I'’eau dans des solutions aqueuses diluées :

a(H,0)=1
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- pour un soluté X en solution diluée (concentration inférieure a 5. 10-2 mol. L-1) :
a(X) = [X] / co
ou ¢o = 1 mol. L-1 et [X] est la concentration du soluté exprimée en mol. L-1. Le plus souvent co
n'est pas mentionné dans l'expression de Q ; les concentrations des especes sont alors
nécessairement en mol. L-1.
- pour un gaz X supposé parfait :
a(X) = P(X) / Po
ou Py est la pression standard de référence : Po= 1 bar = 105 Pa et P(X) la pression partielle du
gaz X exprimée dans la méme unité que Py ;
- pour un solide X ou un liquide X seuls dans leur phase, c’est-a-dire purs :
a(X)=1
Remarque :
Il est a signaler qu’une définition plus complete de I'activité d’'une espece chimique sera donnée

en plus loin.
1.2 Quotient de réaction
a) Définition :

Soit un systéme constitué, entre autres, des espéces 4, B, C et D et au sein duquel se déroule la
réaction d’équation :

aA+bBo cC+dD

Pour ce systeme, le quotient de réaction Q, associé a cette équation est défini par:

_ (a(C))y’.(a(D))’
(a(A)™.(a(B))’

ou a(4), a(B), a(C), a(D) sont respectivement les activités des espéces A4, B, C et D (L’état physique

Q

des espéces participant a la réaction doit toujours étre indiqué).

Ainsi pour la réduction du diiode par 'ion thiosulfate selon I’équation :

I,(aq) + 2 82032_ (ag) < 84062_ (aq) + 2 I'(aq)

_ a(8,0,7).(a(h))?

Q= a(l,).(a(s,0,”))?

soit, comme toutes les especes sont dissoutes en solution aqueuse, supposée diluée :
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o [s0s 10T

[1,][5.0,5]
b) Propriétés :

- Le quotient de réaction Q, comme l'activité d'une espece, est une grandeur sans
dimension.
- L’expression du quotient Q d’'une réaction dépend de I’équation de cette réaction. Ainsi

pour la réaction d’équation :

Ag,CrO,(s) <> 2 Ag" (aq) + CrO,* (aq)

+72 -
Q =[Ag"'| [cros ]
Ag>Cr04(s) étant solide son activité est égale a 1.

Alors que pour I'équation :
1 + 1 .
5 AG.Cr0,(s) & Ag” (aq) + -.CrO,” (aq)
N _Al2
Q =[Ag"|[Cro | =(Q)"”

Remarque : Il est nécessaire de toujours d’écrire I'équation de la réaction avant d’exprimer le

quotient de réaction Q correspondant.

Application :
Soit l'oxydation du métal zinc par une solution diluée d’acide chlorhydrique, H3;0* + CI-, selon la

réaction d’équation :

Zn (s) + 2H,0" (aq) <> Zn* (aq) + H, (9) + 2 H,0 (V)
A un instant donné : [H30+] = 0.20 mol. L1 ; [Zn?+] = 0.10 mol. L1 ; [C] -] = 400 mmol .L-1 ; P(Hz) = 20
kPa.
1) Déterminer l'activité de chacun des constituants du systeme.
2) En déduire la valeur du quotient de réaction a cet instant.
Corrigé :
1) L’eau étant le solvant : a(H,0) = 1.
Pour les espéces dissoutes, a(X) = [X] / co, avec [X] en mol. L-t et ¢ = 1,00 mol. L-t;
soit a(Hz0*)=0.2/1=0,20
a(Zn?+)=0.1/1=0,10
a(Cl-)=400.103/1=0,40
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Pour le gaz dihydrogéne, supposé parfait, a(Hz) = P(Hz)/Po, ces deux pressions étant exprimées
avec la méme unité soit :

a(Hz) =20.103/1.105=0,20
Pour le zinc, métal solide et pur: a(Zn) = 1.

2) Pour la réaction d’équation :
Zn (s) +2H,0" (aq) «> Zn** (aqg) + H, (g) + 2 H,0 (¢)
_a(Zn*")a(H,).a((H,0))*
a(zn).(a(H,0"))?

2
_ 0.1x0.2x El) 05
1x(0.2)

Q

Q

2) Constante thermodynamique ou constante d’équilibre K.(T) (loi de

Guldberg et Waage) ; évolution d'un systeme
Soit un systéme constitué, entre autres, des espéces 4, B, C et D au sein duquel peut se dérouler

la réaction d’équation :

aA+bBo cC+dD

Lors du mélange des espéces 4, B, C et D, I'évolution du systéme peut se faire, soit dans le sens
direct de I'écriture de cette équation, soit dans le sens inverse de cette écriture.
Le sens direct de I'écriture de I'équation est souvent dit sens 1 alors que le sens inverse constitue le

sens 2 ou - 1.

aA+bB:Z:>cC+dD

Lorsque le systéme cesse d’évoluer, il atteint son état final caractérisé par son avancement final,

noté éf .

Si cet avancement final &, est inférieur a 'avancement maximal & I'état final du systéme

max "’
alors obtenu constitue un état d’équilibre chimique. Cet état d’équilibre, dans lequel coexistent
toutes les espéces mises en jeu par la réaction considérée, peut étre caractérisé par un quotient
de réaction noté Qsq.
Le critere d’évolution spontanée de tout systéme chimique, établi en thermodynamique, est
admis sous la forme suivante :
Tout systéme, qui peut étre le siége d’une réaction d’équation donnée, évolue de facon telle que le
quotient de réaction Q associée a cette équation tend vers une valeur K.(T) qui ne dépend que de la
température. A I'équilibre chimique :

Qcq = K(T)
18
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K. est appelée constante thermodynamique (c’est-a-dire dépend de la température) ou constante
d’équilibre.

Comme le quotient de réaction Q, K, est une grandeur sans dimension.

Si, pour le systeme considéré :

* @ < K., le systeme tend a évoluer dans le sens direct ou sens 1;
Q—-K,
I I -
évolution dans le sens 1

* Q > K., le systéme tend a évoluer dans le sens inverse ou sens 2;

K, «<Q
| | = ()

évolution dans le sens 2

* Q = K., le systeme initial correspond a un état d’équilibre et il n’y a pas d’évolution

Q=K,
| = ()

pas d’évolution du systéme

Remarque :

Un équilibre chimique est un équilibre dynamique : bien que la composition du systéeme n’évolue
plus, les deux réactions qui s’effectuent en sens inverse continuent de se produire, mais avec des
vitesses opposées. Ainsi, pour le systéeme général étudié ci-dessus, a l'équilibre chimique, il se
consomme, a tout instant, autant de réactif A dans le sens 1 de la réaction qu’il s’en forme dans le

sens 2.

3) Réactions totales ; réactions nulles
3.1 Réaction totale

Une réaction peut étre considérée comme totale(ou quantitative) si 'avancement final & est égal

a (ou tres peu différent de) I'avancement maximal & ., de la réaction considérée :

§f ~ é:max

Le taux d’avancement final T, = &, | &, ,, estalors proche de 1.

max
m Le caracteére total ou non d’'une réaction dépend de la valeur de la constante d’équilibre K. de
la réaction considérée : plus la constante d’équilibre est grande, plus le taux d’avancement est

proche de 1.
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Il n’est cependant pas possible de donner de valeurs de K. au-dela de laquelle la réaction puisse
étre considérée comme totale, car cela dépend également des proportions dans lesquelles sont
introduits les réactifs et des nombres stoechiométriques de la réaction (cf. exercices).

m Le caractére total ou non d’une réaction dépend aussi de la nature des espéces mises en jeu
et en particulier de leur état physique. En effet, si I'une des espéces consommées lors de
I'évolution spontanée du systéeme a été introduite en défaut et s’il s’agit d’'un solide ou d'un
liquide seul dans sa phase, il disparait totalement du systeme (*) lors de I'évolution de celui-ci et
I'état d’équilibre chimique ne peut étre atteint. Ceci constitue une rupture d’équilibre
chimique : faute de réactifs, plus aucune réaction ne se déroule au sein du systeme.

Cependant, I'état final est un état d’équilibre (*¥*) : la pression, la température et la composition

la valeur de & étant

du systeme, qui n’évolue plus, peuvent étre définies avec &, = & max

max ’
imposée par I'espece en défaut.

Note:

(*) La concentration d’une espéce dissoute en solution ou la pression partielle d’'un gaz dans un
mélange peuvent atteindre des valeurs tres faibles, leurs activités tendent alors vers zéro sans étre
nulles. En revanche, un solide ou un liquide, seul dans sa phase, est présent ou absent du systéme.
Son activité est alors respectivement égale a 1 ou a 0.

(**) Un systéme est en équilibre si ses parameétres intensifs (pression, température, composition)
sont constants en I'absence de transfert de matiere avec 'extérieur. Il est en équilibre chimique si

en plus les activités sont telles que le quotient de réaction soit égal a Ke.
3.2 Réaction totale

Une réaction peut étre considérée comme nulle si, a I'équilibre, 'avancement est sensiblement
égalazéro: &, =& =0mol.
Dans ce cas, on peut considérer que le systéme n’évolue pas lors du mélange de ses constituants.
Ce peut étre le cas si le systeme considéré est, dés I’état initial, dans un état d’équilibre ou si la
constante d’équilibre est tres faible.
Application :
Un mélange d’acide méthanoique HCO;H, d’acide nitreux HNO;, d’'ions méthanoate HCO et d’ions
nitrite NO2~ est susceptible d’évoluer suivant la réaction d’équation suivante :
HCO, (aq) + HNO, (ag) < HCO,H (aq) + NO, (aq)

et de constante, a 25 °C, K. = 2.80.
Initialement, aprés mélange, mais avant toute réaction, les concentrations apportées valent :
[HCOz"] = [HNO:] = 0.02 mol. L-1;
[HCO:H] = [NOz7] = 0. 01 mol. L-1.
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1) Dans quel sens évolue le systéeme ?

2) Déterminer I'avancement volumique de la réaction a I'équilibre.

3) Cette réaction peut-elle étre considérée comme totale ?

Corrigé :

1) Pour déterminer le sens d’évolution du systéme, il faut connaitre la valeur du quotient de
réaction Q.

_[Hco,H ].[NOZ’J (0.01)?

~ [HCcO: ].[HNO,] (0.02)° =025

Q < K., le systéme évolue dans le sens direct de |'écriture de I'équation ou sens 1 : les ions

méthanoate et 'acide nitreux introduits sont partiellement consommés jusqu’a ce que :
Q=0Q¢=Kca25°C

2) Soit ggv .¢q 'avancement volumique a I'équilibre, alors, en mol. L-1:

[HCO 571 = [HNO;] = (0.02- &\ 4, )

[HCO,H] = [NOz] = (0.01+ &y 4)

ATéquilibre les activités des espéces vérifient Q¢q = Ke
soit: (0.01+ &y 44)2/(0.02-S 4 )2=2.80

d'ou: &y 44 =8.8 x0-3mol. L-1

3) Sila réaction avait été totale : é:f = é:max %~ 0.02 mol. L1

La réaction ne peut étre considérée comme totale dans ce cas.

1.7 Ionisation d’une substance
1) Coefficient d’ionisation («a)
Dans le cas des électrolytes faibles, I'ionisation de soluté n’est pas totale, mais partielle.

On définit le coefficient d’ionisation, a d’'un électrolyte faible parle rapport du nombre de

molécules ionisées au nombre initial de molécules introduites dans la solution :

nombre de molécules ionisées

= — -~ - - . (@ ne peut varier que de 0 a1)
nombreinitial de molécules int roduites dans la solution

o

2) Constante d’ionisation(Kj;)

Soit un électrolyte AB, introduit en solution, et donnant lieu a la réaction d’ionisation suivante:
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AB & A +B~

[A] (8]

Si C estla concentration ¢ = ([ A’] 1[AB) = ([B*]+ [AB)) initiale en AB (avant ionisation) :

[A]=[B"]=aC et [AB]=(1-a)C
La constante K; qui régit cette réaction d’ionisation :

_(a][s )

- [RB]

peut étre définie par rapporta a et eta Cselon:

_ a’C? B a’C
" (l-a)C (Q-a)

Exemple :

Dans le cas de [lionisation d'un acide faible en l'occurrence, l'acide acétique, dont la

concentration initiale est égale C,, suivant I'équilibre suivant :
HA+H,0 & AT+ H,0"

La constante d’ionisation K; (équivalente ici a la constante d’acidité K, ) est égale a :

« —x LA IR0 e,
' 2 [HA] 1-a)

3) Force ionique (I) d’'une solution

Plutot que la concentration d’un sel en solution, c’est la force ionique qui est déterminante pour
beaucoup de phénomeénes d’association en solution tels, la complexation, le micellisation etc....
En effet, la force ionique est la grandeur qui permet d’apprécier, autrement dit, de quantifier
I'encombrement ionique d'une solution, qui tient en compte de 'effet des interactions inter-
ioniques de tous les ions, tels que les attractions ou les répulsions moléculaires.

La force ionique ne dépend pas de la nature des especes ioniques en solution mais de leur charge
électrique, Z et de leurs concentrations, C. Elle s’exprime en mol L1, en mol.Kg-! ou sans unité et

est calculée par la formule suivante :

_1 2
|_220izi

1

ou C; représente la concentration de 'ion i et Z; son nombre de charge (ou valence). La somme

est étendue a tous les ions en solution.
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Exemple :

Calcul de la force ionique d’une solution aqueuse de chlorure de sodium a 0.01M.
Le sel du chlorure de sodium est un électrolyte fort. Il s’ionise totalement en donnant des ions
sodium, Na+* et chlorure Cl-, d’ou :

[Na*aq) = [Clag] = 0.01M

|=lzn:cizi2
27

l 2
|=—ZCiZi2
27
1
2

2 2
I= (CNa*ZNa* +Ccrzcr)

I = %(0.01>< (+1)? +0.01x (-1)?)
I =0.01M

Dans cet exemple, la force ionique est égale a la concentration de la solution en soluté.
4) Activité (a) et coefficient d’activité (y) d’'un ion

a) Activité d’un ion (a)

Lorsqu’une espéce chimique (ion ou molécule) est en solution, des interactions soluté-solvant et
soluté-soluté ont lieu. La disponibilité de I'espece chimique vis-a-vis d’'une réaction peut alors
apparaitre trés différente de la concentration dans la solution. Ceci est d’autant plus vrai que la
concentration dans la solution est élevée (c’est-a-dire lorsque la force ionique n’est pas
négligeable dans I'expression des constantes d’équilibre).

Pour traduire cet écart au cas idéal ou le soluté ne subit aucune interaction, on introduit la
notion d’activité d'une solution qui correspond a la concentration active de la solution.

L’activité d'une espéce ionique « i » est notée « a; » et calculé par la relation suivante :

avec a, = y,C
a;: activité

vi: coefficient d’activité (terme correctif de la concentration). Il est compris entre 0 et 1. Il est
égal a 1 pour les solutions idéales.

Ci: concentration molaire de I'ion i

L’activité est sans dimension. Pour les solutions diluées (inférieure a 10-3 mol.L-1), 'activité est
proche de la concentration. Pour les corps purs et le solvant, I'activité est égale 1.

L’activité est toujours inférieure a la concentration molaire (a < C) sauf a dilution infinie ou a = C.

Dans des cas tres particuliers de solutions tres concentrées, a peut étre supérieur a C.
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b) coefficient d’activité d’un ion(y)

Le coefficient d’activité, y d’'une espéce ionique est une mesure de I'efficacité avec laquelle cette
espece influence 1'équilibre auquel elle participe. Dans les solutions tres diluées ou la force
ionique est minimale, cette efficacité devient constante et le coefficient d’activité vaut 1 (y = 1).
Toutefois, plus la force ionique augmente plus I'ion perd de son efficacité et plus son coefficient
d’activité diminue.

Plusieurs relations semi-empiriques permettent d’obtenir le coefficient d’activité moyen d’un
électrolyte (ex : NaCl, MgSO0, ...) ou le coefficient d’activité d'un ion (ex : Na*, CI-.) en solution. Le
calcul de ce coefficient est effectué par utilisation de la relation de Debye-Huckel, et fait
intervenir la charge z, la force ionique I, deux coefficients (A et B) liés au solvant et le rayon de

I'ion solvaté (r).

Az21

- = %Y (équation générale de Debye-Huckel
09 T T BT (6 8 4 )

Dans ’eau a 20°C, si r est exprimé en picomeétre (pm) : A=0.504; B=3.3 x10-3.
Dans l'eau, et si on considere que le rayon des ions solvatés (hydratés) est en moyenne égal a

330 pm, alors on peut utiliser les deux formules simplifiées suivantes :

1<0.02: ~logy, ~0.50422/1
0.504z7/1
0.02<1<0.2: —logy, ~ —25 N0
<f= AR

¢) coefficient d’activité moyen (y+)

Le coefficient d’activité moyen d’'un électrolyte AnB, est définie par:

1
Ve =nye)™"

A,B, & mA” +nB*

(Coefficient d’activité moyen)

y: correspond a la moyenne géométrique des coefficients d’activité du cation, y. et de I'anion, y..
Il est noter que le coefficient d’activité moyen, peut étre mesuré de plusieurs maniéres, mais

expérimentalement, il est impossible d’en tirer les coefficients d’activité individuelles ya et ys.
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CHAPITRE II : REACTIONS ACIDO-BASIQUES

Premiere Partie (Aspects qualitatifs)

I1.1 Acides et Bases : modeles et définitions
1) Définition d’Arrhenius-Ostwald (1880)
2) Définitions de la théorie de Brgnsted-Lowry (1923)
3) Définitions de la théorie de Lewis
I1.2 Couples acide-base en solution aqueuse
1) Couple acide-base selon Brgnsted
a) Définition
b) Nature des couples acide-base
c) Polyacides, polybases, espéces amphoteres
d) Cas particulier des acides a-aminés
2) Réaction acido-basique
3) L’eau, espece amphotere
I1.3 Constantes d’acidité et de basicité d’'un couple
1) Relation de Guldberg et Waage en solution aqueuse
2) Définition du pH d’une solution
3) Constantes d’acidité ou de basicité d’'un couple acide-base
a) Constante d’acidité K,
b) pK., relation de Henderson-Hasselbalch
c) Constante de basicité K
d) pKp
4) Produitionique, K. et autoprotolyse de I'eau
5) Relation entre pK, pK, et pK.

I1.4 Classement des couples acide-base et évolution d’'une réaction

acido- basique
1) Force relative des acides et des bases ; échelle de pK,
2) échelle de pK, dans I'eau
3) Evolution d’'une réaction acido-basique
I1.5 Domaines et diagrammes de prédominance
1) Domaines de prédominance
2) Diagrammes de prédominance
3) Courbes de distribution
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Introduction

Ce chapitre aborde les réactions chimiques se produisant lorsque 'on introduit en solution
aqueuse des espéces acide ou basique, ou encore un mélange d’acides et de bases. Ces réactions
sont dites, des réactions acido-basiques reposant sur I'échange d’un proton hydraté, H;0*, ou ion
hydronium.

Les réactions acido-basiques sont quasi-totales ou équilibrées, suivant la valeur de la constante
thermodynamique de I'équilibre considéré. Nous verrons comment calculer cette constante
thermodynamique a I'aide des constantes d’acidité (K,) ou de basicité (K;) des couples acide-
base, de type AH/A-, associant a un acide sa base conjuguée. La grandeur directement mesurable
traduisant ces réactions est le pH de la solution, que 'on peut évaluer trés rapidement dans la
plupart des cas.

Il est a signaler que de trés nombreux systemes sont le siege de réactions acido-basiques. Ces
réactions participent au développement de tout organisme vivant et interviennent dans
I'évolution de nombreuses syntheses industrielles. Par ailleurs, Dans le domaine de
I'environnement, les produits industriels de combustion sont a l'origine des « pluis acides »,
contenant de 'acide nitrique (HNO;3) et de I'acide sulfurique (H2504).

Les réactions acido-basiques sont enfin réguliérement mises en ceuvre dans la séparation,
I'identification et le dosage des constituants d’'un mélange.

Aprés avoir rappelé les principales définitions théoriques vues en Lz et concernant les
phénomeénes acide-base, ce chapitre est enfin consacré a I'exposé de quelques méthodes de
calculs de pH et a I'exploitation des principales techniques mises en ceuvres lors de dosage

acido-basiques.

II.1 Acides et Bases : modeles et définitions

Les acides et les bases sont connus depuis ’Antiquité par leurs effets. Sur le plan conceptuel,
seules méritent d’étre retenues les quatre approches théoriques développées de la fin du XIXe
siécle jusqu’aux années 1960 : les théories d’Arrhenius (1887) et de Brgnsted-Lowry (1923),
ainsi que le modeéle de Lewis (1923) complété de la classification de Pearson en 1963 (acides et
bases durs et mous).

En chimie des solutions, la théorie la plus adaptée est celle de Brgnsted-Lowry, a condition de

conserver 'approche d’Arrhenius pour les bases que sont les hydroxydes métalliques.

1) Définition d’Arrhenius-Ostwald (1880)
Selon cette premiére théorie historique :
- un acide est une substance contenant des atomes d’Hydrogéne qui par dissociation

dans I'eau vont se transformer en ions Hydrogéne chargé, H* (c’est-a-dire en proton.
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Exemples :

*HBr(aq) - H+(aq)+Br-(aq)

*H,S04(aq) > H+* (aq) +HSO4 (aq)

- Une base est une substance qui par dissociation dans I’eau libérera des ions hydroxyde
OH-.

Exemples :

*KOH (aq) - K+ (aq) +OH - (aq)

*Ba(OH):(aq) - Ba?*(aq) +20H -(aq)

La soude NaOH et la potasse KOH (tres solubles dans 'eau), la baryte Ba(OH), (assez
soluble), ainsi que la chaux éteinte Ca(OH); et l1a magnésie Mg(OH). (peu solubles), sont les plus
connues et les plus utilisées des bases d’Arrhenius.

Cette théorie n’est pas assez générale, en effet tous les acides ne contiennent pas
d’atomes d’Hydrogene (exemples: BF3; AlCl;...) et toutes les bases ne contiennent pas le
groupement Hydroxyle OH (exemples : NHz, CaCOs3...). D’autre part, cette théorie n’est applicable

qu’aux seules solutions aqueuses.

2) Définitions de la théorie de Brgnsted-Lowry (1923)
En 1923, les deux chimistes J.N. Brgnsted (Dnemark) et /.M. Lowry (Angleterre) ont proposé
simultanément une définition de la notion d’acide et de base, reposant sur les échanges de
protons entre especes.
Dans cette théorie beaucoup plus satisfaisante que la précédente :

- un acide est un donneur de proton (s), c'est-a-dire une espéce susceptible de libérer
(céder) un ou plusieurs proton H+*;

- une base au contraire est une accepteuse de proton (s), donc une espéce susceptible de

capter un ou plusieurs proton H*

Exemples :
ler Cas : Les acides
HCI H—20> H® 4 cP : Un acide libérant un seul proton
2H,0 ® _p
H,S0, —— 2H7+ S04 : Un acide libérant plusieurs protons: 2 H*

28me Cas : Les bases

NH3 + HyO =—= OH + NHj" : Une base captant un seul proton

H,0 + + -
HaN—=(CH2)2—H,N 2T . HaN=(CHz),—H;N + 2HO :Une base captant plusieurs protons: 2 H*
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Elle s’applique aux milieux non-aqueux contrairement a la précédente et explique la basicité de
composés ne contenant pas le groupement hydroxyle.

Un défaut subsiste néanmoins : les acides de Brgnsted doivent toujours posséder des atomes
d’'Hydrogene.

C’est cette théorie que nous utiliserons essentiellement par la suite car elle permet d’expliquer

simplement la majorité des faits chimiques étudiés, ici, dans ce chapitre.

3) Définitions de la théorie de Lewis

Cette théorie est beaucoup plus générale que les précédentes :

- Un acide de Lewis est une substance (espece) qui possede une lacune électronique
(c’est-a-dire un déficit électronique).

Exemples : les métaux de transition (Cu?+, Ni?+....), sels métalliques (AICl;, FeBrs....)

- Une base est une substance (espéce) possédant un doublet électronique.
Exemples : les amines et ses dérivés (R-NH;), les imines (-C=N-),.....
Cette théorie explique en particulier I'acidité de composés ne possédant pas d’atomes
d’'Hydrogene (ou de protons).
Elle est néanmoins « trop générale » et s’applique a des réactions qui n’ont souvent que peu de
rapports avec les réactions acido-basiques au sens courant du terme. Nous ne I'étudierons pas

dans ce chapitre.

I1.2 Couples acide-base en solution aqueuse
1) Couple acide-base selon Brgnsted
a) Définition
La définition de Brgnsted permet de définir la notion de couple acide-base. Dans toute la suite,

une espéce acide sera notée de fagon générale AH. Lorsque I'espece AH céde un proton, il se

forme une espéce basique, qui sera notée A-, selon I'équation de réaction suivante :

AH A" + HY

Cet équilibre chimique correspond a I'échange d’'un proton entre I'acide AH et la base A-

On dit alors que A- est la base conjuguée (ou forme basique) de AH. Inversement, AH est I'acide
conjuguée (ou forme acide) de la base A-. Le couple AH/ A- forme un couple acide-base.
Rappelons qu’un proton n’existe pas a I'état libre en solution : il est fixé par une molécule d’eau
pour donner I'ion hydronium H3;0+ (aq).

L’Union Internationale de Chimie Pure et Appliquée (U.I.C.P.A.) préconise d’appeler oxonium

I'ion H30*. L'ion oxonium hydraté H;0* (aq) ou H* (aq) est I'ion hydronium (ou ion hydrogeéne).
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Exemples de couples acide/base conjugués:

= [’acide nitreux HNO; est un acide dont la base conjuguée NO-2 est I'ion nitrite :
HNO; & H* + NO-2 HNO,/ NO-2

= [’ammoniac NH3est la base conjuguée de I'ion ammonium NHy* :

NHs+ < H+*+ NHj3 NH4+/ NH3

Notation : Pour I'écriture des couples acide-base, on prendra soin de toujours écrire la forme
acide de I'espéce chimique en premier lieu a gauche, et la forme basique en second, a droite.
Remarque: La notation AH/ A- est formelle. Acides et bases étant chargés ou non, on peut
également écrire les couples comme BH*/B
b) Nature des couples acide-base

Les couples acide-base sont formés d’espéces organiques, ou inorganiques. Voici quelques
exemples de couples qui sont souvent rencontrés. La valeur du pK, des couples est précisée
lorsqu’il s’agit de couples acide-base faibles. Nous définirons ces notions dans les paragraphes

suivants.

e Couples acide-base inorganiques :
= couples acide-base minéraux: acide chlorhydrique/chlorure (HCI/CI); acide
nitrique/nitrate, (HNO3/NO3).
Certains couples acide-base minéraux permettent la régulation du pH sanguin :
= Acide carbonique/hygrogénocarbonate : H,CO3/HCO3 (pK.=6,4) ;
= Dihydrogénophosphate/ hydrogénophosphate : H,PO4/HPO4 (pK.=7,2).
L’acide carbonique résulte de la solubilisation dans '’eau du dioxyde de carbone gazeux

selon:

COyg + H20 H2CO3 (ag)

= cations métalliques solvatés par des molécules d’eau : I'ion Fe 3+, par exemple, existe
sous la forme d’hydrate [Fe(OH:)e] 3+. Le cation central est électropositif, ce qui
affaiblit les liaisons O-H des molécules d’eau qui lui sont liées. Elles peuvent alors
céder un ou plusieurs protons :

[Fe(OH )6t ——= [Fe(OH,)s(OH)?* + H*

Le couple  [Fe(OH,)s]**/ [Fe(OH,)s(OH)]?* est un couple acide-base

e Couples acide-base organiques :

= couples mettant en jeu l'acidité de la fonction -COOH :

29



CHAPITRE II : REACTIONS ACIDO-BASIQUES (Aspects qualitatifs)/
Cours Chimie des Solutions

S
O—H o
La fonction acide carboxylique présente un caractére acide. Elle présente un pKj, faible, de I'ordre
de 3 a 5 unités pH. Ce pK, faible est lié au fait que la base conjuguée, la fonction carboxylate, est

stabilisée par effet mésomere :

/~O
O o/
. SEE—
&
O ol

Parmi les couples acide-base organiques courant contenant la fonction carboxylique on peut
citer:

- acide méthanoique/ion méthanoate : HCOOH/HCOO- (pK, = 3,7); nom d’usage de 'acide: acide
fomique,

- acide éthanoique /ion éthanoate : CH;COOH/CH3COO0- (pK, = 4 ,8) ; nom d’usage de I'acide: acide
acétique (vinaigre).

= couples mettant en jeu la basicité de la fonction -NH; :

H H
e Tl

H

La fonction amine présente un caractére basique, car le doublet non liant de I'atome d’azote
peut capter un proton pour former I'acide conjugué, la fonction ammonium.

= Exemples :
- NH4*/NH3: ion ammonium/ammoniaque (pKq; =9 ,2)
- CH3CH;NH3*/ CH3;CH;NH>: ion éthylammonium/ethylamine (pK, = 10, 6)

c) Polyacides, polybases, espéces amphoteéres

- Les acides qui peuvent libérer simultanément ou successivement plusieurs protons sont des
polyacides.
- Les bases qui peuvent capter simultanément ou successivement plusieurs protons sont
appelées polybases.
Exemples :

L’acide phosphorique H3;P0, est un triacide qui peut libérer 3 protons selon :
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_ N —
H3PO, —— H,PO, + H pKal = 2,2
- 2- + Ka2 =7,2
H,p0, =——= HPO” + H" P
3- H* Ka3=12,3
HPO42- POy + p

On dit également que H3P04 possede trois acidités.
Les ions PO,3 (phosphate) et HPO, - (hydrogénophosphate) sont des polybases qui peuvent
capter respectivement 3 et 2 protons.
Le role acide-base des ions H:PO4 (dihydrogénophosphate) et HPO42 est particulier, car ils
peuvent céder ou capter un proton. L'ion H;PO, - intervient dans le couple H2P0O; -/ HPO4 2  en
tant qu’acide, et dans le couple H;P0,/ H2PO,- en tant que base. De meme, I'ion HPO,2- intervient
en tant qu’acide ou en tant que base dans les couples HPO42- / PO et H2PO4~/ HPO,?-. Ces ions
sont des espéces amphoteéres.
- Une espece qui intervient en tant qu’acide d'un couple et en tant que base d’un autre couple est
une espece amphotere, ou un ampholyte.

d) Cas particulier des acides a-aminés
Les acides a-aminés constituant les protéines des organismes vivants possedent tous un groupe
fonctionnel amine et un groupe acide carboxylique liés a un méme atome de carbone : on parle
de position a I'un par rapport a 'autre. Ces fonctions ont en outre toutes les deux des propriétés
acido-basiques.
Les acides a-aminés sont par ailleurs des espéces amphotéres, en raison de la présence
simultanée de ces deux groupes fonctionnels.

La formule semi-développée générale des acides a-aminés s’écrit :

COOH
NHZ—CIJ—H
R

R représente une chaine latérale, caractéristique de I'acide aminé, et susceptible de contenir un
alkyle ou d’autres fonctions acide-base.
Les pK, de ces deux groupes sont tels qu’en milieu neutre, la fonction acide carboxylique est sous
forme de sa base conjuguée (carboxylate —-C0O,), et la fonction amine est sous forme de son acide
conjugué (ammonium -NH3*). En solution aqueuse dans l'eau, ils interviennent donc dans les
deux couples acido-basiques suivants :

*  H;A*/ HA?* (pKai1)

* HA*/ A (pKa2)
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COOH cod® coc®
@ | @
H3N_?_H H3N_?_H H2N_?_H
R R R
@) (b) ©)
+ + —
HoA AH A

Les valeurs des pK, varient d’'un acide aminé a l'autre. Cependant, pour les 20 acide aminés
essentiels,ona: 1,8 < pK;;1< 2,6 et 8,8 < pK,2< 10 ,6. A pH neutre (autour de 7), les acides aminés
sont donc sous la forme HA%. lIs portent deux charges opposés et sont de charge globale nulle ;
ce sont des zwittérions ou amphion.
Autrement dit, I'espéce (b) amphotere, schématisé ci-dessus, est dite amphion car elle capte un
proton par son groupe carboxylate, tandis qu’elle cede un proton a travers son groupe
ammonium.

2) Réaction acido-basique
Les protons n’existant pas a I’état libre en solution, un acide 1 ne peut céder de protons que s'il
est mis en présence d'une base 2 susceptible de les capter. La réaction de transfert de protons

correspondante constitue une réaction acide-base ; son équation peut s’écrire :

acide 1 + base 2 = base 1 + acide 2

Une réaction acido-basique dans I'’eau fait donc toujours intervenir 'acide AH d'un couple et la
base B- d’'un autre couple. Elle peut dés lors s’interpréter comme la somme de deux demi-

équations acido-basique :

AH

BH

= Exemple :

La mise en solution de 'acide acétique, CH;COOH avec I'ammoniac, NH; dans I'’eau conduit a une

réaction acido-basique dans laquelle NH3 joue le role d'une base :

CH3COOH & CH3C00 + H* _ N
CH3COOH (aq) + NHs(aq) — CH3COO™ (aq) + NHy" (aq)

NH; + H' < NH. 4+ acide éthanoique ~ ammoniac ion éthanoate ion ammonium

3) L’eau, espéce amphoteére
Dans I'eau, le proton s’hydrate en ion hydronium selon :

H2O + H+

H30
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D’apreés la définition de I'acidité selon Brgnsted, Hz0 est la base du couple H30*/H;0. La molécule

d’eau peut également céder un proton pour donner l'ion hydroxyde (OH) selon

H* + HO

H,O
H;0 est alors I'acide du couple H>0/HO-. La molécule d’eau est donc une espece amphoteére. L’eau
joue un role particulier dans les réactions acido-basique en solution, puisqu’il s’agit du solvant.
* L’eau est une espéce amphotére qui peut jouer le réle d’'un acide ou d’'une base vis-a-vis d’une

autre espéce. Elle intervient dans les couples H30*/H;0 et H;0/HO-.

I1.3 Constantes d’acidité et de basicité d’'un couple

Les espéces acides ou basiques que nous venons de présenter sont des molécules ionisables par
le solvant eau. La dissociation par les molécules d’eau peut étre totale, ou mener a un équilibre
entre la forme acide et la forme basique d’'une espéce. Dans ce dernier cas, I'équilibre est
caractérisé par la constante d’acidité (pour la dissociation d’'un acide) ou de basicité (pour la
protonation d'une base) du couple acide-base. Les constantes d’acidité et de basicité sont des
constantes thermodynamiques d’équilibre.

1) Relation de Guldberg et Waage en solution aqueuse

Considérons I’équilibre chimique suivant, se produisant en solution aqueuse :

vViA+v,B o v .C+v, D
La constante thermodynamique d’équilibre K°(T) associée a cet équilibre ne dépend que de la
température et s’exprime en fonction des activités des espéces a I’équilibre, a 'aide de la relation
de Guldberg et Waage (voire le chapitre I) :

ac,, Ay

K = KO(T) = w Relation de Guldberg et Waage
as: ape

Aeq 9B.eg

Dans le cas des équilibres chimiques en solution aqueuses :

= Le solvant eau est presque pur, donc auzo= 1. On considére que auz0=1;

=  Pour les solutés, considérées comme dilués : a = C;/ C° ou C; est exprimée en mol/L,

et CY =1 mol/L.

Pour tous les équilibres chimiques en solution aqueuse, 'eau en tant que solvant n’apparait pas
dans la relation Guldberg et Waage. Pour alléger I'écriture de cette relation, on omet souvent de
préciser la concentration standard C? ce qui suppose que les concentrations C; des especes i a
’équilibre soient toujours exprimées en mol/L.
Exemple : expression de la constante d’équilibre de la réaction acido-basique suivante :

CH,COOH + NH, <> CH,COO + NH
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[CHacOO’]w[NHI]w
C. [CH3coo-]w[NH;]

_[CH£OOHLJNHJ

€q

KO(T) _ aCH3COO’.eq aNH;-eq _

_[CHﬁOOHLJNHJ
C,

aCH3COOH.eq aNH3.eq eq eq

2) Définition du pH d’une solution

L’acidité d'une solution au sens de Brgnsted est liée a la concentration en ions H3;0*. On évalue
I'acidité d’'une solution en utilisant le pH (pour « potentiel Hydrogéne »), dont la définition a été
proposée par Sorensen en 1909 :

pH =-log,, a

H;0*

Pour des solutions suffisamment diluées, a,, . = [H ,0 +J . Le pH est alors défini par :

pH = —log, |:H30+i|
En pratique, cette formule est utilisable tant que [H30*] < 1M et [HO-] < 1M, soit tant que 0 <
pH < 14.

3) Constantes d’acidité ou de basicité d’'un couple acide-base
a) Constante d’acidité K,

Soit le couple acide-base AH/A-. Comme vue précédemment, '’eau peut jouer le role d'une
base de Brgnsted. L’action de I'acide AH sur le solvant H;0 peut étre envisagée comme I'échange
de proton suivant :

AH s A+ H* (D) : I'acide cede un proton

H;0 + H* % H;0* (2) :la base H;0 capte un proton

réaction acido-basique entre AH et H20

AH+H:0 = A" + H30* (1) +(2)

Il s’agit donc d’une réaction acido-basique. Ce bilan traduit également la dissociation de I'acide
AH dans l'eau. La constante thermodynamique d’équilibre de cette réaction acido-basique
d’écrit, compte tenu du paragraphe 11.3.1:
(A ][H0"]
[AH

K,=t—-L ¢ J

]

K, (ou K4 dans certains ouvrages) est appelée constante d’acidité du couple AH /A-. C'est la
constante thermodynamique de I'équilibre acido-basique correspondant a la réaction de l'acide
AH sur le solvant H;0 en tant que base.

K, est une constante thermodynamique d’équilibre. Elle dépend donc uniquement de la
température. Elle n'est pas désignée a l'aide de la notation classique K°(T), mais est

particularisée dans le cas de réactions acido-basiques. Pour alléger les notations, nous ne
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précisions pas I'indice « eq » pour les concentrations, mais il ne faut pas oublier que la constante
d’équilibre n’est vérifier que sil’équilibre chimique est réalisé.
b) pKa; relation de Henderson-Hasselbalch

L’expression de la constante d’équilibre K, peut étre modifiée afin de faire apparaitre le pH :

"OEJKa:-'OEJ[%]@—IogKa ~log[H,0" |- Iog[[ ]J

[A [AH]

On définit le pK,du couple AH/A- par la relation : pK, = -log K,

pH et pK,sont reliés par la relation de Henderson-Hasselbalch :

[A]

pH = pK, +log ] Relation de Henderson-Hasselbalch

Dés lors que I'on connait les concentrations en solution d’'un acide AH et de sa base conjuguée A-,

cette relation permet de calculer le pH de la solution.

Application :
La concentration [H*] d'une solution d’acide benzoique 7,2. 10-2 M est de 2,1. 10-3 M. Calculer le

pK, de I'acide a partir de cette donnée. Quel est le pH de cette solution ?

Corrigé :

19/ Calcul du pK, de I'acide benzoique :

CsHsCOOH = H* + CsH5CO0-

H* et CsHsCOO ne provenant que de I'ionisation de I'acide, leurs concentrations sont égales
[H*] = [CsH5CO0-]=2,1. 10-3M.

[CsH5COOH]eq=[CsHsCOOH]=[CsHsCOOH]i -[ CsH5C00]=7,2.10-2 M-2, 1. 103 M= 6, 99. 102 M

_[H][CeHc00 | (2,1.10°)

a ) 26,3.1075
[C,H,COOH ] 6,99.10

Dot : pK, =—logK, =—10g(6,3.10°) = pK, =4,2.
29/ Calcul du pH de la solution d’acide benzoique :
La concentration en [H*] =2,1. 103 M = pH csuscoon = -log (2,1. 10-3) = 2,678 = 2.68
c) Constante de basicité Ky
Pour définir K,, nous avons envisagé 1'échange d’un proton entre I'acide AH et la base H20. De

maniere analogue, si 'on envisage I'échange d’'un proton entre I'acide H;0 et la base A-:
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H;0 % HO + H* (D) : I'acide H20 cede un proton
A+ H+ £ AH (2) : I'acide A- capte un proton

A+ H0% AH +HO- (1) +(2) :réactionacido-basique entre A- et H20

Ce bilan traduit également la protonation de la base A-dans I'eau.

La constante thermodynamique d’équilibre K, de cette réaction s’écrit :

:[AH][HO’]

[A7]

Kp est appelée constante de basicité du couple AH/A-. C’est la constante de I'équilibre acido-

Ky

basique correspondant a I'action de la base A- sur le solvant Hz0 en tant qu’acide.

d) pK»p
A la constante de basicité Ky, correspond la quantité pKj définie par : pKy = -log Kp
On peut écrire une relation analogue a la relation de Henderson-Hasselbalch, en utilisant une

fonction définie par pOH = -log [OH], analogue au pH, mais faisant intervenir les ions OH":

[AH]
[A7]

pOH = pK, +log

Application :
A 25 °C, une solution aqueuse d’'ammoniaque 10-2 M est ionisée a 4.2%. Calculer la constante de

basicité de 'ammoniac.

Corrigé:

NH3 + H,0 @ NH4+ + HO -

[NHst] = [HO ] = 0,042.102M =4, 2. 104M

[NH3]eq=[NHz]= [NH3]; - [NH4*] =102 M - 4, 2. 10-*M = 9, 6.10-3M

_[NH;][HO’]_(4,2.10'4)2_ _
 [NH,]  9,6.10° -18.10°

pK, = -log K, = —109(1,8.10°) = pK, = 4,74

4) Produit ionique, K. et autoprotolyse de I'’eau
En solution aqueuse, les constantes d’acidité des deux couples du solvant eau, H30*/H.0 et

H;0/HO-, jouent un role particulier.
e Couple H;0*/H:0 :

Considérons la réaction acido-basique de I'acide du couple, H30%, avec une molécule d’eau :

H;0*+ H,0 & H,0 + H;0+
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Cet équilibre ne modifie pas les concentrations en solution, car

[H0"] _,
[H:07]

Le pK, du couple H30*/H>0 vaut : pK, (H;0*/H;0) = 0

+
Ka(HBO /H,0) =

e couple H20/HO" :

Considérons la réaction acido-basique de la base du couple, H20, avec une molécule d’eau :

H;0 + H,0 =% H30*+ HO

Cet équilibre est appelée équilibre d’autoprotolyse de I'eau. 11 s’agit de la réaction d'une
molécule d’eau sur une autre molécule d’eau. Pour cet équilibre :

K. (H:0/HO)=K. = [H;0*][ HO-]

K. est appelé produit ionique de I'’eau. K. est une constante thermodynamique d’équilibre et

dépend donc de la température.

t (°C) Ke(T)
On retiendra que K. =10-14 3 25 °C
0 0,114.10-14
25 1,01.10-14
50 5,47.10-14
100 49.10-14

Dans toute solution aqueuse, I'équilibre d’autoprotolyse a lieu. On peut donc toujours écrire que
K. = [H30*][ HO"].

On en déduit que le pK, du couple H.0/HO" vaut : pK, (H:0/HO") = 14

Remarquons également que, par définition, pK. = -log[H30+]- log[HO"]. Cette égalité fournit la

relation suivante : pK. = pH + pOH

5) Relation entre pK,, pKj et pK.

AH + H:0 < A" + H30* Kaq
A+ HHOS AH +HO Kb
2H:0 & H30" + HO Ke = Kq K

Lorsqu'un équilibre est la combinaison linéaire d’autres équilibres, sa constante
thermodynamique d’équilibre peut s’exprimer en fonction des constantes de ces équilibres
(voire le cours de thermodynamique). La constante d’autoprotolyse de I'’eau s’exprime donc en

fonction des constantes d’acidité et de basicité du couple AH/A":
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<. ~[1.0"][HO |- [A][H;0"] [AH][HO ] <K,

[AH] © [A]
En passant au logarithme décimale : pK, + pK, = pK. = 14

* Remarque :

Il est souvent demandé dans les travaux dirigés d’exprimer une constante d’équilibre en fonction
des constante d’équilibre des différents équilibres chimiques dont I'équilibre étudié est une

combinaison linéaire. Il faut donc se familiariser avec ces calculs.

I1.4 Classement des couples acide-base et évolution des réactions

acido-basiques

1) Force relative des acides et des bases ; échelle de pK,

Soient deux couples A;H/Ar (pKa1) et AzH/Az (pKaz2). Considérons I'équilibre acido-basique entre
I'acide A;H etlabase Az :

AiH+H0 % Ar+ H;0* (1) K =K :[Af][Hsoj
ERTY)
Az + H;0* & AzH+ H;0 (2) « _ L __ [AH]
© K. [A7][H;07]
AH+Ars Ar+AzH B)=1)+(2) K = Kar _ LA J[AH]
Kie [AHI[A ]

Cet équilibre permet dévaluer qualitativement la force relative des acides A;H et AzH :
- I'équilibre (3) sera déplacé vers la droite si 'acide A;H céde plus facilement un proton que

'acide AzH, c’est-a-dire si A;H est un acide plus fort que A:H.

- I'équilibre (3) sera déplacé vers la gauche si I'acide A:H céde plus facilement un proton que

'acide A;H, c’est-a-dire si AzH est un acide plus fort que A;H.

Ce raisonnement qualitatif est également valable du point de vue de la force relative des base
AretAz.

- I'équilibre (3) sera déplacé vers la droite si la base A, capte plus facilement un proton que la
base Ay, c'est-a-dire si Az est une base plus forte que Ay

- 'équilibre (3) sera déplacé vers la gauche si la base A; capte plus facilement un proton que la

base Az, c’est-a-dire si Arest une base plus forte que Ay.
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L’équilibre (3) est une combinaison linéaire des équilibres (1) et (2). Sa constante d’équilibre K
est égale au produit des constantes K; =Kq; et K2 = 1/K,2. K peut également étre exprimée en
fonction de pKq1 et pKa2 :

Kal

K= =10 PKaz=PKar
KaZ

Quantitativement, la position de I’équilibre dépend de la valeur de sa constante d’équilibre K :

. Si K > 1, I'équilibre est déplacé vers la droite, en faveur des produits A; et AzH.

" Si K < 1,T'équilibre est déplacé vers la gauche, en faveur des réactifs A;H et A .
L’expression de K en fonction de pK,; et pKq; permet alors de classer les couples acide-base selon
la force des acides ou des bases conjuguées. Ce classement est indispensable pour prévoir

rapidement la nature d’une réaction acido-basique entre deux espéces chimiques :

Constante d’équilibre CO?St.al.lt?s PKa Force des acides et des bases
d’acidité
K>1 acides : AzH est plus fort que A;H
équilibre déplacé vers la droite Ka1 > Kaz pKa1 < pKaz | bases:A; est moins forte que Az
K<1 acides : A;H est moins fort que A:H
équilibre déplacé vers la gauche Kaz > Kax pKa1 > pKaz | bases: Ay est plus forte que Ar

* La force des acides augmente lorsque le pK, des couples diminue.
* La force des bases augmente lorsque le pK, des couples augmente.

Nous adoptons par la suite une représentation schématique d I'échelle des pK, des couples :

pPKa

Bases Acides

A"+ A,H pKye | Force croissante

Force croissante .
des acides

des bases
At AH pKa

Sur cette représentation, il faut impérativement que I’échelle des pK, soit graduée vers le haut,

que les bases soient reportées a gauche de 'axe, et les acides a droite de I'axe.
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2) Echelle de pK, dans I'eau

a) Acides forts
D’apreés ce qui précede, tous les acides appartenant a des couples dont le pK, serait inférieur au
pK. du couple H;0*/H,0 (pK. (H30*/H;0) = 0), et serait par conséquent négatif, réagissent
totalement avec le solvant eau, pour donner des ions H3;0+ La réaction est d’autant plus totale
que les molécules H;0 sont en large exces.
= Exemple: les molécules d’acide chlorhydrique et d’acide nitrique sont totalement

dissociées :
HCl + H,0 &2 H30* + ClI K=107
HNOs; + H,0 B H30* + NOy K=103

* Dans l'eau, les acides totalement dissociés en ions H30* et en leur base conjuguée sont des
acides forts. La réaction des bases conjuguées sur I'eau redonnant l'acide fort ne se produit pas.
Dans 'eau, les bases conjuguées des acides forts sont dites bases indifférentes ou spectatrices.

* Aucun acide plus fort que H30+ n’existe en solution aqueuse. On dit que les acides forts

sont nivelés par l'eau.

b) Bases fortes
Les bases des couples qui auraient un pK, supérieur au pK, (H20/HO-) = 14 réagissent totalement
avec I'eau en tant qu’acide pour donner des ions hydroxydes et leur acide conjugué.

= Exemple : C:Hs0H/C>Hs0- (éthanol/ion éthanolate).

* Dans l'eau, les bases subissant une réaction de protonation totale pour donner leur acide
conjugué et des ions HO- sont des bases fortes. La réaction des acides conjugués sur 'eau redonnant
la base forte ne se produit pas. Dans l'eau, les acides conjugués des bases fortes sont dits acides
indifférents.

* Aucune base plus forte que HO- n’existe en solution aqueuse. On dit alors que les bases

fortes sont nivelées par l'eau.

c) Acides faibles
Il s’agit des acides des couples ayant un pK, supérieur au pK, (H30*/H;0) = 0, donc positif. La
réaction acido-basique des ces acides avec I'’eau est équilibrée. Ils sont partiellement dissociés
par le solvant.

=  Example: CH;COOH/CH;COO- (acide acétique/ion acétate).

CH3COOH + H:0 = CH3C00- + H30* K=10+48

40



CHAPITRE II : REACTIONS ACIDO-BASIQUES (Aspects qualitatifs)/
Cours Chimie des Solutions

d) Bases faibles
Il s’agit des bases des couples ayant un pK, inférieur au pK, (H:0/HO-) = 14.
La réaction acido-basique des ces bases avec I'’eau est équilibrée. Les bases conjuguées d’acides
faibles sont des bases faibles.

= Example : NHs*/NH;3 (ion ammonium/ ammoniac)
NH; + H;0 % NH4* + HO- K=10+48

* Aucun acide plus fort que HzO*et aucune base plus forte que HO- n’existent en solution
aqueuse. L’échelle de pK, des couples présentant des propriétés acido-basiques faibles dans I'eau est

comprise entre pK, (H3;0*/H20) = 0 et pK, (H;0/HO") = 14.
3) Evolution des réactions acido-basiques

a) réaction acido-basique totale
Si K >> 1, la réaction acido-basique est trés déplacée vers la droite, et la réaction peut étre
considéré comme totale. La quantité de produit formé peut alors étre déduite de la quantité du
réactif limitant (par défaut) introduite au départ, en tenant compte du coefficient

steechiométrique. Un critére retenu pour considérer une réaction comme totale est :
K>103 & pK,2 -pKa: > 3

Dans le cas d'une réaction totale, les réactifs sont séparés des produits par une simple fleche
dans I'équation de réaction. Lors du bilan de quantité de matiére, exprimée en concentration si
le volume est constant, on reporte les concentrations initiales (C.I, avec ici A;H comme réactif
limitant) et les concentrations finales (C.F.). Il ne reste qu’une infime concentration & du réactif

limitant aprés réaction :

A1H + Az' g A1‘ + AzH
C.L C1 C, 0 0
C.F. € C2-Cq C1 C2

b) réaction acido-basique négligeable
Si K << 1, la réaction acido-basique est trés peu déplacée vers la gauche, et la réaction est
considéré peu avancée. On dit qu’Elle ne modifie quasiment pas les concentrations en solution.
Un critere retenu pour considérer une réaction comme négligeable est :

K<103 & pK,z -pKa1 <-3
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L’avancement volumique d’une réaction peu avancée est négligeable devant: x <<1

c) réaction acido-basique équilibrée
Dans les autres cas, la réaction acido-basique est dite équilibrée : réactifs et produits de réaction
coexistent (ou cohabitent) en solution. L’équation de réaction est écrite a I'aide d’'une double
fleche. Lors du bilan de quantité de matiéere, exprimé en concentration si le volume est constant,
on reporte les concentrations initiales (C.I.) et les concentrations a I’équilibre (C.E.). On utilisera

I'avancement volumique de réaction, X

A]H + Az' = Al' + AzH
C.L C1 C2 0 0

C.E. C1-Xe Ca-Xe Xe Xe

Pour alléger les notations, on omettra dans la suite l'indice «e» désignant 'avancement

volumique a I'équilibre.

Applications :
1) On mélange 10 mL d’une solution d’acide nitreux HNOz a 0,02 mol. L-1 et 10 mL de solution

d’ammoniac NH3 a 0,04 mol. L-1. Déterminer I'avancement de la réaction a l'équilibre. Conclure.

2) On mélange a présent 10 mL d’une solution d’éthanoate de sodium a 0,02 mol. L-1 et 10 mL de
solution de chlorure d’ammonium a 0,02 mol. L-1. Déterminer I'avancement de la réaction a
I’équilibre. Conclure.

Données : pKa (CH3C02H/ CH3C02‘) =4,7; pKa (NH4+ /NHg) =9,2; pKa (HNOZ/NOZ‘) =3,2.

Corrigé:
1) L’équation de la réaction acido-basique qui se produit s’écrit :
NH;3 + HNO; < NHy* + NO2-

Sa constante vaut : K¢ (T) = 10092-32) = 106
En notant &, .&q 'avancement volumique a I'équilibre et en tenant compte de la dilution lors du

mélange :
[HNO2] =0,01- ¢
[NHs] =0,02- &, ,,
[NHs*] = [NO2] = &

Lorsque I'équilibre est atteint :

NH ;][ NO;
KO(T): Kéq(T):Qéq = ENH ]:||:||:‘|NO %
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_ (‘/stv,éq)2
B (001— é:vvéq)(o'oz - é:V,éq)

En résolvant I'équation, il vient :

Kéq (T)

v ¢q =0,010 - 108~ 0,010 mol . L-1

Sv ¢q =Sy max »laréaction est totale.

2) L’équation de la réaction qui se produit s’écrit :
NH 4+ + CH3CO - =< NH3; + CH3CO2H
Sa constante vaut:
KO (T)=K s (T)=1047-92) = 10-4,5 = 3,2. 10-5

En notant 5\, .&¢q 'avancement volumique a I'équilibre et en tenant compte de la dilution lors du
mélange :
[NH 4] = [CH3C0 2] = 0,010 - & ¢,

[NH;] = [CH3CO;H] = &y 4
Lorsque I'équilibre est atteint :

0y __[NH,][CH,COH]
K U)_Kéq(T)_Qéq_[NHZ:H:CHSCOZ:'

_ (gv,éq)2
Kall)= (0.01-¢, )’

En résolvant I'équation, il vient :

&, &q = 57 x105mol. L1

&y &q = 0,laréaction est négligeable ou nulle.

IL5 Domaines et diagrammes de prédominance et courbes de
distribution

Toute mise en solution d’'une espece acide ou basique mene aux équilibres chimiques

(1) et (2) suivants:

AH+H,0 = A+ H;0* _[A][H:07]
o n K = [AH] (1)
A+ H;0* 5 AH+H;0 K, = [AH][HO"] @
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En vertu de la conservation de la matiére, la concentration totale C d’'une solution contenant la
forme acide AH et la forme basique A est constant: C = [AH] + [4].
De plus, a I'’équilibre, les concentrations satisfont les constantes K, et K. En conséquence :

- équilibre de dissociation (1): Le rapport [A]/[AH] est d’autant plus faible que la
concentration en ions H3;0* de la solution est grande ( c’est-a-dire que son pH est faible),
puisque la quantité [A-][ H30+*]/[AH] est constamment égale a K,. Lorsque le pH diminue,
[AH] augmente, alors que [A-] diminue.

- équilibre de protonation (2): Le rapport [AH] / [A] est d’autant plus faible que la
concentration en ions HO- de la solution est grande (c’est-a-dire que son pH est élevé),
puisque la quantité [HO-][AH] /[A-] est constamment égale a K;. Lorsque le pH augmente,
[A-] augmente, alors que [AH] diminue.

Ce raisonnement qualitatif montre que selon le pH, la forme acide AH et la forme basique A- vont

étre successivement les formes prédominantes du couple AH/A- en solution.

1) Domaines de prédominance
Lorsqu’'une espéce chimique peut étre présente en solution sous deux formes A; et A
différentes, on considéere généralement que la forme A; prédomine en solution par rapport a
la forme Az si :

[A1] > [A.]
A; est majoritaire en solution par rapport a la forme A, si :
[A1] > 10 [AZ]

e domaine de prédominance de la forme acide AH du couple AH/A-:

Le domaine de prédominance de la forme acide AH est le domaine de pH pour lequel :

a

[AH]>[A ] 1> [A] o [mo*}%@ [H,07]>K

On fait apparaitre la condition sur le pH de la solution en passant a 'opposé du logarithme
décimale (-1og) : — 1o ([H,0"])< - log (K,)

Le domaine de prédominance de la forme acide AH du couple AH/A- correspond a :

pH < pK,
e domaine de prédominance de la forme basique A- du couple AH/A-:
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[A’J>[AH]<:>[ J [A][Ho] >[H,0" e K, >[H,0"]

[AH ]~ [AH]
Soit, ~log (K,)< -log([H,0"])

Le domaine de prédominance de la forme basique A- du couple AH/A- correspond a:
pH > pK,

e On peut également rechercher le pH particulier pour lequel [A7] = [AH] :

[[:HJ]=1<:> —[Agg:fq =[H, 0" ]e K, =[H,0"]

La forme acide AH et la forme basique A-sont présentes en quantités égales lorsque :

pH = pK,
Ce dernier résultat peut étre rapidement retrouvé a l'aide de la relation de Henderson-
Hasselbalch, et donne la signification du pK, d'un couple: le pK, est le pH pour lequel la
solution est une solution équimolaire de la forme acide et de la forme basique d’'une méme
espeéce.

2) Diagrammes de prédominance

Les domaines de prédominances des formes AH et A- peuvent étre visualisés simplement sur un

diagramme horizontal gradué en unité de pH, comme présenté ci-dessous :

pPH = pKa
AH majoritaire © [A] = [AH] A’ majoritaire
A négligeable  pK, HA négligeable
devant HA | | | devant A
0 pK,-1  pK,+1 14 pH
pH=pKa - 1 pH = pKa+ 1
o [AH] = 10 [A] & [A] =10 [AH]

Exemple : couple acide éthanoique/ion éthanoate
On donne pK, (CH;COOH/CH3C00") = 4, 8.
- Domaine de prédominance de la forme acide CH;COOH: pH < pK, < pH < 4,8
- Domaine de prédominance de la forme basique CH3;COO- : pH < pK, < pH < 4,8
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CH3€00Hmaj. CH3C00" mai.
38 48 58
. . = > pH
CH,COOH CH,C00
prédomine prédomine
CH,CO0 ) CH.COOH
néglizeable negligeable

[CH,COOH 1=[CH,CO0 ]

3) Courbes de distribution
Pour avoir une idée plus précise de la distribution des formes acides(s) et basiques(s) d'une
espece en fonction du pH, on utilise les courbes de distribution des formes acide-base de cette
espece. Ces derniers sont des courbes qui décrit I’évolution du pourcentage de chaque espéce
acide ou base en fonction du pH (% espéce = f (pH)).
Les pourcentages des espéces présentes en solution sont calculés en résolvant un systeme
d’équations, établies a partir des équations de conservation de matiere et des constantes

d’équilibre.

a) Courbes de distribution d’'un monoacide

Soit une solution obtenue en dissolvant, entre autres, le monoacide HA de constante K, (ou K4) a
la concentration c. Le pH de la solution dépend de I'ensemble des espéces présentes dans la
solution ; il constitue la variable.

L’acide HA introduit se répartit entre les espéces HA et A-. Donc, quelle que soit la valeur du pH
de la solution :

¢ = [HA] +[A7]

Notons h, la concentration en ion hydronium :

h = [H30%]
alors :
c=[HAL. (0 + Ay Ay + Ka,
[HA] h
d'ou : oA~ HAL _  h
' c Ka+h
t:
) %A= 141 _ _Ka
c Ksa+h
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Exemple : Courbe de distribution des especes acide-base du couple HNO;/NO,- de pK, 3.2

o9 4 e —
) % HN - G NO
00 _:\ O, / :

80 . /
70 . /

&0 '/

50 .1"/

A0
30 /

10 /

I
1
|
VAL
20 |
1
|

0 1 2 3 4 5 6 PH

b) Courbes de distribution d’un polyacide

Pour un diacide H:A4 de constante d’acidité K,1 et Ka2 a la concentration c :

[HA] | [A]

= [HoA] + [HA] + [A2] = [H>A]. (1
o =Al N AT+ THoAT * THA]

soit, avec:
K = [HATDR 0 p _ [AZ].[A]
! [H,A] 2 [HA]
o= [HzA] h2 +KA|.II+KA] 'KAZ
h2
alors:
[ 4
% HoA = [H2A1 _ L
i KAI.KA2+KA1..FI+}12
g, HA— = [HA_] — KAI-‘H
o KAI.KA2+KA1..FI+JFI2
et:
. 2 [AZ] Kaq.Kaz
%o A o M KA].K_.aLzﬂ—KA].fI—t—h?

Exemple : Courbe de distribution des especes acide -base pour 'acide molybdique H,Mo0O, de

pKa1 = 2,5 et pKaz = 3,9.
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CHAPITRE II : REACTIONS ACIDO-BASIQUES

Deuxieme Partie (Aspects quantitatifs)

I1.6 Calculs de pH en solution aqueuse
1) Méthodes de calcul

a) Méthode systématique
b) Méthode de la réaction prépondérante

2) pH de solutions d’acides ou de bases seules
a) Solutions acides, solutions basiques
b) pH d’une solution d’acide fort
c) pH d’une solution de base forte
d) pH d’une solution d’acide faible
e) pH d’une solution de base faible
f) pH de solutions de polyacides ou de polybases

3) pH de mélanges particuliers d’acides et de bases
a) Solution d’acide faible et de sa base conjuguée : solution tampon
b) Solution équimolaire d’un acide faible et d’'une base faible
c) Cas particulier d’'une espéce amphotére
d) Point isoélectrique des acides aminés

4) pH de divers mélanges d’acides et de bases
a) Mélange d’une base forte et d’un acide faible
b) Mélange de deux acides faibles

I.7 Titrages acido-basiques
1) Titrage d'un acide ou d’'une base : définitions et méthodes
2) Aspect pratique des titrages
3) Titrage acide fort - base forte
a) Suivi pH-métrique du titrage
b) Suivi conductimétrie du titrage
4) Titrage acide faible - base forte
a) Suivi pH-métrique du titrage
b) Suivi conductimétrie du titrage
5) Titrage d’un polyacide
a) Etude théorique
b) Exemples de titrages de polyacides
c) Exemple de titrage d’une polybase
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I1.6 Calculs de pH en solution aqueuse

1) Hypotheéses de calculs ; conditions d’étude
Avant de développer des calculs de pH, il est nécessaire de rappeler ou de préciser quelques
hypothéses ou conditions d’étude.
a) Espéces majoritaires ; espéces minoritaires
Dans un bilan de matiére, il est 1égitime de négliger la concentration de I'espéce X devant celle de
I'espéce Y, lorsque la concentration de X est faible par rapport a celle de Y. Nous admettrons

dans la pratique que c’est le cas lorsque :

IXI=I1FI1/10

L’application de ce critére a un couple acide-base A/B, permet, en tenant compte de I'équation
suivante :
TR

pPH = pK 4 + log [%]
de considérer que, comme le résume le diagramme de prédominance des espéces ci-dessous :
e pour pH < pKa - 1, la concentration de I'espece basique B est négligeable devant celle de
I'espéce acide : [B] << [4] ;
e pour pH 2 pK4 + 1, la concentration de I'espece acide A est négligeable devant celle de I'espece

basique : [A] << [B].

pKy -1 pKa pKa+ 1 pH
4] > [B] B> [A] -
- [A] >>IIBI o A prédomine B prédomine T [B] >>][A] o
est négligeable est négligeable
devant [A] _[Alet[B] sont devant [B]
du méme ordre de grandeur

Especes acide ou basique négligeables en fonction du pH.

b) Calculs de pH et autoprotolyse de I'eau

m La concentration des ions hydroxyde est négligeable devant celle des ions hydronium si

[H30+] 2 10. [HO-]. A l'aide du produit ionique de I'eau:

K. — [H30+].[HO]
cette inégalité s’écrit :
K,

e

[H30%] = 10. 1 e

1
soit [H30*] 22> 10. K., c’est-a-dire : pH < 5 . (pK.-1)
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soit,a 25°C: pH<6,5
m La concentration des ions hydronium est négligeable devant celle des ions hydroxyde si
[HO-] 2 10. [H30+]. A l'aide du produit ionique de I'eau, cette inégalité devient :

KC‘
fi.o+ = 10-H:071]

1
soit [H30*]2 < 0,10. K., C’est-a-dire: pH = E .(pK:+ 1)

soit,a 25 °C: pH 27,5

A 25 °C, dans une solution aqueuse :

e si pH< 6,5, [HO-] est négligeable devant [H30+] ;

e si pH 27,5, [H30*] est négligeable devant [HO-].

D’un point de vue chimique, cela revient a négliger I'autoprolyse de 'eau, devant les autres
réactions pour pH < 6,5 oupH=7,5.
Par la suite, les calculs de pH seront limités aux domaines de concentration ou I'autoprotolyse de
I'eau peut étre négligée.
pH

I’autoprotolyse
de I"eau peut &tre

négligée
[HO] >> [H;0%]

milieu hasigue — 7,5

— 7.0

milien acide L A5

[H30'] >> [HO™]
I"autoprotolyse
de I'zau
pent étre népligée

Autoprotolyse de I'’eau et pH d’une solution.

c) Précisions des mesures de pH ; conséquences
Calculons l'erreur commise sur une concentration en ions hydronium lorsque celle-ci est

déterminée a partir d’'une mesure de pH.

Par définition: pH = — log [H30%]
2.3.pH = — In [H30%]
soit:
d[H,0"]
2,3.d(pH) = —d(ln [H307]) = - m
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d’ou:
soit finalement :
d[H,0"] R
—— —— =—=23.di{pH)
[H,0%] P

En assimilant les différentielles d[H30*] et d(pH) aux erreurs et le maximum de leurs valeurs

absolues respectivement aux incertitudes A[H3z0+] et ApH, il vient :

A [H507]
[H3O"]

—2.3._ApH
Le Tableau suivant présente les conséquences de cette relation.

Précision sur la concentration en ions H;0* en fonction de la précision
sur le pH de la solution.

ApH AM30']
[H30*]
0.01 2.3 %
0.05 11,5 %
0.1 23 %

Si le pH d’une solution est connu a 0,05 unité pres, la précision sur la concentration en
ions hydronium n’est alors que de 11,5 %. Inversement, pour que le pH d’'une solution soit
connu a 0,05 unité pres, il suffit que [H30+] soit connue a 11,5 % preés.

De cette étude, nous concluons que :

¢ Le résultat d’'un calcul de pH ne doit étre fourni qu’avec deux décimales au maximum.
» La concentration d’'une espéce en solution ne doit jamais étre déterminée a partir d'une
mesure de pH, mais toujours a partir d’'un dosage.

d) Méthode générale de calcul du pH d’une solution aqueuse
Le calcul du pH d’une solution peut s’effectuer en suivant la démarche suivante :
- écrire les équations des réactions susceptibles de se produire entre les espéces présentes dans
I'eau ou entre ces espéces et 'eau ;
- rechercher parmi ces réactions la réaction prépondérante, c’est-a-dire celle qui a la
constante thermodynamique K° la plus élevée ;
- calculer I'avancement volumique de cette réaction prépondérante ;

- en déduire le pH de la solution.
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2) pH de solutions d’acide fort ou de base forte dans I'’eau
La définition d'un acide fort et d'une base forte dans I'eau a été donnée dans la premiére partie

de ce chapitre. Il est d'usage de considérer leur réaction avec I'eau comme une réaction totale.

a) pH d’une solution d’acide fort dans I'eau
Considérons une solution d’'un acide fort, par exemple d’acide chlorhydrique (*) pKa(HCI/CI-) = -
6,3 . Cette solution de volume V a été obtenue par dissolution d’'une quantité n de chlorure
d’hydrogéne gazeux HCI ; la concentration apportée en chlorure d’hydrogéne est égale a c telle

que: _n
= v

(*) Remarque : Un acide est dit fort dans l'eau si le pK, du couple auquel il appartient est négatif
ou nul : pKs < 0 L’acide chlorhydrique HCI, I'acide nitrique HNO3, I'acide perchlorique HCIO,, I'acide
bromhydrique HBr, l'acide iodhydrique HI sont des monoacides forts. La premiére acidité de I'acide
sulfurique H;S04 relative au couple HzS04/HSOy est forte.

Lors de la mise en solution, HCI réagit avec I’eau selon la réaction d’équation :

HCI @+ H,0 s CI- (aq) H30+ (aq)

De constante K% = Ky = 10 -PkA = 1063 = 2, 106, cette réaction peut étre effectivement considérée
comme totale ; 'avancement volumique final est égal a I'|avancement volumique maximal, d’ou :
[CF]=[H30*]=h=c et PH =—log ¢ = pc

(Par la suite, nous noterons : h = [H;0*] et w = [HO -])

Cette relation, indépendante de la nature du monoacide fort, est valable :
-sipH< 6,5, soitici c=3,2. 10-7 mol. L-1 pour que I'autoprotolyse de 'eau puisse étre négligée ;
- si la solution est suffisamment diluée (c < 5. 10-2 mol. L-1) pour que 'on puisse écrire pH = - log

(a (H30%)) = - log ([H507] / c°)

b) pH d’une solution de base forte dans I'eau
Soit une solution d’'une base forte, par exemple d’hydroxyde de sodium(*) ou soude. Cette
solution de volume V a été obtenue par dissolution d’'une quantité n d’hydroxyde de sodium

solide NaOH ; la concentration apportée en hydroxyde de sodium est égale a c telle que :
n

c= 3

(*) Remarque : Une base est dite forte dans l'eau si le pK,y du couple auquel elle appartient est
supérieur a pK., soit a 25 °C : pK4 > 14 Les ions alcoolates (CH30 -, C:Hs0 -,...) l'ion amidure NH-,
lion hydrure H-, les organomagnésiens R-Mg-X, sont des exemples de monobases fortes.
L’hydroxyde de sodium NaOH (s) ou soude, et ’'hydroxyde de potassium KOH (s) ou potasse, qui se
dissolvent dans l'eau en libérant des ions hydroxyde HO- sont aussi des base fortes.

Lors de la mise en solution, NaOH se dissocie totalement dans I’eau selon la réaction d’équation :
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NaOH s) t H,0 @ Na* (aq) T HO- (aq)

Cette réaction est totale, aussi I'avancement volumique final est-il égal a 'avancement volumique
maximal, d’ou :

[HO-]=[Nat*l=w=c et pOH=-logc
or d’apres la relation : pH = pK. - pOH

soit: pH = pK, + log ¢ = pK, —pc

Cette relation, indépendante de la nature de la monobase forte, est valable :

-sipH 27,5, soitici ¢ 2 3,2. 10-7 mol. L-! pour que 'autoprotolyse de I'’eau puisse étre négligée ;
- si la solution est suffisamment diluée (¢ £ 5. 10-2 mol. L-1) pour que le produit ionique de I'eau
puisse s’écrire :

[H30+]. [HO]
(C™h2

K = (a(H307)).(a(HO7)) =

Pour une solution de monobase de concentration apportée c:

pPH=pK.+logc soit PH = pK. - pc

3) pH de solutions de monoacide faible ou de monobase faible
a) Solution de monoacide faible
Soit une solution d’'un monoacide faible HA(*) (par exemple l'acide nitreux HNO;) de
concentration apportée c. La solution est le siege de deux réactions d’équations :
HA + H20 = H30* + A- (D)
2 H;0 = H30+* + HO- (2)

Cette solution est acide, soita 25°C: pH< 7.

(*)Remarque Un acide est dit faible dans l'eau si le pK, du couple auquel il appartient est positif :
pKa > 0. Lorsque pKy > pK., l'acide est dit indifférent dans l'eau. Nous limiterons notre étude au cas
ot 0 <pKs< pKe.

Pour h =2 10-65 mol. L-, 'autoprotolyse de I'eau peut étre négligée, (1) est alors la réaction

prépondérante et :
[A~] = [H;O%]=h

et: [HA]=c— [H30" ] =c—h
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Deux cas se présentent alors, suivant que l'acide est plus ou moins fort et/ou plus ou moins

dilué(*).

(*) Comme nous I'avons vu en Terminale, la dilution favorise la dissociation d’un acide faible. La
dissociation d’un acide dans I'eau est caractérisée par un coefficient de dissociation a défini par :

[A7] lA~]

*= A1+ HAT

2]
[

a croit lorsque la dilution augmente. Le coefficient de dissociation a d’un acide HA est égal au taux
d’avancement final T de sa réaction avec l'eau.
m L’acide HA est relativement faible et/ou peu dilué, sa dissociation est tres limitée.

Dans ces conditions, 'avancement de la réaction de 'acide HA avec I’eau est faible :

Ev, 6q << :;1..-'__ max - S0it h<<c

alors: [HAl=c—h=c¢
L’expression de Ka est alors :

[A7]. [H307]  p2

Ka=""THA] ~ ¢
— 1/2
soit : h=(Ka.0)"
et: pH = 1 (K, + pe)

La valeur du pH ainsi trouvée est correcte si pH < 6,5 et si [A-] < 0,1. [HA], c’est-a- dire, comme
ici [A-] = [H30+], si [H30+*] < 0,1. [HA], soit si pH < pKa - 1.
A l'aide de la relation précédente, il est facile d’établir (*) que cette condition est équivalente a

pKr—pc2 2.

(*) Remarque:

pKa-1>pH
or: pH=§. (pKa + pc)
soit : pKa-1 2 (pKa + pc)
d’ou: 2(pKa-1) = pKa+ pc
et: pKa—-pc 22

Le pH d'une solution d’acide faible de concentration apportée c et de constante d’acidité

K vaut:
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1
pH=E. (pKa+pc)  si PKa-pc =2

m L’acide faible est relativement fort et/ou dilué, sa dissociation est importante.

L’expression de Ka est alors :

K. _ AT H 0 g2
A [HA] c—h
elle conduit a: h2+ Ky . h=K,.c=0

équation qu'il suffit de résoudre.

D’'un point de vue pratique, il est recommandé de comparer pKa et pc et, en justifiant

chimiquement le choix fait, d’établir et d’utiliser :
1
e la relation pH =E . (PKa + pc), sipKa-pc = 2;

e la relation WKy h-Kq.c=0 ,Si pKa—-pc<?2.
Une fois trouvée la valeur du pH, il faut toujours vérifier les hypothéses faites et les conditions

du calcul, en particulier vérifier que pH < 6,5, pour négliger 'autoprotolyse de l'eau.

Application :

Déterminer le pH d’une solution d’acide nitreux de pKs = 3,2 et de concentration apportée c:
a) c=0,1 mol. L1

b) c=10-3 mol. L-1.

Corrigé :

L’équation de la réaction prépondérante s’écrit :

HNO; + H,0 = H30++NO;,-

a) pKx - pc = 2,2 > 2 : la dissociation de I'acide est peu avancée ; appliquons alors la relation

établie précédemment :

1 1 . _
pPH= 5 .(pKa+pc)= 5 .(3.2+1.0)=2.1

On peut vérifier que le pH trouvé est inférieur a pKa - 1, donc [NOz7] < 0,1. [HNO:].
pH(1)=2,1

_ pH
z #/ 3 -1
HMNO- N5
solution 1) = e = 0,10 mol.T !

Diagramme de prédominance et pH pour la solution (1)
plus ou moins diluée d’acide nitreux.
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b) pKs - pc = 0,2 < 2 : la dissociation de I'acide est assez avancée : il est nécessaire d’utiliser la

relation suivante ; appliquée a cette solution, elle devient :

21032 h— 10782 =0
soit: h=5,4.10-4mol. L1
d’ou: pH (2) =3,3
PH>

2 3 _~ 4

-
S T N T T [ T T N [ T Y N T N T Y o I S T O T N Y |

rH
HNO NO5

solution 2} : ¢ — 1,0. 10~ mol. L]
Diagramme de prédominance et pH pour
la solution (2) plus ou moins diluée d’acide nitreux.
4) pH d’une solution de monobase faible
Soit une solution de monobase faible B (¥) (par exemple, 'ammoniac NH3) a la concentration

apportée c. La solution est le siége de deux réactions d’équations :

B+ H;0 = BH* + HO- (D
2 H,0 = H30* + HO- (2)

Cette solution est basique, soita 25 °C: pH > 7.
(*) Remarque : Une base est dite faible dans 'eau si le pKa du couple auquel elle appartient est

inférieur a pK. : pKa < pKe. Lorsque pKa < 0 la base est dite indifférente dans I'eau. Nous limiterons
notre étude au cas ot 0 < pKy < pKe.

Le traitement de cette solution est semblable a celui d’'une solution d’acide faible en utilisant les

analogies existant entre les grandeurs suivantes :

[H:OV ] =h et [HO ] = w
pPH=—log h et pOH = —log w

KA et KB

PK A et pKg = pK.— pKA©™"

(**)Remarque :
Ke=Ka.Kp
PKe = pKa + pKp
soit:
PKs = pK. - pKa
az25°c:
pKg=14 - pKy

m La base B est relativement faible et/ou peu diluée, sa protonation est trés limitée.

Dans ces conditions, 'avancement de la réaction de la base B avec I'eau est faible :
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Ev.6q << Ev max SOIt @ <<

alors : c—w=c el Kg= [BH"].[OH ] _ ﬂ(j{z
[ B]

soit: w?=Kg.c

dou: pOH = 1 (pKp + pe)

et: pH = pK. — pOH

Par analogie avec une solution d’acide faible, la valeur du pH ainsi trouvée est correcte si pH >
7,5 et pOH < pKg - 1, soit, ce qui est équivalent, si pH = pK, + 1 ou si pKg - pc = 2.
Pour une solution de base faible de concentration apportée c et appartenant a un couple

de constante d’acide K3, le pH vaut :
pOH = % (pKg + pe) si pKg—pec=2 avec pKy= pK,.- pKy

m La base est relativement forte et/ou diluée, sa protonation est importante.

L'expression: g — [BH"]. [HO™]
B [B]
devient : w2
Ke=¢c—-—w
soit : @ +Kp.@—-Kp.c=0

équation qu’il suffit de résoudre pour trouver w ; le pH de la solution se calcule alors par la
relation pH = pK. + log w= pK. - pOH.

D’'un point de vue pratique, il est recommandé de comparer pKg et pc et, en justifiant
chimiquement le choix fait, d’établir et d’utiliser :

e la relation = pOH - % (pKy + pe) - SipKs-pcz2;

* la relation @? + Kp.@—Kgp.c=0 ,sipKs-pc<2.

Une fois trouvée la valeur du pH, il faut toujours vérifier les hypotheses faites.

Application :

Déterminer a 25 °C le pH d’une solution d’'ammoniac a ¢ = 10-4 mol. L-1. Donnée : pKa(NH4*/NH3)
=9,2.

Corrigé :

L’équation de la réaction prépondérante s’écrit :
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NH;s + H;0 = NH4++ + OH-
e pKg = pK. - pKa = 14- 9,2, soit: pKs = 4,8

e pKg - pc = 0,8 < 2 : la protonation de 'ammoniac est donc relativement avancée.
En considérant alors que :

[NH;] =c-w
nous obtenons la relation suivante :

w? + 10-+8  w—10-88 =0

soit: w =3,3.10-5 mol. L-1
d’ou: pOH = 4,5
et: pH=9,5

5) pH d’une solution d’ampholyte
Considérons une solution d'un sel NaHA de concentration apportée c. La dissociation totale du
sel a pour équation :

NaHA () + eau Na* (aq) + HA- (aq)

HA- est un ampholyte, puisqu’il est I'acide du couple HA-/A?- et la base du couple H,A/HA-. Trois

réactions faisant intervenir HA- se produisent (*); soient Ki 9, K>0 et K39, leurs constantes :

(1) 2 HA-=HA+A? K1°=Kaz /Kn1
(2) HA-+H20 = A%~ + H30* K20= Kaz
(3) HA- + Hzo = HzA + HO- K30 =Kg1 =K. /KAI

(*) Remarque : L’ampholyte HA- peut participer a trois réactions :

(1) HA- se dismute ;

(2) HA- est un acide ;

(3) HA-est une base.

Lorsque, la constante Ki° est nettement supérieure a Kz9 et K30 (K1 ° > 100. K20 et

K 1° > 100. K39) ; la réaction (1) est la réaction prépondérante : elle impose le pH de la solution.
(1) étant la réaction prépondérante, son bilan donne [H2A4] = [A2-].

Le produit Ka, . Ka1 qui s’écrit :

h.[A%2] h[HA] _ h%.[A%]
[HAT] ° [HoA] ~  [HA]

KAE-K‘A] —

devient:  K.,.Ka. =h2
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soit (*) : PH = 1 0Ky + pKa2)

(*)Remarque :
e Dans ce cas, le pH ne dépend pas de la concentration de la solution.

» Nous retrouverons cette relation a la premiére équivalence du dosage d’un diacide.

Application :

Les tables donnent pKa; (CO2/HCO3) = 6,4 et pKaz (HCO37)/C0O5-) = 10,3 .

a) Déterminer le pH d’une solution d’hydrogénocarbonate de sodium a ¢ = 0,1mol. L-1.

b) Calculer les concentrations de CO; et CO3?-.

Corrigé :

Dans la solution d’hydrogénocarbonate de sodium, les réactions acido-basiques qui se

produisent sont :

(1) 2 HC03‘ = COZ + C032‘ + HzO K10 = KAz /KA1 =10-3°9
(2) HCOs + H;0 = CO3%- + H30* K>0=10-10.3
(3) HCOs + H:0 = CO; + OH- + H:0  K3° = K /Ka1 = 10-76

(1) est la réaction prépondérante, d’ou :
PH = 1/2(pK a1 + pKa2) = 8.35
[CO:] et [CO32-] se déterminent a 'aide de K10 :

[CO5l = [CO5F 1=( KT.[HCO3|2)!/2

La réaction (1) étant peu avancée :
[HCOs ] =c
D’ou: [€O;] = [CO3%-] =1,1.10-3 mol. L-1
Nous vérifions que h << [CO3?-] et w << [CO;]. Les avancements des réactions (2) et (3) sont donc
négligeables; le calcul effectué est correct.

6) pH d’un mélange d’un acide faible et de sa base conjuguée
Soit une solution d'un acide faible HA, de concentration apportée cus et de sa base conjuguée A-,
de concentration apportée ca- et soit Ka, la constante d’acidité du couple HA / A-. Le couple HA

/A- participe a trois réactions d’équations :

(1) HA+A-=A-+HA Ki°=1
(2) HA + H;0 = A- + H;0* K, 0=Ka
(3) A+ H,0 = HA + HO- K0 = Ks = K / Ka
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Lorsque les constantes Ka et Kz sont faibles par rapport a 1, la réaction (1) est la réaction

prépondérante ; elle ne modifie pas les concentrations initiales:

Cy=
et: PH = pKya + log (“HA)
Si I'une des constantes K, et Kg n’est pas faible par rapport a 1, il est nécessaire pour calculer le
pH de la solution, de prendre en compte la réaction dont la constante n’est pas négligeable, mais

ce cas sort du cadre du programme.

7) Solution tampon

Dissolvons un comprimé d’aspirine effervescente tamponnée dans environ 60 mL d’eau distillée
et versons 20 mL de la solution S ainsi obtenue dans trois béchers 4, B et C.

Mesurons le pH commun de ces trois solutions (voir Tableau ci-dessous), puis ajoutons :

-aA, 1 mL de solution d’acide chlorhydrique a 0,1 mol. L-1;

- a B, 1 mL de solution d’hydroxyde de sodium a 0,1 mol. L-1;

-aC, 180 mL d’eau distillée.

Evolution du pH de la solution d’aspirine effervescente
tamponnée lors des différents ajouts.

solution A B C
pH initial 5.9 59 5.9
1 mL 1 mL 180 mlL
de solu- | de solu- d’eau
nature . . = p
de I'ajout | HOD tion distillee
J d’acide | de base
fort forte
pH final 5.8 6,0 6,0

Homogénéisons ces mélanges et mesurons leur pH (voir Tableau). Nous constatons que lors de
ces trois ajouts, le pH de la solution S a peu varié, la solution S est un exemple de solution

tampon acido-basique.
a) Définitions
Une solution présente un effet tampon si son pH varie tres peu :
- par addition de petites quantités d’ions hydronium ou d’ions hydroxyde apportées par
des acides ou des bases pouvant étre forts ;

- par dilution modérée.

Une solution tampon est caractérisée par son pouvoir tampon, généralement noté 3 :

_ | dew
~ |dpH

B

» ‘ de,
~ |dpH
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ou dcB et dcA sont respectivement les variations des concentrations de base forte ou d’acide fort
qui produisent les variations BldpHE du pH de la solution.

Le pouvoir tampon £ s’exprime comme dcB, en mol. L-1.

Plus f est grand, plus le tampon est efficace ; f dépend des espéeces acides et basiques

considérées et de leurs concentrations.

b) Exemple de calcul de pouvoir tampon(*)
Comme cela sera observé lors du titrage d’un acide faible par une base forte ou du titrage d'une
base faible par un acide fort, le mélange d'un acide faible et de sa base conjuguée constitue une
solution tampon (**). Calculons son pouvoir tampon.

(*) Remarque : Une solution d’acide fort ou de base forte a un pH peu sensible a l'addition
modérée d’ions hydronium ou d’ions hydroxyde. En revanche, son pH dépend nettement de la
dilution. Une solution d’acide fort ou de base forte, qui ne remplit donc qu’une des deux conditions
de définition d’une solution tampon, est un pseudo-tampon.

(**) Remarque: De trés nombreux milieux biologiques sont tamponnés. Ainsi, le sang est
tamponné a pH = 7,4 a 37 °C par les couples : H;PO4 / HPO42- et CO2 / HCO3~

Soit une solution d’un acide faible HA, de concentration apportée cys et de sa base conjuguée A4-,
de concentration apportée c4- telle que :

CHa+Ca-=cC
Soit Kj, la constante d’acidité du couple HA/A-. Ajoutons a un volume V de cette solution, et sans

dilution, une quantité dng d’hydroxyde de sodium, de telle sorte que la concentration apportée

de base forte soitdcg ( deg = d‘:,]“' ). Lors de cet ajout, il se produit la réaction d’équation :
HA + HO- £A- + H,0
etdeconstante: K9=Ka /K. = 10PKe—PKa)

Si pKa < 10, la réaction peut alors étre considérée comme totale, d’ou :

[HA] = cua - dcg et [A‘] =cy-+dcs
soit: d[HA] = -dcs et d[A-] =dcs (D)
[HA], [A-] et [H307] sont toujours tels que :

[H.O0%].[A] ° soitln (Ka) = In [H30*] + In [A-] - In [HA]

A =
[HA]
En différentiant a température constante cette expression, il vient :
_ dH 307 N dlA7]  diHA] (2)
[H ;07] [A ] [HA]
s In [H30%]
Par définition: pH = —log [H3:O+] =— “n 10
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soit : 2,3.pH =—1In [H307]
doi | __ dH,0
23.dpH=— " (3)

AVl'aide des relations (1) et (3), la relation (2) se réécrit :

2.3.dpH = deg [[,a.l—] + [H]m)

L’expression du pouvoir tampon S se déduit de cette relation :

_ d(.‘]’; _ 2_}

b= dpH ~ [ o] :I

[[A_] [ILA]
soit : _ [A7]. [HA]
B=23. 475 1HA]

soit enfin a I'aide des relations établies ci-dessous :

[HA] = fi.e

23.K,.c.h

B=

K, +h

(K A + h)*

Une addition d’acide fort de concentration apportée dca conduit au méme résultat :

e [ est d’autant plus grand que la concentration c est élevée ;

¢ [ est maximal lorsque df est nul, c’est-a-dire pour h = Ka , soit pH = pKx ( voir Figure ci-

dessous).

Une solution tampon constituée d’'un acide et de sa base conjuguée a un pouvoir tampon

maximum lorsque pH = pKa.

pseudo-tampon

B A dii au couple
pseudo-tampon  H20 / HO
dii au couple \‘r
]-[3CI+,." H;O
- ~ tampon
- e e dii au couple

pH

.

0 PKa

14

Variation du pouvoir tampon d’'un mélange HA/A- en fonction du
PH ; B présente un maximum pour pH = pKa.
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c) Application des solutions tampons
En Chimie, on utilise des solutions tampons chaque fois que I'on veut effectuer une réaction a pH
constant méme si cette réaction consomme ou produit des ions hydronium.
Une solution tampon ayant un pH qui dépend peu de I'ajout modéré d’acide ou de base ou d’eau
peut constituer une solution étalon de pH. On utilise ainsi des solutions tampons pour

étalonner un pH-metre avant toute mesure de pH.

8) Autres calculs de pH
a) pH d’une solution de polyacide ou de polybase
Considérons un diacide H24 ; sa mise en solution fait intervenir les deux équilibres
successifs suivants, d’équations :
(1) HA + H20 = HA- + H30* Kn
(2) HA- + H,0 = A%~ + H30* Kaz

L’expérience montre que lorsque I'acide H2A est faible et peu dilué et lorsque la différence entre
les deux pKa est supérieure a 2, il suffit de ne considérer que le premier équilibre, ce qui revient
a calculer le pH d’une solution d’'un monoacide.

Lorsque les deux constantes Ka; et Kaz sont voisines, les deux équilibres doivent étre pris en
compte, mais ce cas dépasse le cadre du programme.

Le probléme des polybases se traitent de la méme facon en utilisant les analogies présentées au

paragraphe 3.

b) pH d’'un mélange d’un acide faible et d’'une base faible non conjuguées
Soit une solution d’'un acide faible HA de concentration apportée cHA et d’'une base A~ de
concentration apportée ca-; soit Ka la constante d’acidité du couple HA / A- et K’a celle du couple
HA’ / A’-. HA et A’- peuvent participer a trois réactions (doc. 25 et 26) :
(D HA +A-=A-+ HA’ Ki9=Kx /K
(2) HA + H;0 =A-+ H;0+  K;0=Kj
(3) A-+H,0=HA’+HO- K:*=Kg=K./Ka
Lorsque K20 et K30 sont faibles devant Ki° la réaction (1) est la réaction prépondérante. La
détermination de I'avancement volumique a I'équilibre &y, s permet de connaitre la composition

du systeme a I'équilibre :

[AT]=[HA] =8y ¢q. [AT]=c, o —Ev.eq et [HA]=cma— Sv, &g
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Le pH de la solution s’en déduit alors par application de la relation de Henderson-Hasselbalch
soitici:
pH = pKa +log (Sv, sq ! (cHA — Sv,sg)) = PK A + log ((c 4. — Sv, &q) v, sq)

Lorsqu’au moins l'une des constantes K>° ou K3° n’est plus faible devant K; 9, le calcul du pH est

plus complexe et dépasse le cadre du programme.
Application :

Un volume V = 1L de solution a été préparé en dissolvant 0,06 mol d’acide salicylique C7Hs03
(noté HA par la suite) et 0,08 mol d’ascorbate de sodium C¢H70sNa (noté A’Na par la suite).
Déterminer le pH de la solution.
Données : pKxy (HA /A ) =4,4 et pK'x(HA'/A-) = 4,1
Lors de la préparation de la solution l'acide salicylique (HA) réagit avec I'ion ascorbate (4’-)
selon la réaction (1) d’équation :

HA+A-<A-+HA’

KO = [A7]. [HA']

de constante K70 telle que, a I'équilibre : [A~]. [HA]

K
avec: K9 = ,‘ﬁ‘ = 10 PEKA—pPKA)
1 K A
soit : K:1°=10-0,3=0,5

Il est facile de vérifier que les réactions de HA, HA’, A- et A~ avec I'eau ont des constantes
d’équilibre respectivement égales a 10 -44, 10-41, 10-86 et 10-89.
La réaction (1) est la réaction prépondérante ; a I'équilibre:

[A7] =[HA'] =&y, sq - [AT]=0,080— Sy, gq

et:
[HA] = 0,060 — .fg.—-r &q

A I'équilibre Q¢q = K19 ; d’otur :

(51— &g :]'2
(0,060 — &

KO — = 0,50
1™ (0,080 - &,

,ég) - V, ég)
d’ou: &, 6= 0,028 mol. L-1
et: pH = 4,4 + log (0,028 / 0,032)

=4,1 +log (0,052 / 0,028)

soit : pH = 4,35
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I1.7 Titrages acido-basiques

Les titrages ou dosages (*) acido-basiques seront plus particulierement étudiés en travaux
pratiques. Dans ce paragraphe, nous nous proposons de rappeler quelques définitions vues au
lycée et d’établir dans quelques cas simples, les expressions

pH =f (V) ou o =g(V) ou Vestle volume de solution titrante ajouté.

(*) Remarque : On peut lire dans un dictionnaire :

e dosage : détermination de la concentration ou de la quantité d’'un constituant contenu dans une
solution ;

e titrage : opération qui consiste a verser un volume ou une masse déterminée de réactif titré dans
un volume connu de la solution a doser jusqu’a I'achévement d’une réaction caractéristique.

Par la suite, nous utiliserons le terme titrage pour tout dosage mettant en ceuvre une réaction
chimique.

1) Titrage d’un acide ou d’une base : définitions et méthodes
Doser une solution d’acide (ou de base) consiste a déterminer la concentration apportée
d’acide (ou de base) dans cette solution.
L’'une des méthodes consiste a réaliser le titrage d’'un volume précis de la solution de
concentration inconnue d’acide (ou de base) par une solution de base (ou d’acide), de
concentration connue, afin de déterminer I'équivalence.
La réaction acido-basique mise en jeu doit étre :
- unique afin qu'une seule relation relie les quantités de réactifs mis en jeu ;
- quasi totale c’est-a-dire quantitative ;
- rapide afin que I'équivalence puisse étre repérée avec précision dans un délai assez bref.
D’autre part, I'équivalence, c’est-a-dire l'instant ou les réactifs ont été mélangés dans les
proportions steechiométriques de la réaction de titrage, doit pouvoir étre déterminée
facilement. D’'un point de vue pratique, la détermination de I’équivalence s’effectue en utilisant
par exemple I'une des méthodes déja exposées en Terminale (voir Figure ci-dessous) :
- le virage ou changement de teinte d’'un indicateur coloré acido-basique;
- la brusque variation du pH de la solution au voisinage de I'équivalence E conduisant a un
extremum pour le graphe dpH / dV en ce point particulier de la courbe pH = f (V);
- le net changement de la conductivité s de la solution a l'’équivalence E conduisant

généralement a la présence d'un point anguleux sur la courbe o= f (V).
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PHD_‘b‘(de ]
dv teinte
de In
________ LiE zone de
PHE_ / \ virage
teinte

v

0 Vg

Diverses méthodes utilisées en travaux pratiques pour déterminer
I’équivalence d’un titrage acido-basique.

2) Aspect pratique des titrages
Un volume précis de solution titrée (par exemple celle d’acide) est mesuré a la pipette jaugée et
introduit dans un bécher. La solution titrante (donc ici celle de base) est alors placée dans la
burette graduée (*).
(*)Remarque : Pour les titrages acido-basiques il n’y a pas a priori de réegle : la solution a titrer
peut indifféremment étre placée dans le bécher ou dans la burette.
Le reste du matériel utilisé dépend de la nature du suivi choisi pour le titrage.
e Pour un suivi colorimétrique, on ajoute a la solution titrée un indicateur coloré dont la zone

de virage (doc. 28 et 29) contient le pH du point équivalent E.

telinte zone de virage teinte de
de Hirn teinte sensible T
| | | pit
T T T am—
PR ai— 1 PR PEa;+1

Un indicateur coloré est constitué par un couple acide-base
dont les espéces conjuguées ont des teintes différentes.
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indicateur t’Ei'P““'
acide

vent de -
malachite Jaune
Jjaune
d alizarine F. rouge
hélianthine rouge
bleun de _
bromophdénol Jaune
oL Ze _
dralizarine S Jaunse
vert de -
bromocrésol Jaune
rouge de rouge
MUy s -
bleu de _
bromothymol Jaune
ToL e -
de crésol Jaun<
phénol- . 1
phtaléine tneolors
S:f;ljgic ine 5 violet
Jaune _
dralizarine & Jaune
wert
de malachite vert
carnmmin
drindigo bleu

wone de teinte
virage basiqgue
o1 — 2,0 vert
1.9 -33 Jjaune
3.1 —44 Jjaune
3.0 —46 bleu
37 -52 wiolet
3.8 — 5.4 bleu
4.2 — 6.2 Jaune
6.0 — 7.6 bleu
T.2— 8,8 rouge
B2 — 1000 rose
100 — 12,0 Janre
101 — 12,1 wviolet
11.5 — 13.2 | incolore
11.6 — 14.0 Jjaune

Zone de virage et teintes de quelques indicateurs colorés
acido-basiques.

e Pour un suivi pH-métrique, on utilise une sonde de pH reliée a un pH-meétre. Cette sonde

constitue une pile dont I'électrode de verre est I'électrode de mesure et la demi-pile AgCl/Ag

'électrode de référence ; le pH-metre est un millivoltmetre gradué en unité de pH. Un étalonnage

préalable a I'aide d’'une solution tampon, de pH connu, est nécessaire avant toute mesure.

orifice de remplissage

solution saturée
de KCI + AgCl

électrode de référence —

AeCliAg

AN

bouchon

élément de référence

corps

cristaux de KCl en excés —=

liquide de remplissage
itampon pH=7)

interne

S

P TP PO T T e I T O Y e e |

L pastille poreuse

N
HE

partie active

Sonde de pH a électrodes combinées.
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solution
a étudier

© Plonger la sonde de pH dans la
solution & étudier. Agiter. Mettre le
pH-métre sur laposition « pH ». Aprés
la stabilisation de Ia mesure, relever
la valeur indiguée.

(2 Mettre le pH métre sur lm

7tro avant de retirer la sonde de la
solution.

S
= o

Mesure du pH d’une solution.

(3 Lors de tout changement de solu-
tion, rincer la sonde avec de 1" eau dis-
tillée avant d’effectuzr de nouvelles

e Pour un suivi conductimétrique, on utilise une cellule conductimétrique reliée a un
conductimétre ; I'étalonnage préalable avec une solution étalon de conductivité connue n’est pas
indispensable ici car I'équivalence correspond a un changement de pente.

Intéressons nous a I'aspect théorique de quelques-uns des titrages qui peuvent étre réalisés en

séances de travaux pratiques.

3) Titrage acide fort - base forte
Soit un volume V, d’'une solution d’acide fort (H3O+ + CI- , par exemple), de concentration
inconnue C,, auquel on ajoute progressivement un volume V, d’'une solution de base forte (Na* +
HO-, par exemple), de concentration connue Cp .
L’équation de la réaction de titrage s’écrit :

H30++ HO- = 2 H20

De constante K° = 1. 1014 a 25 °C, cette réaction est quantitative.
Al'équivalence :
no(Hs0+) = n(HO-)ajouté a I'équivalence

soit : Cﬂ -Va = Ch . th

Etablissons les expressions pH = f(x) et o = g(x) relatives a ce titrage avec :

x= = =
We Gh-YWe  GieV
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a) Suivi pH-métrique du titrage
mlp=0,s0itx=0
[H30*] = C. et pH = - log C,
m Avant I'équivalence, Vi, < Vpg, soit 0 <x< 1

Utilisons les quantités de matiére pour déterminer la composition de la solution a I'aide d’un

tableau d’avancement :

H30+ + HO- S 2H,0
quantités apportées Ca Va Cob. Vo
quantités a I’équilibre CaVa-Co. Wy £
d’ou: H-.O+] = 'r:ii - .Fil — (“h " PI'h — IIC:EI - ‘r!ﬂ l o {’]J - vb )
[Hs ! Va + Vb Vu + % Cal - I"il I
: , [
soit, enfin : N [Pt Bt N
[H;07] V,+ Vi, (1—x)
. o (CarVay
et: pH__IUb(-"’L"'Vb)_IOb”_I}

m A l'équivalence, Vi, = Vg, soitx =1
H30* et OH- ont été mélangés en quantité stoechiométrique, d’ou :
[H30*]g = [HO g
et: pHe=7,0a25°C
m Apres I'équivalence, Vi, > Vpg, soit x> 1
Les ions [HO-] sont en exces :
N(HO restant = N(HO)verse — ng(HO-)

ou ng(HO-) représente la quantité d’ions hydroxyde versés jusqu’a I'équivalence, d’ou :

S - %G Y, _ eV 0 GV
[HO™ = V. + W, = vy, CD =g D
Comme: pK.=pH + pOH
I s e o Cy- Vyo
il vient, a 25 °C: pH= 14 + log ("’:|+Vb)+log ix—1)

Les courbes pH = f(x) dépendent des concentrations (voir Figure ci-apres).
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14 JpH

13_ _ _ 1 |

1 @ Ca=Cr=1.0.10" mol . L
(@) C,=Cy=1.0.102mol . 1!

117 3@ C,—Cp— 1.0 103 mol . L

Ig_ @) C,=Cy=1.0.10*mol . L

Vb
i

¥

0 0.5 1.0
PH = f(x) en fonction des concentrations des solutions d’acide et de base
lors de I'addition d’une solution de base forte a une solution d’acide fort de méme
concentration.

Ces courbes permettent de choisir, a partir du Tableau précédent, le ou les indicateurs colorés
appropriés pour le titrage d’un acide fort ou d’'une base forte par un suivi colorimétrique. Ces
courbes montrent également que la précision du titrage est d’autant plus grande que les
solutions sont plus concentrées.

On peut de méme étudier I'évolution du pH d’une solution de base forte lors de 'addition d’'une

solution d’acide fort (voir Figure présentée ci-dessous).

14 JpH

13 - 0

[ 2

T S ) YN R ek, L2 SS

10 -] L e e S e s i E

g_

S_

';I'_ ___________________________________

?: (D Cua=Cp=1.0. 10 mol .

i @ €,=C,=1.0. 10 mol . L ;

5 3 C,=C,=1.0. 103 mol . L} o I e

> @ C,=Cy= 1.0, 10*mol . L

1- x=—
VaE

1] T f >

0 0.5 1,0

PH = f(x) en fonction des concentrations des solutions d’acide et de base lors de I'addition
d’une solution d’acide fort a une solution de base forte de méme concentration.

b) Suivi conductimétrie du titrage

L’application de la relation &= =4"%.c;; donnant la conductivitt ¢ d'une solution
L
contenant des ions Bi, de conductivité molaire ionique limite A et de concentration C; a la

solution contenue dans le bécher, permet d’établir la relation o = f (V).

71



CHAPITRE II: REACTIONS ACIDO-BASIQUES (Aspects quantitatifs)/
Cours Chimie des Solutions

mp=0,s0itx=0
La solution ne contient que les ions H30* et CI-, d’ou :

oo = Mi,0+ - [H30%] + 1¢4-.[CIT]
soit: oy = {Jl[l‘:'] 0+ + RE']— 1. Cy

3

m Avant I'équivalence, Vi, < Vg, soit0<x<1

La solution contient des ions H30+, Cl- et Na*, tels que :

a-Va— .V L, [
H;04 = CaVa=Cate . opp catla . Navp= RSP
Vat Vo V, + Vi, V. + Vi
— [} 4 =10 - ] R
o1 = Ao+ - [H3O ]+ AQ—. [CI] = Ana+ - [Na™]
" _ G-V a0 0 Co-VY 40 0
soit: oy = V,+ V, (Ap,o+ + ACI— ) — m'ﬂl—]gﬁ — Ana+)

Comme A%s30+ > AOnas (voir Tableau ci-apres) la conductivité de la solution diminue lorsque V4

augmente avant I’équivalence.

Conductivité molaire ionique limite de quelques ions a 25 °C.
H30+* et HO- ont les plus grandes conductivités.

ion Ams.m?. mol-1)
Hy0 350
Na* 501
K+ 135
NH; 734
HO- 199
Cl- 1.63
CH5CO3 400

m Apres I'équivalence, Vi, > Vpg, soitx > 1

La solution contient des ions Cl-, Na+et HO- tels que :

e CheVa—Ch Vg L Ca-Va  CpVpp o Cn- W%
[HO™T= v, + s = = vy, 0 INYI= oy
0 _ 0 - 0
o2 = A no—.[HOT] + Aci—. [CIT] + ANa+. [Na™]
Cy - VbE Cy - Vi
soit: 02 = W :,1?”— _ADH“_} + m {tluH{)— + -'lf"]-la"'}

Apreés I’équivalence la conductivité de la solution augmente avec Vj, .
m Al'équivalence, Vi, = Vi, soitx =1
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A T’équivalence [H30*] = [HO-] = 10-7 mol. L-1, la solution ne contient que des ions Na* et CI- 4 la
méme concentration. Donc :

Co Vi Cy-Vy

L] 0 1] 0 X
OE= ——— (ANg++ AC— ) = (Ana+ + AL
E= v, ANa Cl V.otV ANa Cl
A L’équivalence : o] = 02 = Of .

Lorsque Vy est trés inférieur a Vi, Va + Vy, = V,; on dit alors que la dilution est négligeable.
Les graphes o = f (/) sont alors des segments de droite dont I'intersection donne Vi (voir Figure

ci-apres) (*).

& T

Graphes o = f (V) pour le titrage d'une solution d’acide fort
par une solution de base forte.

(*) Remarque :
Pour obtenir des segments de droite, on peut aussi tracer o . (Vo + Vi) = f (V).

En pratique, pour obtenir des segments de droite, on maintient sensiblement constant le volume
contenu dans le bécher soit en utilisant une solution titrante concentrée
(Cv>> (), soit en rajoutant a la solution titrée un volume d’eau distillée Vea, tel que :
Vsolution = Veau+ Va + Vo & Veau+ Va
4) Titrage acide faible - base forte
Soit un volume V, d'une solution d’acide faible HA (CH3;COOH, par exemple), de concentration
non connue C, et de constante K , auquel on ajoute progressivement un volume V4 d’une
solution de base forte (Na* + OH-, par exemple) de concentration connue Cp, .
Dans le bécher, deux réactions se produisent :
e la réaction de dosage d’équation :
HA+HO-<5A-+H,0 (1) K10 = 10(pKe-pKA)
e laréaction de I'acide HA avecl'eau :

HA + H;0 = A- + H30* (2) K30 = 10-pKA
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Lorsque la constante Ka est suffisamment faible, c’est-a-dire pKa suffisamment grand et la
solution pas trop diluée, la réaction (1) est la réaction prépondérante.

En pratique, c’est le cas lorsque le coefficient de dissociation de 'acide est initialement inférieur
a 10 %. Nous limiterons notre étude théorique a ce seul cas.

Al'équivalence : no(HA) = ng(HO")

soit : Ca. Va= Cyp. Vg

Etablissons les expressions pH = f (x) et ¢ = f (V) relatives a ce titrage, x étant défini comme au

paragraphe 3.

a) Suivi pH-métrique du titrage
m V=0, soitx =0 (**)
La solution est celle d’'un acide faible. Son pH se détermine a l'aide des relations établies au
paragraphe 3.a. En supposant I'acide faiblement dissocié et 'autoprotolyse de I'’eau négligeable,
il vient :

pPH = ApKa + pe)

19| =

) xo Yoo CoYo_ Go-Vh
Voo Cp-We  C,.vy

m Avant I'équivalence, Vy < Vg, soit0 <x<1

Les équations de conservation de la matiere fournissent les relations :

HA + HO- = A + H;0
quantités apportées : Ca Vs Co. Vo
quantités a I’équilibre:  Ca. Va- Co. Vp € Co- Vo
) Oy . W OV, —-Cho W
d’ou: Al= —b*"b HAl= -2 a h b
[A7] V. + W, et [HA] e
. A7l [A7] Cp -,
et: pH=pKa+log 41 = pK, +log | _
pH=p EHa] ~ P £ HA] C,.V,- GV,
soit : I - pKa +log [—*—
PII — pKa +log (5|

Cette relation n’est évidemment pas applicable pour x=0etx=1.

Pour x = 0,5, soit a la demi-équivalence : pH = pKa (*).

(*) Remarque: Lorsque la réaction de titrage n’est pas la seule réaction a considérer, cette
relation n’est pas vérifiée.

mA I’équivalence, V, = Vg, soitx =1
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La solution est équivalente a une solution de base faible A- a la concentration :

dont le pH a été déterminée | Cy.We [ Sy A au paragraphe 3.b. En supposant
C T Vit Vg Vat+ Mg

que la base est peu protonée et lautoprotolyse de Ieau

négligeable, il vient :

1 ,
pOH = > ApKe +pc’)

ApK. +pK, —pc’)

| =

soit : pHEg =

m Apres I'équivalence, Vy > Vyg, soitx> 1
Les ions HO- sont en exces, le probléme est identique a celui traité au paragraphe 3.a. et conduit

a 25 °C, al'expression :

Co.V,

V. + V| + log(x—1)

pH = 14+I{:-g(

La Figure suivante donne l'allure des courbes pH = f (x) pour l'acide acétique a diverses

concentrations.

A
H
14+ e

13
D C,=C,=10. 107'mol . L!

124 @) €,— Co—1,0. 102 mol . L /‘f—’__@—__——_

11+
]E._
g_
8_
"I||_
6_
j_

|3:| C'a=Cb= 1.0, 10-"mol . L

ok

- Vi

1 - ViE

¢ T T >
0 0.5 1.0

PH = f (x) lors de 'addition d’'une solution de base forte a une solution d’acide faible de
méme concentration. pK (HA/A-) = 4,75. Pour 0,3 <x < 0,8, les courbes sont quasi
confondues et rectilignes.

Au voisinage de x = 0,5, les courbes se confondent et sont quasi rectilignes ; ce domaine constitue
la zone d’Henderson et la partie quasi linéaire est appelée droite d’Henderson. Au voisinage de x =
0,5, le pH des solutions varie peu, ces solutions constituent des solutions tampons (*). Leur
pouvoir tampon peut étre exprimé en fonction de x (**).

(*)Remarque : Pour réaliser une solution tampon, il suffit :
- de mélanger un acide HA et sa base conjuguée A-;
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- titrer partiellement un acide faible HA par une base forte ;
- titrer partiellement une base faible A- par un acide fort.

(**) Calcul du pouvoir tampon.

. Cha¥
Dans la solution, pour 0 <x<1: [A-] = be" b
Vﬂ. -+ Ph
soit A-] = XCp-ViE
Va+ Vi
or:dCp,=d[A7]
it COp -V

soit: _ Cb-VbE :

dCp = 31 -da

dpH = 1 ) dx

23 " x.(l —x)

soit:

dCp _,, Cb-VoE

_ Cb . VbE
A dpH 777V, +V,

ﬁ=2,3.m.x.{l—x}

Lx. (1 =x)

Cette expression montre que le pouvoir tampon est maximum pour x = 0,5, c’est-a-dire lorsque
'acide et la base conjugués ont la méme concentration.

En utilisant les analogies présentées au paragraphe 4. et rappelées en marge, il est possible de
traiter les titrages base faible — acide fort de la méme fagon que les titrages acide faible - base

forte (Figure ci-dessous).

C,=10.10" mol . L
C,=10.102mol . L
4 @ C,-C,-1,0.10"mol . L'

I T
0 0.5 1.0

Dosage d'une base faible par un acide fort ; influence de la dilution.

b) Suivi conductimétrique du titrage
m L =0,s0itx=0
La solution ne contient que les ions A- et H30* formés par la réaction de HA avec l'eau selon la

réaction d’équation :
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HA + H;,0 = A-+ H30*
La constante de cet équilibre K, de la réaction étant faible, son avancement est faible, il y a donc
peu d’ions en solution ; la conductivité oy est alors faible.
m Avant I'équivalence, Vi, < Vpg, soit 0 <x< 1

La solution contient essentiellement les ions A-et Na* en égale concentration :

Ch .V
| = T = ——
A7) =[Na"] = -2
. OV
et: oy = e '[‘12-“—"' ;'.\?1#}

1= 7
Va+ Vi

La conductivité de la solution o1 croit avec V.
m Apres I'équivalence, Vy > Vyg, soitx> 1

La solution contient des ions 4-, Na* et HO- :

CheVir . CpV ColVi — Vg
[A]= Vh+ 'B[h . Nat = oY o= bW — Ve
i )

d’ou: 1TV, + Vv,
La conductivité de la solution o croit avec V, ; comme A no- > A a- (voir Tableau ci-dessus), la

pente de o; est supérieure a celle de o1 (voir Figure ci-apres).

E
v

| [=2

o = f(Vu) pour le titrage d’'un acide faible par une base forte.
Au début du titrage la conductivité diminue quelque peu ; cela est dii a
la disparition des quelques ions H30+ initialement présents dans la
solution d’acide faible.
mA I’équivalence, Vi, = Vpg, soitx =1

La solution contient essentiellement A- et Na* tels que :
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{:l-, o]l’erl.—
(AT = [Na*]g = -
E E Va+ Vi
{:-IJ t]l"llrb[.' '] n
et: OF = OlE = OOE = © Ay + Ayt
LE E Va + Vb ;LNd

Si le volume total de la solution est sensiblement constant (cf. § 5.3.2.), les graphes
o1 = f (W) et o2 = f(Vb) sont des segments de droite ; leur intersection donne le point équivalent

E.

5) Titrage d'un polyacide

a) Etude théorique

Soit une solution d'un diacide HzA de concentration C,, a laquelle on ajoute progressivement une
solution de soude de concentration C,. Soit Ka1 et Kaz, les constantes d’acidité de H>A. Lors de
'ajout de soude, il se produit les réactions d’équation :
(D H:A + HO- = HA- + H,0 K10= 10(pKe-pkA1)
(2) HA-+ HO- = A?- + H,0 K20 = 10(pKe-pkA2)
Il est possible de définir les deux équivalences :
e ala premiére, n(HO-)verse = no(H24) ;
e ala seconde, n(HO-)verss = 2 no(Hz4) .
Suivant les valeurs respectives de Kx1 et de Ki2 , on distingue un ou deux sauts de pH sur les
graphes pH = f (), ou V}, est le volume de soude versé, ou pH = f (x).
La présence de deux sauts de pH montre que les réactions (1) et (2) se font de facon quasi

séparée car successives ; c’est le cas lorsque Ka1 >> Ka» (voir Figure ci-dessous).

pH
A
144

13 :
12

e
11 :
10

; ApK, =1
S ApK,=215
; ApK, =4

Az
Ay

R
o

GRE

Ay

2 Vb
Xr=——
1 VhEI

¥

I T
0 1,0 2,0
Influence de la différence des deux pKa du diacide dosé sur I'allure des courbes pH = f (x)
(les courbes ont été tracées avec pKai = 4,0 et C; = 10-2 mol . L-1).
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Si I'on souhaite que plus de 99 % de H2A et moins de 1 % de HA- aient réagi a la premiere
équivalence, il faut que la solution, a I'’équivalence E, soit telle que (voir domaine de
prédominance) :

pHe 2 pKani+ 2 etpHe < pKaz -2

Ce ne peut étre le cas que si ApKa = pKaz - pKai1 est supérieur ou égal a 4.

H,A ‘ HA™
' - =
Pkl py +2  pH
I [}
I 1
| | HA™ | AT
i PKy—2 K, pH
: 1
H.A |pk,, HA pk, +2 |A™
| & }
i pK,, -2 ipk > pH
i ApK, =4 |

Domaines de prédominance des espéces présentes en solution
et condition de titrage séparé.

Si les réactions de titrage sont les seules réactions prépondérantes de ce mélange et si les deux
réactions se produisent successivement (c’est-a-dire si ApKx > 4), il est possible d’exprimer
simplement pH = f (x) avecx=V / Vg
Il suffit pour cela d'utiliser des tableaux d’avancement en supposant chaque réaction
quantitative.

b) Exemples de titrages de polyacides
m Titrage d’un diacide : I'acide 4-hydroxybenzoique
La figure suivante donne I'allure du graphe obtenu pour la simulation du titrage d’'une solution
d’acide 4-hydroxybenzoique (Figure ci-aprés) de concentration apportée ¢ = 5. 10-2 mol. L-1 par
une solution d’hydroxyde de potassium a 0,1 mol. L-1.

Comme pKa1 = 4,5 et pKa2 = 9,3, ApKa = 4,8 : les deux acidités sont titrées successivement.

HO - C//O
t N\ / \,

PEA1 =45

Acide 4-hydroxybenzoique

79



CHAPITRE II: REACTIONS ACIDO-BASIQUES (Aspects quantitatifs)/
Cours Chimie des Solutions

PH % espéces

]4!‘-.__ f\"-. :.“_ ________

134 ff \ ;.' N _00

13 ]'L"’lj P \ ’ A—F __.-—-—"'_"'_'_'_—_8{]

N ) A" ! :J--.

}él— Vo /HAT N o -70
9 ] Jr L :I;_?T“rhg _6{:.
8, | _.I'r //- ﬁ.

7 ,I |Ir A LSS0
] ! r E -'r : !
6 LAY V. 40
s{pH=pKy " 1Y
4- M - ~30
34 hrer P 20
2-pH= "QPK;L.'I'P(} 1 \
1 _a" 1 S ! h L _1___1
D I .{:I 2'0 31{:' X = Vh
VhEl

Simulation du titrage d'une solution d’acide 4-hydroxybenzoique
par une solution d’hydroxyde de sodium.

_ 1 :
pH(E ) = %{pf{'_,u +pKa2)  PH(E2) = —-(pKe +pKaz +pc’)

m Titrage de deux triacides : 'acide phosphorique et I'acide citrique
L’acide phosphorique H3PO4 est présent dans de nombreuses boissons au cola et dans certains
détartrants alors que I'acide citrique C¢HsO7 est le principal acide des jus de citron et limonades

(voir Figure présentée ci-dessous).

a) . b)
9 OH
HU—lf‘—UH HOOC - CH, L —CH,~COOH
OH

{_ (}()H

Formules développées de : a) I'acide phosphorique ; b) I'acide citrique.

Le titrage de ces triacides dans les différents liquides qui les contiennent est facile a réaliser au
laboratoire.

Alors que ce sont tous deux des triacides, les courbes obtenues sont trés différentes. Les
simulations de ces titrages a I'aide d’'un ordinateur permettent d’interpréter ces résultats (voir
les deux Figures ci-dessous).

Pour l'acide phosphorique la troisiéme acidité est faible : la réaction correspondant a son titrage
a une constante de réaction peu élevée et ne s’accompagne pas d'un saut de pH ; c’est la raison

pour laquelle on observe seulement deux sauts de pH. La premiere acidité étant relativement
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forte, la dissociation initiale de H3PO4 n’est pas négligeable. Aussi n’a-t-on pas pH = pKai1 a la
premiére demi-équivalence.
pH % espéces

A
14
131

Simulation du titrage d'une solution d’acide phosphorique
(pKa1=2,1; pKaz = 7,2 et pKaz = 12,1) de concentration ¢ = 0,05 mol. L-1.

Simulation du titrage d’'une solution d’acide citrique de concentration
¢ =0,05 mol. L-1 (pKa1 = 3,1; pKaz = 4,8 et pKa3 = 6,4). Les trois acidités sont voisines ;
aussi HszA, H.A- et HA?- ne sont-ils pas dosés séparément

Pour l'acide citrique (doc. 44) les pKa; sont voisins, le saut de pH correspond au titrage des trois
acidités.
Aussi a-t-on 'équation globale :
HzA + 3HO- = A3-+ 3 Hx0
etal’équivalence :

n (OH_)versé =3. nO(H3A)
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c) Exemple de titrage d’une polybase
Il est également possible d’étudier le titrage des polybases ; ainsi le Figure présentée ci-dessous
donne le tracé simulé du titrage d’'une solution d’ions carbonate CO3?~

Comme pKa1 = 6,4 et pKaz = 10,3, les deux bases C0O32- et HCO3~ sont titrées quasi successivement.

el o NI N N (N R o]
|

Simulation du titrage d’'une solution de carbonate de sodium de
concentration ¢ = 0,05 mol. L-1 (pKa1 = 6,4 ; pKaz = 10,3). pKaz - pKa1 = 3,9 ;
COs2-et HCO3™ sont dosés séparément.

82



CHAPITREIII :

REACTIONS DE COMPLEXATION



CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION/ Cours Chimie des Solutions

CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION

II1.1 Mise en évidence expérimentale ; définition
II1.2 Formation de complexes en solution : constantes caractéristiques

I11.3 Diagrammes de prédominance
1) Diagramme de prédominance en fonction de pL = - log [L]
2) Diagramme de prédominance en fonction de pM = - log [M]
II1.4 Composition d’une solution siege d’équilibres de complexation
1) Formation d'un seul complexe
2) Formations de plusieurs complexes
a) Formations successives de plusieurs complexes
b) Formations simultanées de plusieurs complexes
IIL.5 Stabilité d’'un complexe
1) Compétition de ligands pour un méme cation central
2) Compétition de plusieurs cations centraux pour un méme ligand
3) Compétition d’'un ion métallique et de I'ion hydronium pour un ligand
II.6 Titrages complexométriques
1) Principe du titrage, conséquences

2) Détermination de I'équivalence

83



CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION/ Cours Chimie des Solutions

Introduction

Le transport du dioxygéne dans l'organisme, la synthése chlorophyllienne, I'élimination par
certaines lessives des ions calcium présents dans l'eau, la synthése catalytique de l'éthanal a
partir de I'éthyléne, la séparation des cations métalliques de bases sont autant d’exemples de
réactions dans lesquelles interviennent des complexes.

Dans ce chapitre, apres avoir défini ce qu'est un complexe et précisé ses caractéristiques
structurales et thermodynamiques, nous nous intéresserons plus particuliérement :

- a l'analyse, a partir d’exemples simples, de la composition d’'une solution contenant des ions
complexes ;

- ala stabilité d’'un ion complexe ;

- al’étude de quelques titrages complexométriques.

Comme pour les équilibres acido-basiques, I'étude des phénomeénes sera privilégiée et les calculs

limités a ’essentiel.

II1.1 Mise en évidence expérimentale ; définition

Dans un tube a essai contenant environ 1 mL de solution orangée de chlorure de fer (III) a 0,1
mol. L-1, ajoutons quelques gouttes d’une solution incolore de thiocyanate de potassium a 0,1
mol. L-1: la solution reste limpide, mais prend une teinte rouge-sang. Cette teinte est due a l'ion
thiocyanatofer(III) [Fe(SCN)]2* formé par la réaction d’équation :

Fe3+ + SCN- = [Fe(SCN)] 2+
Ajoutons a présent progressivement une solution concentrée incolore d’oxalate de sodium : la
coloration rouge disparait pour laisser place a une teinte vert-pale due a la présence des ions

oxalatofer(IIl) [Fe(C204)]* résultant de la réaction d’équation :
[Fe(SCN)]2+ + C204 2- < [Fe(C204)]* + SCN-

[Fe(SCN)]2+ et [Fe(C204)]* sont des exemples d’ions complexes, aussi appelés composés de
coordination.

1) Définition
Un complexe est un édifice polyatomique constitué d’'un atome ou d’'un cation central
auquel sont liés des molécules ou des ions appelés ligands.

La formule d’'un complexe se note entre crochets, la charge éventuelle se placant a I'extérieur :

[Cu(H20)¢6]?* ; [FeF3] ; [Fe(CN)s]*-
m L’atome ou I'ion central doit pouvoir accepter des doublets d’électrons, c’est-a- dire posséder

des lacunes ; c’est souvent un élément de transition :
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Cu?+, Fe, Fe2+ Fe3+, Co, Co2*, Ni, Ni2+...
mais les ions Ca?+, Mg?+ et Ag* peuvent aussi donner des complexes.

m Les ligands sont des molécules ou des ions possédant au moins un doublet d’électrons libres

IDH, NH; ICII® “I0O-H “IC=NI H,N-CH,—CH,—NH,
Les ligands liés a 'atome ou a I'ion central par une seule liaison sont des ligands monodentates

(ou monodentés), c’est le cas de :

|5H2 NH; S0O-H ZiC=N| I'E” Pat

Ces espéces mettent en jeu un seul de leurs doublets ; dans le cas de I'ion cyanure CN -, c’est celui
porté par I'atome de carbone.
Les autres sont des ligands polydentates ; c’est le cas de I'éthane-1, 2-diamine (ou

éthylénediamine), souvent notée « en », qui est un ligand bidentate (bidenté) :

H,>N-CH>—CH-,—NH-

L’ion éthylenediaminetétraacétate (E.D.T.A.), souvent noté Y4, est un ligand hexadentate .II est
utilisé en travaux pratiques pour doser par exemple les ions Ca2+, Mg2+ ...

Le nombre de liaisons simples formées par 'atome ou l'ion central avec les ligands est appelé
coordinence ou indice de coordination ; il est égal au nombre de ligands entourant l'ion
central lorsque ceux-ci sont monodentates (monodenté) (Figure 1).

Zn a pour numéro atomique Z = 30 ; Zn?* a 28 électrons. Le krypton, gaz noble qui suit le zinc a 36
électrons. Zn2* peut donc capter 4 doublets d’électrons ; ainsi avec I'ammoniac NHj; ligand
monodentate, il se forme l'ion [Zn(NH3)4J?*.

r NH, 72+

. _7n \tn
HaN-=-"-""_"¢ 5,
\‘. / - -‘--T-:?-:-:NH‘I
L ‘NH; _
ion tétraamminezinc(ll)
(tétraédre)

Figure 1 : Formation de [Zn(NH3)4]2+ a partir de Zn2* et de NH3.
Dans I'ion tétraamminezinc (II), le zinc a une coordinence égale a 4.

La structure spatiale des complexes dépend de leur stoechiométrie : ils peuvent étre linéaires,

tétraédriques, plans carrés, bipyramidaux, octaédriques.
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[HsN—Ag — NH;3]"

ion diammineargent (I)
(linéaire)

H‘Hl-—HCHq T2+

ion triéthylenediaminenickel (1I)
(octaédre)
Structure géométrique de quelques complexes.
Ces structures peuvent souvent étre prévues en appliquant la théorie de la V.S.E.P.R. et la régle

des dix-huit électrons .

2) Nomenclature des complexes
Le nom des complexes indique la nature de I'atome ou ion central, son nombre d’oxydation, la
nature et le nombre de ligands ; il précise d’autre part si le complexe est une molécule neutre, un
cation ou un anion. Les ligands sont classés par ordre alphabétique, les ions venant avant les
especes neutres.

m Nom des ligands

H- hydruro OCN- cyanato 505 sulfito
0% 0X0 SCN- thiocyanato SgOﬁ' thiosulfato
OH- hydroxo NH, amido ClO4 chlorato
s thio N3 azido ou azoturo ClO, chlorito
[~ iodo NHOH- hydroxylamido 035 peroxo
Br- bromo NO; nitrato H,0 aqua

Cl- chloro NO, nitrito NH; ammine
F- fluoro SOE_ sulfato Cco carbonyl
CO%‘ carbonato NO nitrosyl CN- cyano
PO, phosphato en éthylénediamine®) CH,C0, acétato
CQOE_ oxalato C 6H4(COO)%_ phtalato C¢H4OH)COO~ salicylato

(%‘) HEN— CHE—CHQ— NHE
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= Nom d’un complexe moléculaire

[Co(NO,);(NH3)z] trinitritotriamminecobalt (I11)
»
nombre \/ élément \\\ nombre
de ligands cenlral d’oxydation de
ligands I'élément central

= Nom d’'un complexe cationique

[Cr Cl(H,O)y4]* ion dichlorotétraaquachrume (L1I)

“"—\—\.._\____
—
md,m“ﬂn d’une nombre d’oxydation
ll;__,andﬁ sala

espéce chargée de I'éelement central
rmmhl v élément central

de ligands

= Nom d’'un complexe anionique

[Fe(CN)gl* ion hexacyanoferrate (11) nombre d’oxydation
\ de I’élément central
indication d'une terminaison indiquant
ligands

espéce chargée que ¢’est un anion

nuEnhre élément central
e ligands
m Exemples
[Fe(CO)s] : pentacarbonwvlfer [AgiNH3)>]" : ion diammineargent (1)

[CoCl4]? : ion tétrachlorocobaltate (11).

II1.2 Formation de complexes en solution : constantes caractéristiques

Soit un ion M, possédant des lacunes d’électrons, et un ligand L, molécule ou ion (*), supposons

que M fixe n ligands L pour donner ML, suivant I'’équation globale :
M+nl = ML,

(*) Pour alléger I'écriture, nous omettons les charges de M et L.
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Dans cet équilibre, M est un accepteur de ligands L, ML, est un donneur de ligands. Il existe une
analogie entre le complexe ML, , donneur de ligands L, et le polyacide AH, , donneur de
protons H+.

Aussi peut-on, pour les complexes, définir un couple accepteur-donneur, par exemple : M /
ML,.

Cette équation peut étre caractérisée par une constante d’équilibre, appelée constante globale
de formation du complexe ou constante de stabilité (**), généralement notée S, . Elle est telle

que, a I’équilibre en solution aqueuse diluée :

[ML,]/cY
(M4 ™MLY/ ™y

;B.rr =

N g _ ML, )
Soilt: mn [M] . [L]]'!

avec ¢°=1 mol.L-?

(**) Plus la constante 3, est grande, plus la réaction de formation du complexe est quantitative et
plus la dissociation compléte du complexe est difficile ; d’oti le nom de constante de stabilité
donnée a f3, .

ou plus simplement en exprimant les concentrations en mol. L-1.

_ [MLR]
B = [M] . [L]"

Exemple :

Dans un tube a essai, contenant 0,5 mL de solution de sulfate de cuivre (II) diluée bleue pale,
ajoutons quelques gouttes d’une solution concentrée d’ammoniac et agitons. La solution prend
une teinte bleu foncée ; celle-ci est due a la formation de l'ion tétraamminecuivre (II)

[Cu(NH3)4]2* selon la réaction d’équation :

Cu?*(aq) + 4 NH3(aq) = [Cu(NH3z)4]2*

La constante globale de formation f4 de ce complexe s’écrit :
|[[Cu(NH;),*|

T |Cu??| [NH,*

Br, comme toute constante d’équilibre, ne dépend que de la température (Tableau 1). L’'inverse
de cette constante est aussi utilisée ; elle est généralement appelée constante globale de

dissociation du complexe et sera, par la suite, notée K.

K= l"rﬁn
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et: pKgy = — log K4 = log B,

Tableau 1 : Quelques valeurs de ,a 25 °C;

ion complexe B.
[Ag(NH;),1* 1,6.107
[Cu(NH;:)4]%* 4,0.1012
[Fe(CN)]>~ 1,0. 1031
[Fe(SCN)]** 1,0.10°
[Fe(C204)]* 2,5.10°
[Ag(S,0:)]* 3.2.101
[Hel, > 6,3.10%
[AIFs* 5,0.10%0

Lorsqu’a une solution contenant I'ion central M, on ajoute progressivement le ligand L, il peut se

former successivement les complexes ML , ML;, MLs3, ..., ML;, .., ML, selon les équations :

M + L = ML
ML + L = ML,
ML!'_| + L = MLI
ML, + L = ML,

Chacune de ces réactions peut étre caractérisée par une constante d’équilibre particuliere,

appelée constante de formation successive, et telle que, a I'équilibre :

_ ML)
S L. ML, ]

Ky

Plus Ki est grand, plus la réaction de formation du complexe ML; est quantitative et plus ce
complexe est stable.
L’inverse de cette constante, appelée constante de dissociation successive, est également

utilisée ; on la note Ky; :
Kag—=1/Ky
et: pKgy;i = —log Ky; = log Ky

m 5, et Ki; d’'une part, K4 et Kq; d’autre part, sont liées :

iE=n i

B.= Il K  soit log B, = ;1 loz Kg;

i=1

-
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i =1 i=n

o
Ka= 11 K soit  log K,= .E] log Ky
=

3

= 77
qu’on écrit plutdt : PRy = Ell PRy;
i =

m Kix et Kqx peuvent étre déterminées a partir de Sx et Bi-1:

By = Al Kys
i=k— 1
et B = r,I;I; Ky
1 B
YN K = =
d’ou: T Ko Br
et: log Kgz = pKax = log By — log By 4

Toutes ces constantes ne dépendent que de la température et sont sans dimension.

I11.3 Diagrammes de prédominance

1) Diagramme de prédominance en fonction de pL = - log [L]
Considérons I'ajout progressif du ligand L a une solution contenant I'ion central M et supposons
qu’il se forme successivement les complexes ML, ML, MLs, ..., ML;, .., ML, . L’équation de la

formation du complexe ML;, a partir du précédent s’écrit :

ML+ LS ML;
avec K =$‘1{_]]
Soit - log Ky = pKg; = — log [L] + log [ [;ftf:j]l])
qui peut se réécrire : —log [L] = log Ky — log ( [;J:;E], ])
soit enfin, avec pL = - log [L] : pL=log K; +log [[Tﬂiii:]l])
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ol, ce qui est équivalent :

_ [MIE; 4] ]
plL = pkKy; + log [7[ML;]

e Lorsque pL = pKqy;, [MLi] = [ML;-1] .

e Lorsque pL > pKq;, [ML;] < [MLi-1] : ML;-1 est 'espece prédominante.

e Lorsque pL < pKg;, [ML;] > [MLi-1] : ML;est 'espéce prédominante.

Cette équation est de la méme forme que I'’équation de Henderson ; leurs conclusions sont tout
a fait semblables.

Comme pour les couples acide-base (donneur-accepteur de protons), il est possible de tracer un
diagramme de prédominance qualitatif pour les couples donneur-accepteur de ligands en

fonction de pL = - log [L] (Figure 2).

domaine de prédominance de ML, | domaine de prédominance de ML; ,
I _—

pL

1'-'-’8 Ky — pKy,

Figure 2 : Diagramme de prédominance d’ions complexes : I'indice de
coordination le plus élevé correspond aux valeurs de pL les plus faibles.

Application :

Pour les ions complexes [Cu(NH3)i]?+, les tables donnent : log f; =4,1;log f.=7,6;

log f3=10,5 etlog f4=12,6.

1) Déterminer les constantes de formation successives de ces complexes.

2) En déduire le diagramme de prédominance correspondant.

1) Pour déterminer K, Kr, Kr3 et Kg, il suffit d’écrire les équations des réactions de formations
successives des complexes, d’exprimer les constantes d’équilibres associées et de les relier aux

constantes globales :

e pouri=1:Cu? + NH;3 < [Cu(NH3)] 2+

[ComNH)* "]

=10%!
Cu?* . NHy P

Kea =

e pouri=2:[Cu(NH3)] 2+ + NH3 = [Cu(NH3)2]%
|| CuNH3),|* | i

_ﬁ_ — =
7 lcumiy?*. [Nz B

soit: Kp =1035
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e pouri=3:[Cu(NHs)2]?* + NH3; < [Cu(NH3)3]?+

[[cuanm;) ;]| _ B
[[CoNH), | | [NHs| B2

K

soit: K =10 29
e pouri=4:[Cu(NH3)3]?* + NH3 < [Cu(NH3)4]%+

_ [[CuaNm;, ) _ B
[[CuNH)* | [NH;| Bs

Ky

soit : Ky = 1021

2) Les frontieres des domaines de prédominance sont alors :
pL1=pKa1 =log Kr1 = 4,1

pL2 = pKa>=log K, = 3,5

pL3=pKaz =log K3 =29

pLa=pKaus=log Ku=2,1

D’ou le diagramme :

[Cu(NH3)4]>" | [Cu(NH3)3]" | [Cu(NH3)o]' | [Cu(NH3)]*' | Cu?! -
2,1 2.9 3.5 1,1 pNH3

— |

Dans un diagramme de prédominance, plus pL est grand, plus la concentration en ligand L
est faible et moins l'ion métallique est complexé. Cest pourquoi le domaine de
prédominance du cation métallique correspond aux valeurs les plus élevées de pL.

Lors des réactions entre l'ion Cu?* et 'ammoniac (cf. Application), les complexes ont des
constantes de stabilité (Kr) qui décroissent quand i croit ; ce n’est pas toujours le cas. Ainsi pour

les complexes de I'ion Ag* avec 'ammoniac, ou log Ki = 3,3 etlog Kiz = 3,9,0on a:

Ce diagramme de prédominance montre que I'ion ammineargent (I) [Ag(NHz)]* présente deux

domaines de prédominance disjoints ; il se dismute en ion Ag* et [Ag(NH3) 2 ]* et n’est donc
jamais I'espéce prédominante (*).

(*) 2[Ag(NH3)]* = [Ag(NHs):]* + Ag*

_ [lasNH LT [AgT] [NH 5]

K° — .
[ Ag(NH 5 |*)? [INH 4]
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g

2
= 1006 =4
KF]

soit: K° =
La constante d’équilibre K° de la réaction de dismutation de [Ag(NH3)] * est supérieure a 1. Cet ion
n’est jamais prédominant

En utilisant a nouveau un logiciel de simulation, il est possible de tracer des diagrammes de

distribution des espéces (Figures 3 et 4).

100 ==
P T~ [Cu(NHj,* Cu™*| -~

a0 a

80 %

70 0 /

2+

o \ | [CuNH,** |/
\ s l /

50 T 7/

40 ! A

30| [CUNHYST ™ /I |78 /1 f N [Cu(NHy)P**
— NGEIRVEVAR/IRN
’} ! ’f :f 4 3 : \
10 g R AT NH
ol k- Al A [, | PNHs)
I Lol
0 1,0 2,0 3,0 4,0 3,0 6.0

Figures 3 :Diagrammes de distribution des complexes de 'ammoniac avec
I'ion Cu?* en fonction de : pNH; = - log [NH3]
Les ions [Cu(NHj3)i]?* ont chacun un domaine de prédominance

%

]EE A _-"--._\ J,',.u-"
N A
80 +\ e
0 [AsNHa),T'L\ | [ Ag
AL/
(ilh] /
50 v
40 /\
30 \
20 - A
0 [AgNHa)I' A7 X,
0 Lo b ap 13k [PNHs
0 1,0 2.0 3.0 4.0 5.0 |

Figures 4 :Diagrammes de distribution des complexes de 'ammoniac avec
I'ion Ag* en fonction de : pNH;3 = - log [NH3]
L’ion complexe [Ag(NH;3)]* n’est jamais 'espéece prédominante.

93



CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION/ Cours Chimie des Solutions

2) Diagramme de prédominance en fonction de pM = - log [M]
Considérons un cation métallique, noté M, donnant avec le ligand L un seul complexe ML(*)
selon la réaction d’équation : M+ L < [ML]

(*) C’est en particulier le cas avec le ligand hexadentée E.D.T.A. noté Y+ qui donne des complexes
avec de trés nombreux cations métalliques ; citons par exemple : [CaY] Z-,
[Mg Y], [FeY]-...

De constante de formation Krtelle que : Ky = (. |[ML]|
Kyg IM].[L]
soit: IOgKf =—lgng= lOg [l[f;f;—j—l—-l]} —IDE[M]

qui peut se réécrire : _log [M] = —log Kq + log {l[a'lij’i!HJ
soit enfin : LT e e (|[51]‘]|)

Lorsque pM = pKy, [L] = [[ML]]

Lorsque pM > pKy, [L] > [[ML]], L est'espece prédominante.

Lorsque pM < pKy, [L] < [[ML]], ML est 'espece prédominante.

Il est possible de tracer un diagramme de prédominance pour des couples donneur accepteur de

cations métalliques en fonction de pM = - log [M] (Figure 5).

domaine de domaine de
prédominance prédominance
de [A1.] de I.
PR g = log K¢ pﬁ

Figure 5 : Domaine de prédominance en fonction de pM = - log [M].

De tels diagrammes sont trés utiles pour étudier les complexations compétitives de plusieurs

ligands pour un méme cation métallique ou certains titrages complexométriques .

I11.4 Composition d’'une solution siege d’équilibres de complexation

Montrons, sur quelques exemples, comment on détermine la composition a I’'équilibre d'une
solution a partir des constantes globales de formation des complexes et de la composition

initiale.
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1) Formation d'un seul complexe
C’est, par exemple, le cas des complexes formés avec le ligand hexadentate, I'ion E.D.T.A., Y -
(Figure 6).
Exemple :
Un litre de solution est préparé par dissolution de no = 0,1 mol de chlorure de calcium et d’'une
quantité n d’éthylenediaminetétraacétate de sodium (4 Na+ + Y 4-). Quel est, en ne considérant que
les réactions de complexation, I'état final de la solution dans les trois cas suivants :
a)n=0,02mol ?b) n=0,1mol ? c) n=0,15 mol ? Donnée : log 1 ([CaY]?-)=10,7.

a)

0,C-H,C, CH;-CO3
- N-CH,~CH,~N
0,C-H,C CH,-CO;

b)

\C,_.f—-rf r j: “"‘“/C""‘":D
H?C‘_ﬂ,\\,«’}— .‘j\:',_,,(:H2
H,/C>~—CH,
H,C. O
0

Figure 6 : L’ion éthylenediaminetétraacétate. a) E.D.T.A. est hexadentate ; il se lie
au cation central par I'intermédiaire de quatre atomes d’oxygéne et deux
atomes d’azote. b) L'ion complexe formé a une structure octaédrique.

La seule réaction a considérer est la réaction de I'ion Caz* avec I'ion E.D.T.A. d’équation :

Ca?t + Y4 = [CaY]?- (D)
de constante K° = 8; = 5 .1010 ; elle est quantitative. Etudions les trois cas en écrivant des
tableaux d’avancement volumique, toutes les concentrations étant en mol. L-1.

m no > n, Ca2+ est en exces (solution a)

a) Caz* est en exces: Ca?* + Y+ < [CaY]? (1a)
¢ « apportées »: 0,10 0,02 -
c en cours d’évolution: 0,1- &y 0,02 - &y &y

La réaction étant quantitative, le réactif limitant, ici Y#-, disparait quasi totalement,
d’ou:

[[Ca Y]?-] = &veq= 0,02 mol. L-1 et [Ca?*] = 0,08 mol. L-!
La concentration de Y*- se calcule en écrivant, qu’a I'équilibre : Qsq = f.

Soit :

[[Cay]*|

=5.0.10"12 1.1
B-[Ca?] me

¥+ =
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d’oui: pY = —log ¥+ ] = 11.3

m ng = n, Ca2+ et Y4- sont en proportions steechiométriques (solution b)

Caz+ + Y4 s [CaY]? (1b)
C « apportées »: 0,10 0,10 -
c en cours d’évolution: 0,1-¢&v 0,1-¢& &

La réaction étant quantitative, les deux réactifs disparaissent quasi totalement ;
d’ou:
[[CaY)?#] = &veq= 0,1 mol. L-1

en écrivant qu’a I'équilibre Qs = 3, il vient :

2 v 152
[CaZ*] = [Y*] = [% —1.4.10%mol.L!
dou: pY = 1/2 (log £, —log [[Ca¥]*]) = 5,85

m o < n, Y4 est en exces (solution c)

Ca?* + Y4 = CaYz (1c)
C « apportées »: 0,1 0,15 -
c en cours d’évolution: 0,1- &y 0,15-¢&y &v

Ca?+ est le réactif limitant, il disparait quasi totalement ;
d’ou: [[CaY]?] =é&veq=0,1 mol.L-1et[Y+]=0,05mol. L1
soit : pY=13
En écrivant qu’a I'équilibre Q¢ = S, il vient :
[Ca2+] = UCaYFl _ 40,10 mol.L"!

By- ¥t
Le digramme de prédominance présenté ci-dessous donne la position, en pY = - log [E.D.T.A/],
des trois solutions étudiées, ce qui permet de vérifier la validité de I'hypothése relative a la

quantitativité de la réaction considérée.(*)

[Ca¥ ]2 | CaZ+ pY
] ] ]
T T T T -_—
1.3 5.85 log 5= 10.7 11.3
solution ¢ solution b solution a

Diagramme de prédominance pour le systeme Ca2+ / CaY -,

(*) Si la réaction de formation du seul complexe présent n’est pas quantitative, la résolution de
I'équation 3, = Q (éveq) permet de déterminer &yeq et d’en déduire les concentrations des espéces en
utilisant les données du tableau d’avancement volumique.

Pour déterminer la composition d’'une solution au sein de laquelle ne se forme qu’un seul

complexe, il est conseillé de suivre la démarche suivante :
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1. Ecrire I'équation de la réaction mise en jeu.

2. Déterminer les concentrations apportées du cation métallique et du ligand.
3. Etablir un tableau d’avancement volumique et en déduire le réactif limitant.
4. Exploiter le caractére quantitatif de la réaction ou résoudre I’équation

Br = Q (éveq) pour déterminer &ygq et conclure.

2) Formations de plusieurs complexes
Lorsqu’un cation central M et un ligand L sont susceptibles de former plusieurs complexes [MLi]
la composition de la solution a I’équilibre dépend :
- des constantes de formation successives K ;
- des concentrations apportées en cation central M et en ligand L.
Suivant les valeurs de Kfi les réactions de formation peuvent étre considérées comme
successives ou simultanées. Nous admettrons comme pour les réactions acido-basiques que les
réactions sont successives si :

Alog Kri=logKp1-logKs 2 4

ou ce qui est équivalent :

A pKd,: pKd,‘_1 - pKdi >4

a) Formations successives de plusieurs complexes
[llustrons ce cas en étudiant les complexes qui se forment entre les ions fer (III) Fe3* et les ions
oxalate C204%-.
Exemple :
On prépare un litre de solution par dissolution de no = 0,1 mol de chlorure de fer (III) et d’une
quantité n d’oxalate de sodium (2 Na* + C204?-).
Quel est I'état final de la solution dans les trois cas suivants :
a)n=0,10mol?b) n=0,20mol ? ¢) n=0,30 mol ?
Données : log f1([FeC204]*) = 9,2 ; log B2([Fe(C204)2]") = 14,2.

Deux complexes sont susceptibles de se former, selon les réactions successives suivantes

d’équation(*) :

Fe3t+ (2042~ %= [FeC,04]* Ki = B1= 1092 (1)
[FeC204]* + C202~ = [Fe (C204)2] - K= 2 / B1=10° (2)
) [[FeCy0u]"
'Kfl = K - — 5
¢ |Fe?+].|C,04]
Fel(CA --. -
Ky = I _ ” el -__D.J.._l |

Kg: | FeC,0.]%].|C0 7
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Chacune des réactions est quantitative. D’autre part, vu les rapports des constantes Ky , nous

pouvons, en premiére hypothése, considérer que ces réactions sont successives. Etudions

la

composition de chacun des mélanges en utilisant si nécessaire le diagramme de prédominance

des espéces suivant :

[Fe(CyO4)21" [FeCo04]* Fe’+
| -

5.0 9.2 pC204

Domaines de prédominance des diverses espéces avec : pKq1 = - log K41 = log Kr1 = 9,2
pKdz = - lOg Kdz = lOg K(z = 5,0

m n = no = 0,1 mol, mélange équimolaire (solution a)

e Les réactifs étant en quantités équimolaires, nous pouvons considérer que le complexe

[FeC204]* se forme selon la réaction (1) quantitative :
Fe3+ + C02 = [FeC204]* (1)
¢ « apportées » (mol. L-1): 0,10 0,10 -
c en cours d’évolution (mol. L-1):  0,1- &y 0,1-¢&y 3%
La réaction étant quantitative, les réactifs disparaissent quasi totalement, d’ou :

[[FeC204]*] = Eveq=0,1 mol . L1

La solution obtenue apres la réaction (1) est le siége d'un équilibre traduisant le caractere «

amphotere » de I'ion [Fe(C204)] * (Figure 7). Cette réaction de dismutation a pour équation :

2 [FeC204]* = Fe3* + [Fe(C204)2]- (3)
de constante :
_IFe™ 1. [[Fe(CoO0.171 _ K _ B . .
K= [[Fe C,O, ") Koo g o 6.3.10°
A pC20,4
Fe~3+ ]
[Fe(C,04)1"
[Fe(C200]1" $
[Fe(C,04),]"

Figure 7 : L'ion oxalatofer (III) [Fe(C204)] * se comporte comme un
ampholyte et se dismute.
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Les concentrations de Fe3* et [Fe(C204)z]- s’en déduisent en remarquant que KO est faible, et donc
que le complexe est peu dissocié :
[Fe3*] = [[Fe(C204)2]] = (K°. [[FeC204]*]2)1/2
soit en prenant [[Fe(C204)]*] = 0,1mol . L-1:
[Fe3t] = [[Fe(C204)2]7 1= 7,9 . 10-* mol. L-1

La concentration de C2042- se détermine a partir de B :

[[Fe C,04]*] »
[C,07]= 2% 1 _ 709 108 mol.L
18| - [F'E"+]
soit () : pC0y =—log [C;07 ]1=7.1

(*) e Pour une solution d’ampholyte acido-basique : pH = 1/2 (pKai1 + pKaz)
e Pour la solution « d’ampholyte » du complexe [FeC204]* :
C E}Z 2 . rFt.:'!+]
Ka-Kap = 1€207
AET T IFe(CL04) ]

or:

[Fe3'] = [[Fe(C204)2]']

pC204=1/2 (pKa1 + pKaz)

d’oul :

e En positionnant le point représentatif de la solution a sur le diagramme de prédominance

suivant, nous vérifions la cohérence des hypotheses effectuées.

[Fe(C20.4)217 [FeC>0,1* Fei+

| | | - | | | e

| -
5.0 1 9,2 pPC204
solution a

L’ion [FeC204]* est bien I'’espéce prédominante, alors que les ions Fe3+ et [Fe(C204)2]- sont
des espéces minoritaires : les hypotheéses retenues sont donc correctes.

m Cas n = 0,20 mol (solution b)
e Comme no(C2042-) = 2 no(Fe3*), nous pouvons considérer que le complexe [Fe(C204):]- se forme
grace ala succession des deux réactions (1) et (2) quantitatives et successives (doc. 2).

Faisons le bilan aprés la premiere réaction quantitative :

Fe3+ + C04 = [F€C204]+ (1)
¢ « apportées » (mol. L-1): 0,1 0,2 -
capres (1) : £ 0,1 0,1

en notant € la concentration des ions Fe3*, non nulle mais tres faible.
Les ions C2042-, en exces par rapport aux ions Fe3* réagissent alors avec les ions [FeC:04]*. Le

bilan de cette seconde réaction est alors :

99



CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION/ Cours Chimie des Solutions

[FeC:04]* + (02 %= [Fe(C204):] (2)
capres (1) (mol. L-1): 0,1 0,1 -
capres (2) (mol. L-1) : e’ e 0,1
d’ou: [[Fe(C204)2]-]1 = 0,1 mol. L-1

Les concentrations de C2042- et [FeC204]* se déduisent de cette seconde réaction de constante Kp,
=P2/ P
€' = [[FeC204]*] = [C:0477] = ([[Fe(C204)2]"] / Kp2)1/2
soit: [[FeC204]*] = [C204 2] = 10-3 mol. L-!
soit : pC:04=-1og [C:04] =3
La concentration en ions Fe3+* se détermine a partir de S :

[[Fe C,O4]"]

R e Rt 10-'" mol . L~
1= 24

[Te3+] —

e En positionnant le point représentatif de la solution b sur le diagramme de prédominance

suivant, nous vérifions encore la validité des hypotheses faites.

[Fe(CaO4)>1 | [FelCaO, 1™ Fe3+

1 1 1 1 1
1 t t t i t
i 5.0 9.2 P20
solution b

L’ion [Fe(C204)2]" est bien I'espéece prédominante, alors que
les ions C20,4%-et [FeC,04]* sont des espéces minoritaires : les
hypothéses retenues sont correctes.

= n = 0,30 mol (solution c)
e Comme no(C:04) = 3 no(Fe3*), nous pouvons considérer que [Fe(C204):]- est I'espece
prédominante avec :
[[Fe(C2:04)2] ] = 0,1 mol. L-1.
Alors: [C2042-] = [C204%-]0 - 2[[Fe(C204)2]7] = 0,1 mol. L-1
soit: pC204=1
[Fe3*] et [[FeC:04]7] se déterminent en écrivant qu’a I'équilibre Qi¢q = Kr1 et Qz¢q = Kr2 ; soit
[[FeC204]*] = 10-5 mol. L-! et [Fe3*] = 6,3. 10-1* mol. L-1.
e Dans ce dernier cas, pC204 = 1; les hypothéses faites sur la nature de 'espece prépondérante

sont validées sur le diagramme de prédominance suivant :

[Fe(Ca0r420 | [FeC 0241 Fe3+

T
1 5.0
solution

PCTaCr,

'\C'_
N

Un exces de ligand favorise la formation du complexe de
plus fort indice de coordination.
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Remarque
Lorsque ng (C204-) < ng (Fe3*) le ligand est en défaut, on peut alors considérer que seul le complexe

[FeC:04] * se forme, le probleme est alors identique a celui étudié au paragraphe a (cas a).

m L’utilisation d’un logiciel de simulation permet de retrouver les résultats ci-dessus (Figure 8).

1245 ped+ v =
11 4 ""_ : x - [FE(C JO._1 ¥51
10 5G| PGROL N 5
9 - -
2 .:‘tp“:lj ! s@l ition a
’ ’/_ E
7 N, N 1
6171 ~_
L 0 ;
4 ™ v solution b
s N
- . YN splution ¢
0 -+
0 0,10 0,20

0,30
Fi {C204}( mol)

Figure 8 : La simulation permet de vérifier les résultats trouvés par le calcul et de confirmer les
hypotheses faites :e pour pC;04 = pKqy, [Fe3*] = [[FeC204]*] » pour pC204 = pKaz, [[FeC204]*] =
[[Fe(C204):]']

Pour déterminer la composition d’'une solution au sein de laquelle peuvent se former plusieurs
complexes, de facon successive(*), il est conseillé de suivre la démarche suivante :

(*) Les formations des complexes sont successives si : ApKqi = pKai-1— pKai =4

1. Comparer les concentrations ou quantités apportées de ligand et de cation métallique
et en déduire le complexe susceptible de se former de fagon prédominante.

2. Etablir des tableaux d’avancements volumiques pour déterminer la concentration de ce
complexe, puis celles des autres espéces présentes.

3. Envisager le cas échéant les conséquences de I'existence d’éventuelles réactions de

dismutation.

b) Formations simultanées de plusieurs complexes
Cest le cas, par exemple, lorsque les réactions de formation des complexes ne sont pas
quantitatives et/ou lorsque les constantes de formation successives sont des grandeurs voisines
(Alog Kii < 4). lllustrons ce cas a l'aide des complexes formés par les ions fer (III) et les ions
sulfate.
Exemple :
Les ions fer (111) Fe3+ réagissent avec les ions sulfate SO42-pour donner deux complexes : [FeSO4]*
(log B1=4,2) et [Fe(S04)2]~ (log f2 =7,4).
A V1 =10 mL de solution de chlorure de fer (111) FeClz de concentration C1 = 0,1 mol. L-1, on ajoute
V> =12,5 mL de solution de sulfate de sodium Na;S04 de concentration C2 = 0,1 mol. L-1. Quelle est

la composition finale de la solution ?

101



CHAPITRE III : REACTIONS DE COMPLEXATION/ Cours Chimie des Solutions

Deux complexes sont susceptibles de se former selon les réactions suivantes, d’équations :
Fe3* + S042- = [FeS04] Kr =f1=104,2 (D
[FeSO4]+ + S042- = [Fe (SO4)2] - Kr2=[f2/f1=103,2 (2)
ApKyi = pKa1 - pKaz = log Kz - log Ky = 1.

Comme ApKdi est inférieur a 4, les deux complexes vont se former simultanément (Figure 9).

[Fe(SO4)s ]~ | [FeSOL4J* Fe3+

T I -
32 472 pSOy

Figure 9 : Diagramme de prédominance des especes. Comme ApKjy; = 1,0, les
deux complexes se forment simultanément : pKq; = log Kr1 = 4,2 et pKqaz = log K, = 3,2

La composition de la solution se détermine en faisant le bilan de ces deux réactions de
formation. Exprimons les concentrations des diverses espéces du systéme en notant &y; et &y, les
avancements volumiques des réactions (1) et (2).

Al'aide des expressions de Kp et K, (*¥)

K (Evioqg— Svaeg) ¢ Evagy
f1= . . -~ iz = .
(C| - E'L-'] _éq:l - {Cl - ‘:;L"Léq - ‘E'I-"'E.éﬁl} [51;].'&'2] - Evl.éi-]-l . {Cl — "i":'l."'|1éq — El-"?.éq}

e FeSOy|*

[Fe3+].|sOi |
[[Fe(SOy-]7]
Kp2 = + a
[[FesO,[*]. [sOi]
equation Fe3+ SO}[ [FeSO,]*+ [Fe(SO4m]~
¢ apportées'™) C, C; — _

¢ apres la réaction

(1) C{ —&vi C;_: - &2 Ev1 —
C en prenant en s .
compte (1) et (2) (Cy —Evi) (€5 —Evi—&v2)| (Evi—E&v2) Eva
. P S . 1
=y Ci{= R = 0,044 mol . L
. CaVs 1
5= W 0,056 mol . L

il est alors possible d’obtenir un systeme de deux équations a deux inconnues que I'on résout a

I’aide d’une calculatrice ou d’'un ordinateur.
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Cette méthode, applicable lorsque le nombre de complexes est limité, devient rapidement
inutilisable quand le nombre de complexes est élevé. Il est alors préférable d’utiliser une
méthode informatique de simulation.

Précisons cette méthode dans le cas de 'exemple traité.

Il suffit de tracer, a I'aide d’un logiciel de simulation, les graphes des pourcentages des diverses
espéces contenant l'ion fer (III) en fonction du volume de solution de sulfate de sodium, a 0,1
mol. L-1, ajouté a 10 mL de solution de chlorure de fer (III), a 0,1 mol. L-1.

Il est alors possible d’identifier, sur le tracé obtenu, la solution S étudiée correspondant a V(S04 2-)
= 12,5 mL (Figure 10) et d’en déterminer la composition.

Sur le graphe nous lisons, pour V(S04%-) = 12,5 mL:

-log [S04%7] = 3, 4; s0it [SO4 2] = 4. 10-* mol. L1

% (Fe3*) =9 %; % ([FeS04] *) = 57 %; % ([Fe (S04)2]") = 34 %.

La quantité totale de fer (III) introduite est égale a n = 10-3 mol et le volume total de la solution

estV=22,5mL;dou:

0,09>1,0.1077

s 103 —4,0.10~3 mol.L"!

[Fe *] =

0,57x1,0. 1073

FeSO.4] =
i aI"] 225.10°

=2,5.102 mol.L"!

034%1.0.1077

[[Fe(SO4)2] 1= =1,5.10 2 mol. L !

22,5.107°
% especes
A pSO, @ psO ' T 100
4
g4 | (\'g) g4 Fe* —90
6 \ (3 % [FeSO4T* - 80
\ 5 (@ %IFeso,,T 70
5 \\\::J | 60
R i
4 w-----;“]‘&[\l\ 50
~ pKy » ?\
R P PSP  S == - 40
PK&@ 1 N\ 30
* / 20
! - 3 . 10
- i
4
@ | ——
0 10 127 20 V(SO;7) (mL)

Figure 10 : Graphes simulés des pourcentages des diverses espéces contenant
I'ion fer (III) en fonction du volume de sulfate de sodium a 0,1 mol. L-1 ajouté a 10 mL de
solution de chlorure de fer (III) a 0,1 mol. L-1. Pour pSO4 = pKqi, [Fe3*] = [[FeS04]*] ;
pour pS0;4 = pKgz, [[FeS04]*] = [[Fe(S04)2] -]
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IIL.5 Stabilité d’'un complexe

Considérons un ion central M donnant avec le ligand L un complexe [ML,]. Ce complexe peut étre
totalement ou partiellement détruit :
e sous l'action d'un autre ligand L', susceptible de donner avec M un complexe [ML'q] plus stable
que [MLy] ;
e sous l'action d’un autre ion central M' susceptible de donner avec L un complexe [M'L,] plus
stable que [ML,] ;
e sous l'action d’un acide HA susceptible de protoner le ligand L :

L+HAS LH* + A-
et donc de provoquer la dissociation du complexe [ML,] .
Etudions ces trois cas a I'aide d’exemples. Nous verrons au chapitre 4 le cas ou le cation M ou le

ligand L participe également a des réactions de précipitation.

1) Compétition de ligands pour un méme cation central(*)
Soit un ion central M, susceptible de donner le complexe [ML,] avec le ligand L de constante
globale bp et le complexe [ML'q] avec le ligand L' de constante globale 8 ‘;. Si 'on ajoute une
solution contenant le ligand L' a une solution contenant le complexe [ML,], il s’établit I'équilibre :

[MLp] + q L"= [ML'q] + p L

de constante(*) : K" = By By

Si K° est nettement supérieur a 1 et si le ligand L' est introduit en proportions steechiométriques
ou en exces, le complexe [ML,] est détruit. Dans le cas contraire, les deux complexes coexistent.
Des diagrammes de prédominance en fonction de pM facilitent I'étude de tels systémes.

0_ “‘MLI;;]J . ”—‘IP

(*) = g
[[JMLP]] . ['L']]I

. o IML‘HI L)L M
s01L : =z
(L9 [M]. [ML,]
B,
doii: K'=-"
ﬁlr_r
Application :

L’ion magnésium Mg?+ donne avec l'ion oxinate, noté Ox-, un complexe [MgOx]+* (log B = 4,7) et
avec lion E.D.T.A.,, noté Y 4, un complexe [MgY]?- (log f' = 8,7). A 10 mL de solution contenant
I'ion oxinatomagnésium (II) [MgOx]* a 0,2 mol. L-1, on ajoute 10 mL de solution d’E.D.T.A. a 0,2

mol. L-1. Déterminer la composition de la solution.
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Corrigé:
La réaction prépondérante est la réaction entre I'ion oxinatomagnésium (II) et 'ion E.D.T.A. Y *-
(Figure 11):
[MgOx]+ + Y4-= [MgY]?- + Ox-
de constante K°: K= "' / f=10*

A pMg

.

e B Y4_ o B
=5 | 8.7 a5
“7 : — ZZ
£3 Mg 75
22 S g2

= B - =
é ; Ox 47 8
&= 2%
g3 [MgOxT* AN

Figure 11 : Un diagramme de prédominance tracé en fonction de pMg permet de retrouver le sens
d’évolution du systeme. L’ion Y#- donne avec Mg2+ un complexe plus stable que I'ion Ox-, c’est le
plus fort accepteur d’ions Mg2+ des deux ligands en compétition

Faisons le bilan de cette réaction qui est quantitative en n’oubliant pas la dilution qui se produit
lors du mélange :
[MgOx]* + Y4 5 [MgY]> + Ox- (1)
¢ « apportées »(mol. L-1) 0,1 0,1 - -
cal’équilibre (mol. L-1) £ £ 0,1 0,1
d'ou: [[MgY]?]=[0x-]=0,1mol.L1

([[Mgrf—] -[Oa] ] R

et: [IMgOx]|"=[¥+] = 20

= 1.0 . 10— ol . L1

La concentration en ion Mg2+ peut se déterminer a I'aide de la constante de formation de I'un ou

I'autre des deux complexes; par exemple :

+7 142
[Mg2+] = %) —2.,0.10-7 mol.L-!
soit: pMg = 6,7
En reportant, sur le diagramme de prédominance suivant en pMg = - log [Mg?*], le point

représentatif de la solution, nous vérifions la validité des résultats obtenus et donc de

I’hypothése retenue.
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4.7 MgV~ | ¥+
[Mgox]*+ | Ox 6.7 8.7 pMg
\ solution étudige

Les ions [MgY]?- et O x - sont les espéces
prédominantes de la solution a I'équilibre.

Un diagramme analogue a celui de la figure 11 permet d'interpréter I'expérience réalisée au
paragraphe 111.1.
L’ion Fe3* donne avec I'ion oxalate C;04%2- un complexe plus stable que celui qu’il donne avec I'ion
thiocyanate SCN-. Aussi la réaction d’équation :

[FeSCN]?* + C2047~ = [FeC204]+ + SCN-

rouge vert pale a-t-elle une constante KO trés supérieure a 1 (Figure 12).

* pFe

Cc,03-
24 0.4

[FeC,0,*

spoj snid ua snid ap
42 suoLp smauuop

SCN-
' £l
1
\ [FeSCN]2*
| Y

Figure 12 : La réaction qui se produit est quantitative : K0 = 10094-3.0) = 2,5, 106

accepeurs dions Fe'*
de plus en plus forts

2) Compétition de plusieurs cations centraux pour un méme ligand
Soit un ligand L, susceptible de donner le complexe [ML,] avec I'ion central M de constante
globale S, et le complexe [M'L4], avec I'ion central M'de constante globale .
Si 'on ajoute une solution contenant I'ion central M" a une solution contenant le complexe [ML,],
il s’établit I'équilibre :

q[MLp)+pM'Sp[ML]+qM
de constante(*) :
K" =(Byp? /! (Bp)?

0_ [M'I,q]f’ LM

[ML p]‘!r M

. [M'LJ". [M].([L]")*
soit: K= ;;l 7 -
M7 (L)Y ML)

[ ;.
o B
B,

dou :
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Si K° est nettement supérieur a 1 et si l'ion central M' est introduit en proportions

steechiométriques ou en exces, le complexe [ML,] est détruit. Dans le cas contraire, les deux

complexes coexistent. Des diagrammes de prédominance en fonction de pL facilitent I'étude de

tels systemes.

Application :

L’ion E.D.T.A. Y 4~ donne des complexes avec l'ion calcium (log B([CaY]?-) = 10,6) et avec l'ion

magnésium (log B '([MgY]>) = 8,7). A 10 mL de solution contenant le complexe [MgY]2- a 0,2

mol. L-1, on ajoute 10 mL de solution de chlorure de calcium a 0,2 mol. L-. Quelle est la

composition de la solution a I’équilibre ?

Corrigé:

La réaction qui se produit est la réaction entre le complexe [MgY] 2- et I'ion calcium (Figure 13) :

[MgY]?- + Ca?* = [CaY]?- + Mg2+ (1

de constante de réaction K=/ ' = 1019= 79 ; la réaction n’est pas quantitative.

Déterminons la composition du systeme correspondant en n’oubliant pas la dilution qui se

produit lors du mélange.

F Y pY
2+
{L g A C.|a 10,6
£y [Ca¥T*
=0
25
2z Mg?
%?_L BT
g3 v
[Mg¥)]

g

suoj snid uo snid ap

_p A SUOLD sImauuop

Figure 13 : L'ion Ca2* donne avec Y4~ un complexe plus stable que I'ion Mg2?+, c’est le plus

fort accepteur d’ions Y4- des deux cations en compétition.

Déterminons la composition du systeme correspondant en n’oubliant pas la dilution qui se

produit lors du mélange.

[MgY]?>- + Ca?* = [CaY]> +

¢ « apportées » (mol. L-1) : 0,1 0,1

cal’équilibre (mol. L-1) : 0,1 - &veq 0,1- éveq Eveq
A ll’ lb . ‘E%"lfq

Aléquilibre : Oy = KO0 =

(0.10 — Ey g p)?

d’ou: &yegg=9.10-2mol. L1
soit: [[CaY]?-] = [Mg2*] = 9. 10-2 mol. L1
et: [[MgY]?-] = [Ca2*] = 10-2 mol. L-?

Mg2+

veq
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La concentration en ion Y 4 se détermine a l'aide de la constante de formation de 'un des

complexes, par exemple :

- Y2 3,7
(yaq UMeYP 1 _ 10

— —_ —10 —1
B . Mg2+] 5 2.2. 10 mol. L
soit: p¥=9,65
En reportant, sur le diagramme de prédominance suivant en pY = - log [Y %], le point

représentatif de la solution, il est possible de vérifier la validité des résultats obtenus et donc de

I’hypothése retenue.

|Ca¥ |2 Ca2+

- 10.6 B

solution étudiée

8.7

[Mg¥]2— |

Les ions [CaY]2- et Mg2+ sont les especes prédominantes de la solution a I’équilibre.

3) Compétition d’'un ion métallique et de I'ion hydronium pour un ligand
Soit un ligand L susceptible de donner le complexe [ML,] avec l'ion central M de constante
globale S, .
Le ligand L possede nécessairement un doublet non liant ; c’est donc une base, susceptible de
fixer un proton. C’est la base conjuguée de I'acide faible LH* de constante K .
Si 'on ajoute une solution d’acide fort a une solution contenant le complexe [ML,], il s’établit
I’équilibre :

[MLy] + p H30* = M + p HL+ + p H,0

de constante(*) :

1

0 _
& T B, .(KyP

K0 - [M].[HLT)”
[ML,]. [H,0%)"

oMLY [HL*P
k"= [JHLH] * [H;O‘]f’ . [L)”

K= I
ﬁp . ['KATU

Si K0 est nettement supérieur a 1 et si l'acide fort est introduit en proportions stoechiométriques
ou en exces, le complexe [ML,] est détruit. Dans le cas contraire, les différentes especes

coexistent.
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Application :

AV;=10,0 mL de solution de fluorure de sodium NaF a C; = 0,2 mol. L-1, on ajoute V, = 10 mL de
solution de sulfate de cérium (III) Ce2(S04)3 a C2 = 0,1 mol. L-1. A la solution obtenue, on ajoute
sans dilution une quantité n d’acide chlorhydrique HCI jusqu’a ce que 50 % du cérium (III) soit
complexé.

1) Déterminer les concentrations de Ce3+, F -, [CeF]?* dans la solution avant I'ajout de I'acide
chlorhydrique.

2) Déterminer ces mémes concentrations apres I'ajout de 'acide chlorhydrique.

3) En déduire le pH de la solution et la valeur de n.

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

Corrigé :
1) Lors du mélange de V; et V>, il se produit une réaction entre l'ion cérium (III) et I'ion fluorure
selon I'équation :
Ce3*+ F- < [CeF]?+ (D
de constante de réaction § = 1041 = 1,3. 104 La réaction est quantitative ; faisons le bilan de cette

réaction. En tenant compte de la dilution, il vient :

Ces+ + F- = [CeF]2+
¢ « apportées » (mol. L-1) 0,1 0,1
cal’équilibre (mol. L-1) £ £ 0,1

ATéquilibre : [[CeFJ2*] = 0,1 mol. L-1

¢ g 142
et: s=[Ce3']=[F]=[%)

soit: [Ce3*] = [F] = 2,8. 10-3 mol. L-1
c’est-a-dire :pF = - log [F-] = 2,55 (Figure 14)

[CeF]*+ Ce3+

| I | -
= A1 p
./ ’

solution étudiée

Figure 14 : L’ion [CeF]2+* est I'espece prédominante de la solution a I’équilibre.

2) L’ajout d’acide chlorhydrique provoque la protonation de l'ion fluorure ce qui déplace
I’équilibre ci-dessus dans le sens inverse ou sens 2 et provoque la dissociation du complexe.
L’équation de cette réaction s’écrit :

[CeF]2* + H30* < Ce3+* + HF + H,0 (2)
Sa constante vaut: K°=1 /(f.Ka) =0,13
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La réaction n’est pas quantitative, cependant I'ajout d’'un exces d’acide chlorhydrique déplace cet
équilibre dans le sens direct.
Lorsque 50 % d’ions cérium (III) sont complexés :
[Ce3+] = [[CeF]2*] = 0,05 mol. L-1
Le systeme se situe a la frontiere entre ces deux especes et pF = pKq=log = 4,1.
Soit: [F-]=10-41=7,9.10-5 mol. L-1
3) En écrivant la conservation de I'élément fluor, il vient :
[HF] = [F-]o - [F] - [[CeF]2*] = 0,05 mol . L-!
Le pH de la solution se détermine a I'aide de la relation :

PH = pK s + log |: [[[[__‘“___‘]]-

soit: pH = 0,40 et [H30+] = 0,4 mol. L-1

e n est la quantité d’ions H30+, introduits dans la solution :
n = n (H304)introduits = N (H30+)ayant réagi selon (2) + 1 (H30+)libre
d’ou : n = n(HF) + n(H30+)libre

soit: n = (V1 + V) ([HF] + [H30+])

d’ou: n =9 mmol

II1.6 Titrages complexométriques

Comme les titrages acido-basiques, les titrages complexométriques seront plus particuliérement
étudiés en travaux pratiques. Dans ce paragraphe, nous allons présenter un exemple tres
classique de titrage complexométrique.
La réaction de complexation mise en jeu pour le titrage doit étre unique, c’est la raison pour
laquelle les systemes ou ne peuvent se former qu’'un seul complexe sont les plus souvent utilisés.
Cette réaction doit étre également quantitative et rapide.
La fin de la réaction de titrage ou équivalence est le plus souvent déterminée a l'aide
d’indicateurs colorés spécifiques. Ce sont généralement des couples ligand donneur de ligand,
L’/ ML’, dont les deux formes ont des teintes différentes.
L’ion E.D.T.A, Y%, donnant avec de trés nombreux cations métalliques, des complexes dont la
réaction de formation répond a ces criteres, est souvent utilisé pour des titrages
complexométriques ; aussi allons-nous étudier le titrage d’'une solution d’ion calcium par une
solution d’E.D.T.A.

1) Principe du titrage, conséquences
Une solution d’E.D.T.A., de concentration C; connue, est ajoutée a la burette a un volume précis
V72 de solution contenant des ions calcium a la concentration C; a déterminer (Figure 15).

La réaction de titrage peut-étre schématisée par I'équation :
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Cazt+ Y+ = [CaY]* (1)

sa constante valant K° = f = 10106 =4, 1019, elle est quantitative.

solution de
E.D.T.A
de concentration

fh—mgr— C,

V, mL de solution de Ca?+
+ V,mL solution tampon pH = 10,2

+ NET.

Figure 15
ATéquivalence : no(Ca2+) = n(Y 4-)versé a réquivalence
soit: C2. V2= C1. Vigq

Les réactifs et produits de la réaction de titrage étant incolores, un indicateur de fin de réaction,
ici le noir ériochrome T(N.E.T.), est nécessaire pour repérer 'équivalence.
L’E.D.T.A., ou ion éthylénediaminetétraacétate Y 4-, est une tétra-base correspondant au tétra-

acide H,Y de pKxi=2,0; 2,7 ;6,2 et 10,2 (voir digramme de prédominance ci-dessous).

HaY | | Ho¥ 2— | HY 3~ |
0 20 27 6.2 10.2 14  pH

Domaines de prédominance de I'acide éthyléenediaminetétraacétique H,Y .

Afin que le titrage ne soit pas perturbé par d’éventuelles réactions acido-basiques auxquelles
participerait I'ion Y 4-, la solution dosée est tamponnée.

L’efficacité de l'indicateur coloré dépend du pH de la solution dosée, I'expérience montre que
c’est au voisinage de pH = 10 que le titrage est le plus précis.

Nous admettrons, pour simplifier, que la solution est tamponnée a pH = pKas = 10,2. Un mélange
ion ammonium-ammoniac NH4*/NH3 est généralement utilisé pour réaliser la solution tampon.

Remarques :

e La solution titrante d’E.D.T.A. est préparée au laboratoire a partir du composé solide
Na;H;Y beaucoup plus soluble que Na.Y. Cependant a pH = 10,2 la solution titrante est
un mélange équimolaire d’ions Y+ et HY 3-.
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e Lors de 'ajout de la solution d’E.D.T.A. deux réactions se produisent en présence du tampon NH*
/NH3:

Ca?* + Y4+ % [CaY]?- (1)
de constante K% = 5 = 4. 1019

et Ca?* + HY3- + NH3 = [CaY]?- + NHy* (2)

B K4

de constante K9 = _
27 K,(NHI/NH,)

=4,0.107

Ces deux réactions étant quantitatives, nous admettrons pour simplifier I'écriture que la réaction
de titrage peut étre représentée par la seule écriture de (1).

2) Détermination de I'équivalence
L’indicateur de fin de réaction utilisé pour repérer I'équivalence de ce titrage est généralement
le noir ériochrome T (N.E.T.). C’est un triacide HzInd, dont la premiére acidité est forte, les deux
autres ayant pour pKa; : 6,3 et 11,5. La couleur de cet indicateur dépend du pH (voir diagramme

de prédominance ci-aprés). A pH = 10,2, le noir ériochrome T est bleu, couleur de 'espéce Hind?-.

Holnd— Hind?— Ind3—
rose bleu orange

6.3 10,2 11,5 rH

Domaines de prédominance et teintes du noir ériochrome T, HsInd.
Cet indicateur donne avec les ions calcium un complexe de couleur rouge violacé selon la
réaction d’équation :
Ca?* + HInd?- + NH3 = [Calnd]-+ NHy* (3)
(bleu) (rouge violacé)
Pour réaliser le titrage, on introduit initialement un volume précis V, de solution contenant des
ions calcium Ca?* a doser, un volume V, de solution tampon de pH = 10,2 et quelques gouttes de
solution de noir ériochrome T.
Le complexe [Calnd]- se forme : la solution est alors rouge violacé.
Lors de I'ajout de la solution titrante d’E.D.T.A., les ions Y 4- réagissent avec les ions Ca?* libres,
selon I'équation :
Ca?*+ Y4 s [CaY] 2~ p= 10107
Puis, lorsque tous les ions Ca2+ libres ont réagi, I'ion E.D.T.A. Y 4- réagit avec le complexe [Calnd]-,
selon I'équation :
[Calnd]- + Y4+ NHsts [CaY]?- + HInd? + NH3

rouge violacé  incolore incolore  bleu
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Lorsque [HInd? -] > 10. [[Calnd]-], 1a solution est bleue ; on peut alors considérer que tous les
ions calcium initialement introduits ont réagi et que 1'équivalence est atteinte. Le repérage de
I’équivalence est un exemple concret de compétition entre deux ligands Y et Ind3- pour un

méme cation, I'ion Ca2* (Figure 16).

pCa

i
[7==
& 1 10,7 el e
= |2 =g
[ S = |5
- =5
c | ®

= ! ®
2|2 z |5
o S
= Ele
3|35 I
== =ile)
.8 ey 1 = Mo
2= ¥ T

[Ca Ind]~

B Y

Figure 16 : Compétition entre les ligands Y4- et Ind3-.

Remarques :

e Le complexe [MgInd]- a une teinte rouge violacé beaucoup plus vive que celle de [Calnd]-; aussi sa
présence, méme a l'état de trace, facilite-t-elle le repérage de I'équivalence .

e [l est possible de tracer, a l'aide de logiciels de simulation, les graphes pL = f (V) ou pM = f (V) pour
ces titrages.

Il suffit, comme pour les titrages acido-basiques, d’établir des tableaux d’avancement et de
considérer les différents cas: V=0;0<V<Vg; V=Vg; V>V

De tels tracés ne sont intéressants que s’il est possible de les comparer a des graphes
expérimentaux; ce n’est le cas que lorsque des électrodes spécifiques peuvent étre utilisées pour
mesurer pL ou pM, ce qui est assez rare.

En revanche, la simulation de titrages complexométriques a l'aide de logiciels appropriés permet
d’'interpréter des phénoménes expérimentaux en particulier lorsque d’autres réactions (acido-
basiques, précipitations, ...) se produisent simultanément (cf. chap. I1I).

Application :

On dose, en présence d’'une solution tampon de pH = 10,2, V; = 50 mL d’eau minérale contenant
des ions calcium et magnésium, par une solution d’E.D.T.A. de concentration C; = 10-2 mol. L-1. Le
volume versé a I'équivalence est Vz¢q = 8,6 mL.

Données : log 3(CaY 2-) = 10,6 etlog ' (MgY 2-) = 8,7.

1) Quelle est la concentration globale C; en ions magnésium et calcium de cette eau ?

2) La dureté d’'une eau est donnée :

- soit par sa concentration C totale en ions magnésium et calcium (généralement exprimée en
mmol. L-1);

- soit par son degré hydrotimétrique °TH, défini par: 1 °TH = 10. C avec C en mmol . L-1

Quelle est la dureté de I'’eau analysée exprimée dans ces unités ?
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1) Vu les valeurs de f et ', les ions calcium et magnésium sont tous deux dosés lors de ce titrage
(*) ; aussi, a I'’équivalence a-t-on :

no(Ca?*) + no(Mg?+) = n(E.D.T.A.)versé

d’ou: C1. Vi=C2 Vagq
C5 . Vag
soit : Cr= 5 = 1,710 mol.. L
1

(*) Deux ions métalliques sont titrés séparément par un ligand L si les constantes de formation
des deux complexes susceptibles de se former sont telles que : ApKs = 4
2) La dureté de I'’eau analysée est donc égale a 1,7 mmol. L-! d’ions Mg?* ou Ca?*, ou égale a 17

°TH.
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CHAPITRE 1V : REACTIONS DE PRECIPITATION

IV.1 Produit de solubilité
1) Solubilité
2) Solution saturée ; produit de solubilité
a) Dissolution du sulfate de calcium
b) Généralisation
3) Solubilité dans I'eau pure et produit de solubilité
a) Exemples
b) Généralisation
4) Condition de précipitation
5) Effet d’ion commun
6) Domaine d’existence d’un précipité
7) Précipitations compétitives
a) Expérience
b) Interprétation
IV.2 Solubilité et complexation
1) Dissolution d’un précipité par formation de complexe
a) Expérience
b) Généralisation
2) Evolution de la solubilité par formation de complexes
IV.3 pH et précipitation
1) Dissolution d'un précipité par action d’un acide
a) Expérience
b) Généralisation
2) Précipitation des sulfures métalliques
3) Précipitation des hydroxydes métalliques
a) pH de précipitation des hydroxydes métalliques
b) Cas des hydroxydes amphoteéres
IV.4 Titrage par précipitation
1) Présentation du titrage
2) Réalisation du titrage : détermination de I'équivalence
a) Suivi potentiométrique
b) Suivi conductimétrique
c) Utilisation d’un indicateur coloré
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Introduction

L’entartrage des canalisations par des dépots de calcaire, la séparation par précipitation
sélective des différents ions métalliques présents dans un minerai, 'obtention de cristaux
artificiels, le dosage des ions chlorure dans une boisson, ... sont autant d’exemples de réactions
dans lesquelles interviennent des précipités. Dans ce chapitre, nous allons étudier les

conditions de la formation et de la dissolution de ces précipités.

IV.1 Produit de solubilité
1) Solubilité

Soit une solution saturée d’un soluté A.

A une température donnée, la solubilité de 4, notée s, est le quotient de la quantité de A
qu’il a fallu dissoudre pour obtenir cette solution saturée, par le volume V de solution
ainsi préparée.

La solubilité s’exprime généralement en mol. L-1:

A)
mol . -1 — 5= "#A) <— mol

Ve L
e La solubilité peut aussi étre définie par le quotient de la masse de A qu'il a fallu dissoudre pour
obtenir une solution saturée, par le volume V de solution ainsi préparée, a une température
donnée. Nous la noterons t.

Elle s’exprime alors généralementen g. L-1:

mA) « g

L=
= V « L

m(A) =n(4) . M(A),dou t=s.M(A).
e La solubilité s d'un composé ionique peut étre reliée aux concentrations des ions apparus en

solution lors de sa dissolution dans I’eau pure.
2) Solution saturée ; produit de solubilité
a) Dissolution du sulfate de calcium

Dans un erlenmeyer contenant 50 mL d’eau distillée, introduisons une pointe de spatule de
sulfate de calcium CaSO;, et agitons : tout le solide se dissout. Ajoutons a présent deux spatules
de sulfate de calcium et agitons : un dépot blanc persiste. Filtrons la solution, puis introduisons
un peu du filtrat dans deux tubes a essai et réalisons les tests décrits a la figure 1. Ces tests

montrent que le filtrat contient des ions sulfate SO42- et des ions calcium Ca?*.
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Le mélange obtenu a saturation est constitué d’un solide, ou précipité, en équilibre

avec ses ions constitutifs selon I'équation :

CaS04(s) = Ca?* (aq) + SO#-(aq)

Cet équilibre est caractérisé par une constante d’équilibre, notée Kj, reliant a I’équilibre et en

solution diluée les concentrations des espéces dissoutes dans la solution saturée :

C 2+ . 502_
K _ €a”"1.[5O77] avec ¥ = 1.00 mol .T !

) (c0)?
écrit plus simplement : K = [Ca?*]. [SO4-], expression dans laquelle les concentrations sont

exprimées en mol. L-1. A 25 °C, K; (CaS04) = 7,9. 10-6.

de sulfate
de calcium

a 04 (s-l

solution de
l—chJorure de baryum

] { solution saturée

précipité blanc'

filtrat de BaSO,

soluticn de

|7 carbonate de sodium

précipité blanc

filtrat de CaCOg

Les tests réalisés sur le filtrat obtenu par filtration de la solution saturée de sulfate de
calcium montrent que ce filtrat contient des ions sulfate SO42-et des ions calcium Caz+.

b) Généralisation

Considérons une solution saturée contenant un composé ionique peu soluble de formule Cx 4, ,

en équilibre avec les ions Cr* et A4~ selon I'équation :

CrAy(s) = x CP* (aq) + y AT (aq)

La constante d’équilibre caractérisant cette réaction est appelée produit de solubilité et notée

K, elle ne dépend que de la température. A 'équilibre :
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_ (a(CP)Y L (AT )Y

K, a(C A is))

En solution diluée, cette expression devient :

PR (eia " L

0= - -1
g O avec ¢ L00 mol. Ls

ou, plus simplement, en exprimant les concentrations en mol. L-1 :

K, = [CP*F* . [A9)”

On définit également : PKs = —log K

Exemples a 25 °C :

e Pour AgsPO4(s) = 3Ag*(aq) + POs(aq)
Ks = [Ag*]3. [PO+]=1,3.10-20 pKs=19,9

e Pour Pb3(As04); (s) = 3 Pb?+ (aq) + 2 AsO3-(aq)
Ks=[Pb?*]3. [AsO-]2 = 4,1 .10-36 pKs = 35,4

Le tableau 2 fournit quelques valeurs de pK;

Tableau 1 : Quelques valeurs de K; et de pKsa 25 °C.

composé Kg pKs

AgCl  |20.1071°| 97
AgBr |5.0.1001% ] 123
Agl 63.10°17| 16,2
Ag,CrO, |[1,0.10712| 120
Fe(OH), |7.9.107'¢ 15
Fe(OH); |[1.0.107%%| 380
Pbl, 6.3.107 8.2
PbS 25.1077 | 266
Hgl, |5.0.1027] 283
Hg S 1,0.1052 52

3) Solubilité dans I'’eau pure et produit de solubilité
La solubilité s d'un composé ionique est liée au produit de solubilité K.
a) Exemples

Etudions les solubilités du chlorure d’argent AgCI (Ks = 2. 10-10) et du chromate d’argent Ag2CrOs
(K's =10-12).
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e Soit la dissolution du chlorure d’argent AgCl dans I'’eau pure selon la réaction d’équation:
AgCl (s) = Ag*(aq) + Cl- (aq)
Lorsque la solution est saturée (voir Tableau d’avancement ci-dessous) :
[Ag*] =set[Cl-]=s
d’ou: Ks=[Ag*] . [ClF] = s2 = 2.10-10

soit : s=vK;=1,4.10-5 mol. L1

Bilan de la dissolution dans I’eau pure du chlorure d’argent AgCl
lorsque la solution est saturée.

equation | AgCl = Agt +CI-
uantités
4 at=0 fp 0 0
uantités a .
I[g.':ltur:':ltinun my—=s.V| .V sV
concen- espice
tration a . s s
saturation solide

e Pour la dissolution du chromate d’argent Ag2CrO4 dans l'eau pure selon la réaction
d’équation : Ag:Cr04 (s) & 2 Ag* (aq) + CrO42- (aq)

A saturation (voir tableau d’avancement ci-apreés): [Ag*] = 2 s’ et [CrO4#-] = 8’

d'ou: K = [Ag*] 2. [CrO4] = 45’3 = 10-12

soit: s’ = VK. '/4 = 6,3. 10-5 mol. L-1

Nous constatons que s(aga1) < s(4g2Cr04) alors que Ks(AgCl) > Ks(Ag2Cr04).

Bilan de la dissolution dans I’eau pure du chlorure d’argent
Ag>Cr04 lorsque la solution est saturée.

équation |Ag-,CrO,y=2A90" + Cr\D%,_

uantités
qi r=0 flg 0 0
uantités a )
gaturation np—s.V| 25V 5.V
concen- espice
tration a so[]’ide 25 5
saturation

De deux composés, le plus soluble est celui qui a la plus forte solubilité ; ce n’est pas
nécessairement celui qui a le produit de solubilité le plus élevé, cela dépend de

I'atomicité des éléments présents dans les deux composés.
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b) Généralisation

Soit un composé ionique C.A, qui se dissout dans de I'’eau pure en donnant les ions Cr+ et Ad-
dont nous admettrons qu'’ils ne réagissent pas avec I'eau.

L’équation de la solution s’écrivant : CAy(s) =x Cr+ +y AT

il vient: [C]=x5 et [AT]=y.5s

L’expression de K; = [CP*]x. [As}»  s’écritalors:

Ki=(x.s)x. (). s =xx.yy.sxv

La solubilité dans I'’eau pure d’'un composé ionique C:A, dont les ions ne réagissent pas

avec I’eau vaut :

5

K, )H{H-;r}

~ >, ¥
Cette relation est a retrouver dans toute étude (voir exemple ci-dessous)

Solubilité de l'oxalate d’aluminium Al;(C>04)3 (S) :

Pour I'oxalate d’aluminium :
Al;(C204)3 = 2AB*(aq) + 3C204%2-(aq)
solide en exces 2s 3s
Ks’ = [AI3+]2. [C2042-]3 = 10-29

=(2s)2 (3s)3

=108.s°

Ks \13
fs=-
e (103,
soit: s=6,2.10-7"mol. L-1

4) Condition de précipitation

Considérons le systeme chimique défini par C.4,(s), Cr*(aq) et A7-(aq). Deux cas sont a envisager.
m Lorsque ces trois espéeces coexistent en équilibre, selon la réaction d’équation :

CAy(s) S xCr(aq) +yA(aq)
la solution est saturée et les concentrations [Cp+]éq et [Ag-]éq sont telles que :

Qéq = [CP*]¥eq - [ATPeq = Ks

m Lorsqu’il n'y a pas de solide, la solution n’est pas saturée, le systeme est hors d’équilibre
chimique.
A quelle condition une solution est-elle saturée ?

Soit Q. le quotient de réaction calculé a partir des concentrations apportées des espéeces ioniques.
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e Si Q. est inférieur a Ks, (Qa < K), 'équilibre chimique ne peut étre atteint, il n’y a pas
d’apparition de précipité.
e Si Q. est supérieur a Ks, (Q. > Ks), il y a précipitation et évolution du systeme jusqu’a I'équilibre
aveg, alors, Qs¢q = K.
Il est donc possible, a partir de la valeur de Q. , de déterminer si un précipité existe, ou non, en
équilibre avec ses espéces ioniques constitutives (Figure 1) :
e Lorsqu’on ajoute un composé ionique a de 'eau pure, le composé se dissout et la
solution n’est pas saturée tant que le quotient de réaction Q reste inférieur au produit de
solubilité K.
* Lorsqu’on ajoute une solution contenant des ions C P+ a une solution contenant des ions
A7, il y aura précipitation de C.A, dés que :

Qu= [CPP. [Arp =K,
Q. étant le quotient de réaction calculé a partir des concentrations apportées de

Cr+ et Ad- exprimées en mol. L-1,

4
[cr]

pas de
précipité

solution non saturée

—
-

[A%7]

Figure 1 : Conditions de précipitation du solide Cx Ay en fonction des
concentrations des ions Cr* et Ad-.

Application :

On mélange 10 mL de solution de sulfate de sodium et 10 mL de solution de nitrate d’argent,
toutes deux a la concentration ¢ = 8.10-2 mol. L-..

Observe-t-on un précipité de sulfate d’argent ?

Donnée : K (Ag2S04) = 1,5. 10-5.

Corrigé :
Les concentrations apportées ou introduites des ions argent (I) et sulfate en tenant compte de
la dilution, mais avant toute éventuelle réaction, valent :

[Ag] = [SO42] =c/ 2 = 4.10-2 mol.L-1
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S’il y a précipitation, le systeme est le siege de ’équilibre :
Ag>S04 (s) 5 2 Agt (aq) + S042- (aq)
de constante K°=Ks=1,5.10-5.
Le quotient de réaction Qa lors du mélange des deux solutions vaut :
Qa=[Ag']?. [SO4*]
=(4.10-2)2, (4.10-2) = 6,4.10-5
Lors du mélange, Q. > K; : du sulfate d’argent précipite (Figure 2). La quantité de précipité
formé est telle qu’en fin de précipitation, le nouveau quotient de réaction a I'équilibre, Q¢ , est

égal a K; .

1,5.10— 6.4.10-3

I
K, -=———Q,

Qy

Figure 2 : Q. > K;le systeme évolue dans le sens 2 (sens indirect), il y a précipitation.

5) Effet d'ion commun

On dit qu'il y a effet d’ion commun :
« soit lorsque Ci4, (s) est dissous dans une solution contenant déja des ions Cr* ou des ions A4-;
e soit lorsqu’une solution contenant des ions CP* ou A4 est ajoutée a une solution obtenue par
dissolution de C:4, (s).
Considérons une solution saturée obtenue en dissolvant Ci4, (s) dans de I'’eau pure. Dans la
solution, s’établit '’équilibre d’équation :

CAy (s) s xCrt+yAd (1)
caractérisé par le produit de solubilité :

K = [Cr*]%e . [Aa-] Y,

Introduisons, dans cette solution, des ions A4~ de telle facon que la dilution soit négligeable. Ces
ions Ae- sont apportés soit par le solide Nay4, soit par une solution concentrée de NagjA.

La concentration des ions A4~ dans la solution immédiatement apreés cet ajout est donc telle que:
[Aa-] > [Aa]e

Le quotient de réaction Q est: Q = [CP*] % . [A9-]¥

Il est supérieur a K. L’équilibre (1) est déplacé dans le sens 2 (Figure 3), il y a précipitation, [Cr+]
diminue, comme s = [C »*]/x la solubilité diminue.

Lors de I'ajout, sans effet de dilution, d’ions A4- ou Cr+, la solubilité de C:4, diminue.
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K, o
avant ajout aprés ajout
dions A9 : dions A9 :

Q=K. o= K,

C"A_" précipite
jusqu'a ce gque
de nouwveau
o=K,

Figure 3 : Inmédiatement apres I'ajout d’ion Ad-, Q > K, et C,A, précipite

jusqu’a ce qu'a nouveau Q = K.
Application :
A Vi = 50 mL d’une solution S; saturée de chlorure de plomb (II), on ajoute V, = 50 mL d’une
solution S, de chlorure de sodium a c; = 0,1 mol. L-1. Soit S3 la solution obtenue. Déterminer la
solubilité du chlorure de plomb (II) :
a) dans la solution S ;
b) dans la solution Ss.
Donnée : pKs(PbCL;) = 4,7.
Corrigé :
a) Dans la solution S, s’établit 'équilibre d’équation :

PbCl; (s) < Pb?* (aq) + 2 CI-(aq)
Soit s, la solubilité de PbCl, dans I'’eau pure ; alors :

[Pb2+] = sp et [CI] = 2 so

Aléquilibre : Qeq = [Pb?*]. [CIF]2=4 503 =K

s 143

dou: o (%) = 1.7.10-2 mol . L

b) Soit s, la solubilité de PbClz(s) dans la solution Ss; ; on peut considérer que le chlorure de
plomb (II) se dissout en fait dans une solution de chlorure de sodium de volume V; + V; et de

concentration :

_ G- 9 = -1
o VrV, =2 =5,0.10~mol.L

d’ou le bilan de matiere :

PbCl(s) = Pb>* + 2Cl
concentrations initiales : 0 c
concentrations a I’équilibre : s c+2s
d’ou a I'équilibre : Q¢q=s(c + 2 5)2=K;
soit: 4s3+4c.s2+c2s-Ks=0

dont la résolution a I’aide d’une calculatrice donne :
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s=5,4.10-3mol. L1

s < 5o : en présence d'ions chlorure, la solubilité de PbCI; diminue.

6) Domaine d’existence d’un précipité

La condition de précipitation établie précédemment (Q. > K;) permet de tracer des diagrammes
pas de sens : un précipité existe ou n’existe pas.

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

A une solution de nitrate d’argent a 0,1mol. L-1, on ajoute, sans variation de volume, une solution
concentrée d’iodure de potassium. Soit, a déterminer, la valeur de pl = - log [I-], pour laquelle Agl
précipite. Donnée : pKs(Agl) = 16,2.

Il y a précipité dés que : Q. = Ks(Agl), avec Qq = [Ag*] - [I]¢q

soit: [I-lea= Ks(AgI)/[Ag’]  ouplsq = pKs(Agl) - pAg*
Un précipité se forme donc des que : [I-] 2 [I]¢q

soit: log [I-] 2log [I"]e¢q

d’ou: -log [IF] < -log [I"]¢q

et: pl < plgg

soit enfin: pl < pK; (Agl) - pAg+

Pour une solution contenant des ions Ag* a la concentration de 0,1 mol. L1, il y a formation de

Aglsipl<15,2,dou le tracé du domaine d’existence de Agl suivant.

L= D ke Bo B T

il el S TerTnace «lum
j = b ot = R =T . B _ .
s R e EFraass e Eoeares s i Epe i s

ol T e T E M e ol T e e W

T
== =

Domaine d’existence du précipité d’iodure d’argent dans
une solution ou initialement [4g+] = 0,1 mol. L-1.

Il est possible, en utilisant un logiciel de simulation, de tracer des diagrammes de distribution
d’especes. Il apparait alors nettement la limite d’existence du précipité. Celle-ci dépend de la

concentration en cation (Figure 4).
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ot N = EneE

80ﬁf:l:‘:lAgflo=1,0.]0:3mnl.]_.‘l f / [
(2)1Ag* o= 1.0. 102 mol.L™! / / ]

707 3)[Ag 10 =1.0.10" mol. 1!

60 O @ ©),

w [ J |
“ [ /] ]
N [ /| ]
o J S S

] _'/ o o >

10 11 12 13 14 15 pl

Pourcentage d’ions argent Ag+* en solution en fonction de pI = - log [I] lors de I'ajout d'une
solution d’iodure de potassium a une solution de nitrate d’argent de concentration c.
Lorsque [Ag*] € ¢, la précipitation commence ; sur les graphes cela correspond
aux points anguleux E, F et G dont la position dépend alors de c puisque :

plsq = pKs(Agl) - pAg = pKs(Agl) - pc

7) Précipitations compétitives

a) Expérience

¢ Dans un tube a essai contenant environ 1 mL de solution de nitrate de plomb (II) a 0,1 mol. L-,

ajoutons quelques gouttes d’une solution de chlorure de sodium a 0,1 mol. L-1 : un précipité

blanc de PbCl; apparait (Figure 4. a).

* Recommencons en remplacant la solution de chlorure de sodium par une solution d’iodure de

potassium : un précipité jaune de Pbl; se forme (Figure 4. b).

e Au tube a essai contenant le précipité de chlorure de plomb, ajoutons goutte a goutte la

solution d’iodure de potassium : le précipité blanc disparait alors qu'un précipité jaune se forme

(Figure 4. c).

Na“'Cl_\ / K+1—
&

/]
& [}
PbCl, Pbl.
blanc jaune
Ph2t+ 2 NO4—
(a) by
K+Ix&
8 formation
a de Pbla
FbClz jaune
blanc

ch

Figure 4 : Précipitation d’halogénures de plomb.
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b) Interprétation
e Dans l'expérience (a), le précipité blanc est du chlorure de plomb formé selon la réaction
d’équation :

Pb?+ (aq) + 2 Cl- (aq) = PbCl; (s) (@)

et de constante telle que :

Pb2*]. [c1m)F  KJ(PbCly)

d’équation :
Pb?+ (aq) + 2 I- (aq) = Pbl; (s) (b)

et de constante telle que :

_ I _ |
b [th -I--l ‘I]—|2 K‘ltphl 2:}

e Dans l'expérience (c), le précipité de chlorure de plomb est détruit par formation du précipité
d’iodure de plomb formé selon la réaction d’équation :

PbCL; (s) + 2 I- (aq) < Pbl;(s) + 2 Cl- (aq) (9

et de constante telle que :

KO— [C1]? o~ [Pb**] _ Ky(PbCly)
P [Pp] Ky(Pbl
soit (*) : K% =4.103
La valeur élevée de K° justifie ’évolution du contenu du tube a essai de I'expérience (c).
Lors de I'ajout de I'iodure de potassium I’équilibre (a) est déplacé dans le sens inverse, ou sens 2,

et I'équilibre (b) s’établit, puis est déplacé dans le sens direct, ou sens 1.

(*) Ks(PbClz) = 2,5. 10-5 ; Ky(Pbl3) = 6,3. 10-9

IV.2 Solubilité et complexation
1) Dissolution d’un précipité par formation de complexe
a) Expérience

Dans un tube a essai contenant une solution diluée de chlorure de sodium, ajoutons quelques

gouttes de nitrate d’argent ; un précipité blanc de chlorure d’argent AgCl se forme. Ajoutons
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alors, goutte a goutte, une solution concentrée d’'ammoniac ; le précipité disparait. La formation
de I'ion complexe diammineargent (I)
[Ag(NHs3).]* selon I'équation (**) :

AgCl (s) + 2 NHz < [Ag(NH3)2]* + Cl-

explique les faits observés.

(**) Pour cette réaction, a I'équilibre :

[[Ag(NH3)2]*].[CI]

Kﬂ = Qéq = =
7 e . [NH;]"
qui peut se réécrire
KO — [[Ag(NH3)21"].[Cl] _ [Ag*]
[NH;]? [Ag*]
Soit :
-1+
o= UASNHLIT o o
[NHz]-. [Az"]
d’ou: KO = B>([Ag(NH3):]%) . K(AgCl)

b) Généralisation

Considérons une solution saturée S obtenue en dissolvant CxAy (s) dans de I'’eau pure. Dans la
solution, régne I'équilibre d’équation :
CAy(s) s xCr+y A (D) Ks

m Supposons tout d’abord que l'ion C p+ puisse donner, avec le ligand L, un complexe [CL,] P*
selon I'équation :

Cr++n L s [CLy)P* (2) Bn
L’addition, a la solution S, d'une solution contenant le ligand L, va entrainer le déplacement de
I’équilibre (1) dans le sens 1, augmentant ainsi la solubilité de C.4, (s) (***).
(***) o Dans l'eau pure la solubilité s de C.A, (s) peut s’écrire en 'absence d’autres réactions :
e En présence du ligand L, elle vaut :

5 = 1_ (1CP*] + [[CL,IP*])

m Supposons, a présent, que l'ion Ag- donne avec le cation M ™ un complexe [MA](-a)+ selon
I'équation :

At~ + Mr+ 5 [MA]r-0)+ 3)
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L’addition, a la solution S, d’'une solution contenant le cation Mr+, va entrainer le déplacement de
’équilibre (1) dans le sens direct ou sens 1, augmentant ainsi la solubilité de C.A, (s) (****).

(****) e Dans l'eau pure la solubilité s de C.A,(s) peut s’écrire en I'absence d’autres réactions :
[A97]

}:

e En présence du cation Mr+, elle devient :

5= L (140 + [[MA]r-94))

1,

La participation de I'un des ions C 7* ou A7 a la formation d’'un complexe augmente la
solubilité de C4, (s).
Application :

Une quantité no = 10-3 mol de chlorure d’argent est agitée dans V = 0,5 L. d’eau pure. On ajoute,
sans dilution, de 'ammoniac a cette solution.
Quelle quantité minimale n d’ammoniac faut-il ajouter pour que le précipité soit entiérement
dissous ?
Données : pK;(AgCl) = 9,7 ; log B2([Ag(NH3):]*) = 7,2 .
Corrigé :
La solution est le siege de deux équilibres d’équations :
AgCl £ Ag* + Cl- K (1)

Ag* + 2 NH3 < [Ag(NH3):]* P2 (2)
Lorsqu’on ajoute I'ammoniac, il se produit la réaction (2), ce qui déplace I'équilibre (1) dans le
sens 1 ; la solubilité du chlorure d’argent augmente.
Lorsqu’'un ion CI- passe en solution, un ion Ag* y passe aussi et se retrouve en solution, soit sous
forme d’ions Ag+, soit sous forme d’ions [Ag(NH3z).]*, d’ou :

s = [Ag*] + [[Ag(NH3)21+] = [CF]
m Lorsque la quantité n0 de chlorure d’argent a été dissoute :
[ClF] =2.10-3 mol. -1

m A la limite de dissolution :

. K _ . .
[Ag*]= &y =10.10 7 mol.L!
d’ou: [[Ag(NH3)]*] = [CI] - [Ag*] = [CI]

~2.10-3mol. L-1

m La concentration en ammoniac libre se détermine a I'aide de 3, :

[ [[Ag(NH;3),1*1}'?

= -3 2 1
[NH;5] B, 1Az 3,6.10=mol.L

128



CHAPITRE IV : REACTIONS DE PRECIPITATION/ Cours Chimie des Solutions

La quantité minimale n d’ammoniac qu’il a fallu introduire se détermine en écrivant la
conservation de NH3 :
n = V. (2.[[Ag(NHs):] *] + [NH3])

soit : n=2.10-2 mol

2) Evolution de la solubilité par formation de complexes
Dans certains cas, I'anion A4 peut donner, par réaction avec le cation C ?*, un précipité et un ou
plusieurs complexes. La solubilité de C:4, varie fortement avec la quantité d’anions introduits.

Intéressons-nous, par exemple, aux réactions entre 'ion argent Ag* et I'ion cyanure CN-.

Application : Précipitation et dissolution du cyanure d’argent

Une solution concentrée de cyanure de sodium (Na* + CN-) est progressivement ajoutée a une
solution de nitrate d’argent (Ag* + NO3") de concentration ¢ = 10-2 mol. L-1.

1) Indiquer les réactions susceptibles de se produire. Pour quelle valeur de pCN = - log [CN-], le
cyanure d’argent commence-t-il a précipiter ? Vérifier que l'ion complexe est alors minoritaire
devant I'ion argent (I).

2) Définir et exprimer la solubilité s du cyanure d’argent, en présence de AgCN(s), en fonction de
[CN-], de Ks et de 3.

3) Montrer que, sur des domaines qu’on précisera, log s peut s’exprimer simplement en fonction
de pCN.

4) Pour quelle valeur de pCN, le cyanure d’argent est-il entiérement dissous ? Vérifier que l'ion
argent (I) est alors minoritaire devant I'ion complexe.

5) Tracer log s = f(pCN).

Données : pKs(AgCN) = 15,9 ; log B2 ([Ag(CN):]-) = 21. On supposera la dilution négligeable.

Corrigé :
1) Lors de l'addition de la solution de cyanure de sodium, il se produit, tout d’abord, vu la
steechiométrie des réactions, un précipité de cyanure d’argent, selon I’équation :
Ag* + CN- = AgCN(s) (D)

de constante de réaction :

K% =1/K;=10159=7,9.1015 (sens direct)
Lorsque le précipité apparait, [Ag*] vaut encore :

[Ag*] = 10-2 mol. L-!

d’ou : [CNT]= s =1,3.10"% mol.L!
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soit : pCN =13,9

Le précipité se dissout partiellement par formation du complexe [Ag(CN):]- selon I'équation :

AgCN(s) + CN- = [Ag(CN):]- (2)

de constante de réaction K°.

g0 UACNL ] [ASCEN)L]T] [CNT]. [AgT]
2= [CN] - [CNT] T [CNT]- [Agt]
=52.K;

soit: K% =1051=1,3. 105 (sens indirect)
Alors : [[Ag(CN):]-] = K% .[CN-] =1,7.10-% mol. L-1
L’ion complexe est minoritaire devant I'ion argent ().
Pour pCN > 13,9, il n’y a pas de précipitation, mais il y a une tres légere complexation.
2) Le cyanure d’argent se dissout par dissociation (sens indirect) de la réaction (1)) et par
complexation (sens direct de la réaction (2)). La solubilité s’écrit :
s =[Ag’] + [[Ag(CN):]]

Tant qu'il reste du cyanure d’argent solide, les deux équilibres sont réalisés, alors :
[Agt] = 1o
EITIONT]

et: [[Ag(CN):]"] = B2 . [Ag*]- [CN] 2

d’ou: [[Ag(CN):z]"] = Ks . B2. [CN-]

soit: K, o
5= [ON] + K. B [CNT]

En poursuivant l'ajout d’ions CN-, la réaction (2) sera déplacé dans le sens direct jusqu’a

dissolution complete du précipité.

3) Dans l'expression de la solubilité, nous pouvons négliger [[Ag(CN):]-] devant [Ag*], si :
[[Ag(CN):]"] = 0,1.[Ag’]

soitsi:
T K.\.‘
Ks. 2. [CNT]=0.1. [CN ]
c’est-a-dire pour:
pRRES
[CN] < ( 5, ]

soit: [CN-] £ 10-11oupCN 2 11

PourpCN 211: g _[AgH ~ o
&7 IONT]

soit: log s * log Ks + pCN = pCN - pK;
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Donc pour pCN 211:logs~- 15,9 + pCN

De méme, nous pouvons négliger [Ag*] devant [[Ag(CN).]-] dans I’expression de la solubilité, si :

[Ag*] =0,1.[[Ag(CN):]"]
soit si:

K,

Ny = 0 1-Ks- o [ON]

c’est-a-dire pour :

[CN] = 1“]”2

B,
soit: [CN-] 2 10-19oupCN < 10
Pour pCN<10:
s= [[Ag(CN):]-] = Ks. B2 . [CN]
soit:log s log (K. 52) - pCN
Donc pour pCN< 10:logs= 5,1 - pCN

4) Lorsque le précipité est juste dissous :

[[Ag(CN):]-] = 10-2 mol. L-1

Ao(CN), 1
et: [on-] = LAZCNLLT 50 g8 ol Lt
Xl
soit : pCN =7,1

A cette limite de dissolution :

>

K,
[A_g"’] = [CN_] = 16 . 1'0'_9 m'UI. . ]__]

ds
5) La solubilité est minimale pour dld‘l_l =0
. -K,
soit: = =
[CN kﬂin +K‘_\ﬁ2 0

D'olt:  PCNmin = (log B2) / 2 = 10,5
et: 5. =2K./B, =80.10°mol.L!

soit: log smin = - 5,1

Pour pCNwmin : [Ag*] = [[Ag(CN):]-]

Le tracé de log s = f(pCN) ci-apres présente les résultats des calculs.
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Alog s

_14 pas de ~— domaine 01‘1 — pas de

: |
i |
_3l : |
N\
_a4L | I
s N
i |
—6- [Ag(CN)o ]~ ——~—— Ag? prédomine —
9 prédom I pay rapport a

par rapporta Ag* | [Al (CN),I”
I | :

log s = f(pCN) pour le cyanure d’argent ;
la solubilité est minimale pour pCN = 10,5.

IV.3 pH et précipitation
1) Dissolution d’un précipité par action d’'un acide
a) Expériences
Dans un tube a essai contenant une solution de chlorure de baryum, ajoutons quelques gouttes
d’une solution de carbonate de sodium : un précipité blanc de carbonate de baryum BaCO; se
forme. Ajoutons ensuite, goutte a goutte, une solution concentrée d’acide chlorhydrique : le
précipité disparait. L'ion H30* en réagissant avec la base CO; 2, a provoqué la dissolution du
précipité selon la réaction d’équation (*) :
BaCO3+ H30* = Ba?* + HCO3- + H;0
(*) Pour cette réaction a l'équilibre :

[Ba®*].[HCO7]

ﬁ‘[] = Qéq = |H30+|

qui peut se réécrire :

Ko [Ba>].[HCO3] [CO3]

H:07T [col
Soit : _
HCO
KV =[Ba*]. |CD§_] . L—_w,]
[CO37].[H307]
d'Ol‘l: _ K.‘{BRCO3]
- KA{HCD_':._}

b) Généralisation

Soit un anion A-donnant un précipité CA avec le cation C*. Supposons que 'anion A- soit une base
faible ; il peut alors capter un proton.
Si 'on ajoute une solution d’acide fort a une solution saturée de C4, il se produit la réaction

d’équation :
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CA + H30+*s C++ AH + H,0

de constante :

go_ [AHL.[C'] _ [AH].[C'] [A] _ K|
[H;0"] [H;0"] " [A 17 Ky

Si K° est nettement supérieur a 1, et si 'acide fort est en exceés, le précipité se dissout ; dans le cas
contraire, toutes les especes coexistent. Dans tous les cas, la solubilité augmente. Ce résultat est
général :

Lorsque A- est une base faible, la solubilité du composé ionique CA augmente lorsque le

pH de la solution diminue.

Application : Dissolution de I'acétate d’argent

1) On introduit, sans variation de volume, une quantité no = 10-2 mol d’acétate d’argent dans V =
50 mL d’eau pure.

Déterminer :

a) les concentrations des ions argent (I) et acétate dans cette solution ; cette solution est-elle
saturée ?

b) le pH de cette solution.

2) On ajoute, sans dilution, une quantité n d’acide nitrique (acide fort) jusqu’a ce que la moitié de
'acétate d’argent introduit soit dissous.

Déterminer :

a) le nouveau pH de la solution ;

b) la quantité n d’acide nitrique nécessaire.

Données : pK4(CHsCOOH / CH3CO0-) = 4,8 ; pK; (CH;CO0Ag) = 2,6.

Corrigé:

1) a) Supposons que la solution soit saturée : deux équilibres s’établissent selon les équations :
(1) CH3COO0Ag (s) = CHsCO0- + Ag* K% = Ks=10-26

(2) CHsCOO- + H;0 = CH3COOH + OH- K% =K./ Ka=10-92

s =[Ag*] = [CH3CO0-] + [CH;COOH]
La dissolution de CH3;COOAg libere la base faible CH3COO-. Le milieu devient basique ; son pH
supérieur a 7, soit ici pH >> pKa. Donc [CH;COOH] est négligeable ; d’ou :
s=[Ag*] = [CH3CO0-] = (Ks)/2
s§=5.10-2mol. L -1
no / V=0,2 mol. L-1; s étant inférieur a no / V, la solution est bien saturée.

b) Pour la détermination du pH, il suffit de considérer la réaction (2), d’ou :
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[CH;COOH] = [OH] = w
D’autre part, comme K°; est trés faible :

[CH3CO0-] = s - [CHsCOOH] = s

doti: .
K%=Kg= 9 soit @ =(Kp.5)?
w=56.10-5mol. L1
soit : pH=8,7

Remarque : La valeur trouvée pour le pH de la solution confirme les hypothéses faites.

2) L’addition de la solution d’acide nitrique HNO; totalement dissocié en ions H;O* et NO-3
provoque la dissolution partielle du précipité selon la réaction d’équation :
CH3COO0Ag (s) + H30* = CH3COOH + Ag* + H:0  (3)
avec: K% =K / Ka=102,2
a) Lorsque la moitié de I'acétate d’argent introduit est dissous :

Iy
2.V

[Agt]= = 0,10 mol. L1

K

alors: —1— s
[CH,COO ] = A

=2,5.102 mol .L"!

La conservation de I'acide acétique et des ions acétate en solution donne :

[CH;COOH] + [CH;CO0 | = jL“F

d’ou: [CH3COOH] = ZHIL’ — [CH;COO™]

soit: [CH3;COOH] = 7,5. 10-2 mol. L1
d'ou: H = oK+ log [CHACOOT]
pH=4,3 PH=PRAT 198 TeH.Coom)

b) Les ions H30+ introduits participent a la réaction (3) ou se retrouvent libres en solution :
n(H30+)introduits = n(H30+)libres + n(CH3COOH)apparus
n(H30+)introduits =V. ([H30+] + [CHSCOOH])

or: [H30+] =10-PH = 5. 10-5 mol. L1

[CH3COOH] = 7,5. 10-2 mol. L1
d’ou: n(H30%)introduits ® N(CH3COOH ) apparus
et: n = 3,8.10-3 mol
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2) Précipitation des sulfures métalliques

De trés nombreux cations métalliques donnent des précipités avec les ions sulfure ; I'ion sulfure
S2- étant une di-base, les précipitations des sulfures dépendent du pH.

Cette propriété peut étre utilisée pour séparer les cations métalliques présents dans un minerai
apres dissolution de celui-ci dans un milieu de pH controlé.

Précisons la méthode sur un exemple.

Application : Séparation de cations métalliques

Une solution est maintenue saturée en sulfure d’hydrogene, HzS, de facon telle que :

[H2S] = ¢ = 102 mol. L-1. On peut faire varier son pH a l'aide de solutions tampons. Déterminer
pour quelles valeurs de pH précipitent MnS, FeS et CoS, si initialement :

[Mn2+]o = [Fe?*]o = [C0?*]o = ¢'= 10~ mol. L-1

Données : pKa1(H2S / HS™) = 7,0; pKaz(HS-/ §2-) = 13 ; pKs(MnS) = 9,6 ; pKs(FeS) = 17,2 ; pK,(CoS) =
20,4.

Corrigé:
Notons M2+ les cations métalliques ; il y aura précipité si les concentrations apportées en M2+ et

en S?- vérifient:
[M2+]. [S?] = K;s

[S] = £ (a)

i
P

soit :

La concentration en sulfure d’hydrogene étant maintenue constante, [S2-] s’exprime simplement
en fonction de Ka1, Kaz, c et h = [H30].
En effet:

1. n?
Ka1.Kan= %
doil - [s2-] = Xa1- KA:)?_ -[HS] _ K - K;.f-.z -C (b)
h* h=
En reportant la relation (a) dans la relation (b), il vient : Ky Kppo0 K
h—z =
d’ou: hg < qu . 'E‘FAE L.
K.\-
PKy, + PE4, —log (c. ) — pK|
soit : pH = ) (c)

e

Numériquement, le sulfure métallique MS, de produit de solubilité K, précipite si :
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pH=13- % pK;

soit: e pour MnS, si pH 2 8,2
e pour FeS, sipH 2 4,4
e pour CoS, sipH 22,8

Le diagramme suivant résume les résultats obtenus.

MnS

CoS précipite TS
precipite

o 1 2 3 4|5 6 7 8 © 10pH

FeS précipite

pH de précipitation des sulfures métalliques
lorsque: [H2S] = 10-2 mol. L-1
et: [M2+], = c¢'=10-4 mol. L-?

3) Précipitation des hydroxydes métalliques
a) pH de précipitation des hydroxydes métalliques
m De trés nombreux cations métalliques A3+, Zn?+, Ca?+, Fe?+, Fe3*, Cu?*, ... donnent un précipité en
présence d’ions hydroxyde.
Pour un cation de formule Mn+, 'équation de cette précipitation s’écrit :
Mn+ + n HO-< M(OH)x(s)
m Soit ¢, la concentration de la solution en Mn* ; pour quelle valeur du pH observe-t-on
I'apparition du précipité ?
Lorsque le précipité apparatit, les concentrations en ions M+ et HO- sont telles que:
[Mn+]. [HO-]" = K

soit:

¥ K“_ 1/
(HO™ = [ [M"’*]}
d’ou: pOH = (pK; + log[M™ ) /n
et:

Pour [Mr*] = 10-2 mol. L-1, il vient a 25 °C (voir digramme de pH de précipitation ci-apreés) :

(pK; + log [M™*])

pH = pK. — n

e pour Al(OH);, pKs=32 ,pH=4;
e pour Zn(OH);, pKs = 16,4, pH = 6,8 ;
e pour Ca(OH)2,pKs=5,2,pH=12,4.
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Ce(O Iy Cu(OIl» A O Ba(OIl
l ANCYH ) 5 l o CrH > l J
o) : ' ) ' ) 7 T ) ) : i ' T ' T2 pH
Fe(OH)a Ph{OH ), Fe(OH) CailOH)-

pH de précipitation de quelques hydroxydes métalliques a 25 °C
lorsque [M»*]o = 10-2 mol. L-1.

b) Cas des hydroxydes amphoteres
Certains hydroxydes, tels que AI(OH); ou Zn(OH); , sont amphoteéres, c’est-a-dire qu'’ils
peuvent se comporter comme un acide ou comme une base. Ainsi, pour Al(OH)3 :

Al(OH)s (s) + 3 H30* = AB* + 6 H,0

base acide
et: Al(OH); (s) + HO- = [Al(OH)4]-
acide base

L’ion tétrahydroxoaluminate [AI(OH)4]- est un complexe, I'ion hydroxyde étant le ligand (Figure

5).

solution de solution de
soude a soude a :
0.5 mol . L 0.5mol. L~ //

en exces

]_- AI(OH),

solution de
chlorure
d’aluminium
20,1 mol . L™
formation dissolution
du précipité du précipité

Figure 5 : Précipitation et dissolution de I'hydroxyde d’aluminium Al(OH);
par addition progressive d’'une solution de soude a une solution de chlorure
d’aluminium.

Lorsqu’un hydroxyde métallique M(OH), est amphotere, 'addition progressive de soude a
une solution contenant le cation M+ provoque d’abord I'apparition du précipité M(OH),,
puis sa redissolution par formation d’'un complexe ; la solubilité de M(OH), dépend alors

du pH.

La solubilité de 'hydroxyde d’aluminium AI(OH); en fonction du pH est étudiée dans I'application

suivante.
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Application : Solubilité de I'hydroxyde d’aluminium
A une solution de chlorure d’aluminium de concentration ¢ = 102 mol. L-1, on ajoute
progressivement une solution concentrée d’hydroxyde de sodium, ce qui permet de négliger la
dilution.
1) Déterminer les valeurs pH; et pHz du pH telles que respectivement :
a) le précipité d’hydroxyde d’aluminium apparaisse ;
b) le précipité d’hydroxyde d’aluminium disparaisse.
2) Exprimer la solubilité de AI(OH); en fonction de h = [H30*] dans le domaine [pH; ; pHz]. En
déduire, en justifiant les approximations faites, les relations log s = f (pH).
3) Déterminer la valeur du pH lorsque la solubilité est minimale, et la valeur de s
correspondante.
4) Tracer l'allure du graphe log s = f(pH). Données : pK; (Al(OH)3) = 32;
log B4 ([AI(OH) 4]°) = 34.
Corrigé :
1) a) Soit [AB*]o = ¢, la concentration initiale de I'ion AI3* en solution ; lorsque le précipité
d’hydroxyde d’aluminium apparatt :

[AB3*]o . [HO-]3 = K

173

,on | K
d’ou: [HO ] = [ o ] =1.0.10"0mp] . L!
[A7T ]y,

soit: pHi=4
Pour pH < 4 il n’y a pas de précipité et [AB*] = c.
b) La redissolution du précipité d’hydroxyde d’aluminium est due a la réaction d’équation :

Al(OH); (s) + HO- = [Al(OH) 4]-(aq)

de constant: _ [TANOH)4]]
= moT

_ [[AXOH) ] [AIP*].[HO]?
[HO] [APPF1[HO

soit: K°=p,.K;=102
A linstant ou le précipité d’hydroxyde d’aluminium disparait, I'aluminium se trouve en trés
grande majorité sous forme d’ion aluminate, alors :

[[AI(OH)4]-] = 10-2 mol. L1

il vient : [[AOH),] ]

[HO =204 1 210,104 mol .1
K&s’ﬁil
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et: pHz=10

Pour pH= 10, [[AI(OH)4] ] = c.

2) Lorsque le pH est inférieur a pH; ou supérieur a pH; :
¢ = [AI3*] + [[AI(OH)4]]

mais I'un des ions est nettement majoritaire.

Lorsque pH; £ pH < pH;, le précipité d’hydroxyde d’aluminium est présent, alors :

s = [AB3*] + [[AI(OH)4]-]

soit: K,
= .+ K, .5, . [HO™
[HO_]) s .rﬁd- [ ]
En utilisant I'expression du produit ionique de I'eau, il vient : oo Koon 3 . K. B, K,
= ;

soit, numériquement :

10712
s= 101013 4 A
m Lorsque [AI3+] 2 10. [[Al(OH)4]] : % =10.K,. . [HO]

soit: pH<5,2

on peut négliger [[AI(OH)4]-] devant [A*] et :

s=[AB*] = 1010, h3
soit: logs=10-3 pH
m Lorsque [[AI(OH)4]"] 2 10.[AB*]:

) K.
Ks. 1. [HOT] = 10. 5
5 }ﬁ-l [ ] [HO_]3
soit: pH 2 5,8
on peut négliger [Al3*] devant [[AI(OH)4]] et :
—12
s = [[AIOH)4 1 = 10

soit: logs=-12 + pH

3) Lorsque la solubilité est minimale % =0

soit :
“12
3.1010 42— % =0
d’oul : Amin = 2,4 .10-¢ mol. L-1, soit pHmin = 5,6
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et : Smin = 5,6 .10-7 mol. L-1, soit log Smin = 6,3

4) Le tracé du graphe log s = f(pH) est donné comme suit.

Alog s
0o 2 4 6 8 10 12 14
o4+—+—r—ttpt—tt—tF—F—F—>
11 E-_élomajnem‘l_-:: pH
) | Al(OH}; précipite |

pas

|
I
| de précipité
|
|
|
|

7 LA+ prédom;jne I Al(OH}Ibrédomine
~— par rapporf . par rhpport
81 a ﬁI(OH}I{ ! a Al

log s = f(pH) pour I'hydroxyde d’aluminium dans le cas
ou [Al3*]o=10-2 mol . L-1.

Remarque : [ABB*] = [[AI(OH)4]"] pour pH = 5,5, valeur différente, ici, de pHmin .

IV.4 Titrage par précipitation

Plusieurs titrages mettent en ceuvre des réactions de précipitation ; comme pour les titrages
déja étudiés (cf. chap. 16 et 17), la réaction de titrage doit étre quantitative,

unique et rapide. D’autre part, d'un point de vue pratique, il est nécessaire que 1'on puisse
repérer I'équivalence.

Etudions, a titre d’exemple, le titrage d’une solution contenant des ions chlorure par une
solution de concentration connue de nitrate d’argent. D’autres titrages seront vus dans les

exercices et en travaux pratiques.

1) Présentation du titrage
Soit un volume V; de solution de chlorure de sodium, de concentration inconnue Ci, auquel on
ajoute progressivement un volume V; de solution de nitrate d’argent, de concentration connue
C, (Figure 6).
La réaction de titrage a pour équation :
Ag* + CI- 5 AgCl (s)
sa constante vaut: K°=1/K,=1/([Ag*] . [CI"]) = 5. 10°

La réaction est quantitative.
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I %/ solution de nitrate
d’argent a Cy
':’,Ei:@’E“—‘
solution de
chlorure
de sodium
} [ Vi.Cp)
N agitateur
He @ ~
E— ; ——

Figure 6 : Dispositif utilisé pour le titrage.

m Apparition du précipité

Déterminons la valeur de V; de solution versée lorsque le précipité apparait :

_ V-G V2. Co
[CF= vy et [AgT]= oy
En supposant que V; << V3, car K° >> 1, il vient :
V5. Cs

[CI] =,y et [Agt]l= —v—

L Vo . Oy
soilt: Ky=Cy. 2'v’| 2
d’ou:

1__? — K\"P’]
2T C .Gy

Dans le cas ou C1 = C2 # 0,1 mol. L-t et V1 = 10 mL, on trouve :
V;=2.10-" mL
Le précipité apparait des I'ajout de la premiére goutte (environ 0,05 mL) de solution de
nitrate d’argent, comme il est facile de le vérifier expérimentalement.
m Equivalence
ATéquivalence du titrage, les quantités d’ions chlorure et argent apportées sont égales :
no(Cl) = n(Ag*)ajoutss
soit: C1. V1=0Co Vg

et: c, = Cy. Vog
Vi

2) Réalisation du titrage : détermination de I'équivalence

Trois méthodes peuvent étre utilisées pour déterminer I'équivalence :
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- suivi potentiométrique ;
- suivi conductimétrique ;

- utilisation d’un indicateur de fin de réaction.

a) Suivi potentiométrique

Au chapitre suivant, nous verrons que la force électromotrice (fe.m) d’une pile, constituée d’'une
électrode de référence et d'une électrode d’argent plongeant dans la solution contenant des ions
argent (I) Ag*, est une fonction affine de log [Ag*] :

fem =a+ b.log [Ag*]
Etudions I’évolution de log [Ag*] au cours du titrage.
Comme pour les titrages acido-basiques, il est intéressant de considérer la grandeur x, définie
par:

V2
X =—
Vag

de sorte que, a I’équivalence, x = 1,0.
Etudions comment varie pAg = - log(Ag*) = f(x) lors du dosage.
mlV;=0,s0itx=0
La solution ne contient pas d’ions Ag*; log [Ag*] n’est pas défini.
m Avant I'équivalence, 0 < V; < V3, soit 0 <x< 1
La réaction de précipitation se produit :
Cl- +  Ag* s AgCl (s)
quantités introduites : Ci. V1 Co. V2

quantités a I’équilibre : C1.Vi-Co. Vs € C2. V>

T N A A 73

En remarquant que : XL TG e T,

o C V-G GV

il vient, a I'’équilibre: L S e —x
q [CI] Vi + %5 vy -0

et:

K. K.(Vi+1)
+] = § 8 -~ = &
A= e =g oo

q,.,
alors: loglAg*l:-pKS—log(Vl_i_v;.ix—l))

m A I'équivalence, V; = Vg, soitx = 1
Al'équivalence, les ions Ag* et CI- ont été mélangés en quantités égales :

[Cl-]eq = [Ag*]eq = VKs = 1,4. 10-5 mol. L-1
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d’'ou: log [Ag*] =-1/2 pKs=- 4,9

m Apres I'équivalence, V; > V,g, soitx > 1 ;
Les ions argent ont été introduits en exces :
C.B-C. Ve C. Y

= - _
A==y vy b

d’ou:

G-
log [Ag™] = log(‘_,l . Jdx = l})

Il est alors possible de tracer le graphe log [Ag*] = f (x) (Figure 7). Nous obtenons une courbe

d’allure voisine de celle du titrage d'un acide par une base.

log [Ag']
A

-2 précipitation

-3

. de Ag,CrOy ™\
- -
-5 j
-6

- _
_® —

-9

rm

0 I x
Figure 7 : Graphe log [Ag*] = f (x) lors du titrage de V; = 10 ml d’une solution

de chlorure de sodium de concentration c¢; = 10-2 mol. L-1 par une solution de nitrate d’argent de
concentration c; = 10-2 mol. L1,

A I'équivalence, la brusque variation de log [Ag*] correspond a un saut de la valeur de la force

électromotrice de la pile utilisée pour ce suivi potentiométrique (cf. Figure 8 et chap. suivant).

solution de nitrate d”argent

al1.0.107" mal.L™

électrode de référence
(électrode Hg;SO4/Hg
ou électrods au calomel
munie d’un doigt
de protection)

électrode

d’argent solution de
chlorure

barreau

aimanté de sodium

\ A dos
1:::11 A EE

Figure 9 : Montage potentiométrique pour le dosage d’une solution de chlorure
de sodium par une solution de nitrate d’argent.
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b) Suivi conductimétrique

Tout au long du dosage pH = 7,0, soit [H30*] = [HO-] = 10- 7 mol. L-1, nous négligerons donc la
contribution des ions H30+ et HO- a la conductivité de la solution.
mV;=0,s0itx=0

La solution contient les ions Na* et Cl- avec [Na*] = [CI-] = C1, d’ou :

oy = {;Lc_{‘a», + ..1'%;.—}.6']

m Avant I'équivalence, 0 < V; < V3, soit 0 <x< 1

La solution contient les ions Na*, CI- et NO-3 tels que :

C.V [T I S T - C,.V
Nat] = 1 1 : Tl = 1 1 2-¥2 : NO=]= 2+-¥2
Na']= -0 o (or) P2 INO3] = 22
d’ou:
C;.V 0 0 C,.V (1] 0
oy = _V]l_|_ Vl_: {R‘Na‘* + R(J—} + ﬁiﬂ.x”} —/'L{_"|—I

Comme Ayo-3 = 7,14 mS . m2. mol-! et A¢g- = 7,63 mS. m2. mol-1, o1 = f (V2) décroit légérement
lorsque V; croit.
m Apres I'équivalence, V2> Vg, soitx > 1

La solution contient les ions Na*, Ag* et NO-ztels que :

LV - Ca Va . VoV
Nat] = 1 1 : NO3] = 2 2 - Aot] = 2 2 1 1 :
Na'l= g5 INO3 = 202 [AYT] T
[P _ C].V[ AO_ —410 CE.VE ;‘Ll] _ ’10
d’ou: 03_7V1+V3t Na Ag }+7V,+V3{ NOG + A Ag+)

Apres I'équivalence, o2 = f(V2) croit nettement lorsque V; croit.

m A l'équivalence, V2 = Vg, soitx = 1

C1. V1=C2. VZE
et: CE'VE ] |
OE=01=0= —— = (Ang- + AN
E=01=02= 3 7y (ANa+ NO3)

L’intersection des graphes o1 et 0, permet de déterminer I'équivalence.

Si C; est nettement supérieure a Ci (C2 >> C1), V> reste faible par rapport a Vi (V2 << V1), la
dilution est alors négligeable et les graphes g1 = f{V-) et 02 = f{V>) sont des segments de droite(*)
(Figure 10).

(*) Pour obtenir des segments de droite on peut aussi :
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e soit fortement diluer la solution titrée par ajout d’'un volume suffisant d’eau distillée ou
déminéralisée ;

e soit tracer (Vi + V3) .0 = f(V2).

[e2
A
S
/
40
L T ;,{
—~—-.._\_\___\_\_-__\“ :I___ ;F
I - - - - - — P— .
0 Var Vs

Figure 10 : Graphe o = f(V2) pour le titrage d’'une solution de chlorure de
potassium par une solution de nitrate d’argent.

c¢) Utilisation d’un indicateur coloré

Il est possible de repérer I'équivalence en introduisant initialement dans la solution un anion
susceptible de donner un précipité de couleur différente de celle du chlorure d’argent et
n’apparaissant qu’une fois les ions chlorure totalement précipités.

Pour le dosage des ions chlorure, cet ion est I'ion chromate CrO4%-, qui donne avec les ions
d’argent (I) Ag* un précipité rouge-brique de chromate d’argent Ag.CrO..

Le protocole correspondant est connu sous le nom de méthode de Mohr. Son principe est
précisé dans 'application suivante.

Application : Dosage de Mohr

On introduit, dans un bécher, les volumes V; = 10 mL de solution de chlorure de sodium de
concentration C; inconnue et v = 0,5 mL de solution de chromate de potassium de concentration
C = 0,05 mol. L-%. On ajoute alors, a la burette, une solution de nitrate d’argent de concentration
C> =10-2 mol. L-1. Le précipité rouge brique apparait pour Vzz = 7,8 mL.

1) Quelle est la concentration des ions chlorure dans la solution dosée ?

2) Déterminer la concentration d’ion argent (I) dans le bécher lorsque le précipité rouge-brique
apparait ; en déduire celle, C’, des ions chlorure dans la solution a cet instant.

Conclure.

Données : pKy(AgCl) = 9,7 ; pK's (Ag2Cr04) = 11,8.
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Corrigé:
1) Al'équivalence :

no(Cl-) =n (Ag+)ajoutés

soit : Ci. V1 =0Co Vi
C,Vay
dou: Cy= 2‘,21' =7,8.10~3 mol.L!
1

2) Lorsque Ag2CrO,apparait :
[Ag*]?. [CrO4#] =K's

soit: g2

[Crbﬁ—] )

[AgH = [
Dans la solution :

C.v

= = 3 —1
gy = 14107 mol.L

[CrO7 7] =

dou:

[Ag*] = 3,4. 10-5 mol. L-1 et pAg = 4,5

En reportant cette valeur sur le graphe log [Ag*] = f (x) (Figure 7), on constate que I'apparition
du précipité de chromate d’argent permet de repérer 1'équivalence avec précision, ce que va
confirmer le calcul.

La concentration C ' des ions chlorure restant dans la solution, lorsqu’apparait le précipité de

chromate d’argent, se détermine a l'aide de K :

K

5 _ g —6 -1
Agt ~ 59.107" mol . L

C'=[CI']=

Lorsqu’apparait le précipité de chromate d’argent, le pourcentage, % CI-, d’ions chlorure non

dosés vaut :

% Cl- = 100. PC ) esiant en solution

M+Ve+w.C

=100
V.G

soit : %Cl-< 0,2%
L’apparition du précipité de chromate d’argent constitue donc une méthode précise pour

repérer I'équivalence du dosage.
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Remarques :

La méthode de Mohr doit étre utilisée pour le dosage des ions chlorure dans des solutions de pH
voisin de 7.
En effet :
e En milieu acide, I'ion chromate, qui est une base, réagit selon la réaction d’équation :

2 CrO4 + 2 H;0* 5 (Cr,072 + 3 H20
La formation du précipité de chromate d’argent n’apparait que lorsque les ions argent sont en
net exces ; le repérage de I’équivalence est alors entaché d’'une erreur par exces.
e En milieu basique, les ions argent donnent un précipité avec les ions hydroxyde selon la
réaction d’équation :

2 Ag*+2 OH- 5 Ag.0 + H,0

La réaction de dosage n’étant plus I'unique réaction consommant les ions argent (I), le dosage

est impossible
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CHAPITRE YV : REACTIONS D’OXYDO-REDUCTION

V.1 Equilibres d’oxydoréduction

1) Couple oxydant-réducteur

2) Nombres d’oxydation
a) Définitions
b) Propriétés des nombres d’oxydation

3) Couple oxydant-réducteur de I'eau

4) Réaction d’oxydo-réduction par transfert direct d’électrons
a) Oxydation du zinc par les ions cuivre (II) (Expérience et interprétation)
b) Généralisation
c) Etablissement des demi-équations d’oxydoréduction (Sans utiliser les

nombres d’oxydation, En utilisant les nombres d’oxydation

V.2 Piles électrochimiques
1) Etude expérimentale d’une pile : la pile Daniell
a) Observation expérimentale
b) Interprétation
2) Définitions et conventions
a) Demi-pile et électrode
b) Cellule galvanique, pile
c) Sens conventionnel de la réaction électrochimique
3) Force électromotrice d'une cellule galvanique
4) Potentiel d’électrode ou potentiel d’oxydoréduction
a) Electrode standard & hydrogéne E.S.H.
b) Définition du potentiel d’oxydoréduction ou potentiel d’électrode
c) Potentiel d’oxydoréduction, potentiel électrique

V.3 Formule de Nernst
1) Enoncé
2) Expressions de la relation de Nernst
a) Valeurs numériques
b) Exemples d’écritures
3) Exemples d’électrodes
a) Electrodes de premiére espéce
b) Electrodes de deuxiéme espéce
c) Electrode de troisiéme espéce
V.4 Prévision des réactions d’oxydoréduction
1) Evolution d’un systéme
2) Etude quantitative de I'’évolution d’un systéme : constante d’équilibre
3) Détermination de E°(Ox/Red)
4) Domaines de prédominance
a) Définitions
b) Application aux prévisions des réactions
V.5 Facteurs influencant les réactions d’oxydoréduction
1) Influence de la concentration
2) Influence du pH
a) Exemple du couple 0; / H:0
b) Exemple du couple MnO-,/ Mn?+
3) Influence de la complexation et de la précipitation
V.6 Titrage d’oxydoréduction
1) Etude de la réaction de titrage
2) Suivi potentiométrique de la réaction de titrage
3) Etude théorique de E = f(x)
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4) Comparaison avec I'expérience
5) Utilisation d’indicateur coloré rédox

Introduction

Le fonctionnement d’une pile électrochimique, le titrage iodométrique de la vitamine C dans un
jus de fruit, 'obtention industrielle de certains composés minéraux tels que le dichlore, la soude
et le zinc, la corrosion des métaux, la décomposition d’explosifs,... sont des exemples de
réactions d’oxydoréduction.

Dans ce chapitre, nous allons poursuivre I'étude des phénomeénes d’oxydoréduction commencée
en L2. Aprés avoir rappelé les définitions de base, nous étudierons le fonctionnement d’une pile
et relierons sa fé.m. a la nature et aux concentrations des espéces oxydantes et réductrices
présentes.

La relation de Nernst permettra d’étudier, de facon quantitative, I'influence des réactions acido-
basiques, de précipitation et de complexation sur I’évolution d'un systéme rédox et de justifier

les protocoles mis en ceuvre pour réaliser des titrages d’oxydoréduction

V.1 Equilibres d’oxydo-réduction

1) Couple oxydant-réducteur
Un réducteur est une espéce atomique, moléculaire ou ionique susceptible de céder un ou
plusieurs électrons.
Un oxydant est une espéece atomique, moléculaire ou ionique susceptible de capter un ou

plusieurs électrons.

Exemples :
AB* (aq) + 3 e- = Al (s)
Fe3+ (aq) + e- S Fe?* (aq)
I; (aq) +2 e- 521 (aq)
Cl; (g) + 2 e- 52 (I (aq)
S4062-(aq) + 2 e- = 2 S2032- (aq)
2H*(aq) +2e- = Hz(g)

Ces deux définitions sont complémentaires : a tout oxydant Ox correspond un réducteur Red
selon le schéma formel, appelé demi-équation d’oxydoréduction ou demi-équation électronique :
Ox + ne-=Red
Cette écriture traduit la possibilité de passage de Ox a Red et réciproquement par transfert
d’électrons. Cette écriture est formelle puisque les électrons n’existent pas a l'état libre en

solution aqueuse.
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L’oxydant et le réducteur ainsi reliés sont dits conjugués : ils forment un couple rédox, noté Ox
/ Red.
Une réduction correspond a un gain d’électrons alors qu'une oxydation correspond a une
perte d’électrons.
Pour savoir si, au cours d’une réaction, une espece a été réduite ou oxydée, on peut :
- chercher son espece conjuguée et écrire I'équation formelle d’échange d’électrons ;
- utiliser les nombres d’oxydation.

2) Nombres d’oxydation

a) Définitions

Le nombre d’oxydation (noté n.o.) ou degré d’oxydation permet de déterminer I'état
d’oxydation d'un élément, que cet élément soit seul ou engagé dans un édifice moléculaire ou
ionique.
Le nombre d’oxydation est un nombre entier algébrique, noté en chiffres romains.
Précisons les régles qui permettent de le déterminer.

Premiére régle : Le nombre d’oxydation d’'un élément dans une espéce monoatomique est

égal a la charge algébrique de cette espéce.

Exemples :
Pour le métal Na, n.o.(Na) =0 ; pour l'ion Fe3+, n.o.(Fe) = + 111
pour l'ion Cl-, n.o.(Cl) = - I ; pour l'ion 0%-, n.o.(0) = - 1I.

Deuxiéme régle : Quand deux éléments sont unis par une liaison covalente, les électrons
de la liaison sont attribués arbitrairement a I’élément le plus électronégatif (Tableau 1).
Le nombre d’oxydation de chaque élément est alors égal au nombre de charge fictif qui lui
est ainsi attribué.

Tableau 1 : Electronégativité de Pauling xr de quelques éléments.

élement | X || élement | X

F 4,0 C 25
0 35 H 22
Cl 32 Fe 1,8
N 3,0 Al 1.6
Br 29 Mg 1.3
I 2,7 Li 1,0
S 2.6 Na 09

Pour déterminer le nombre d’oxydation d’'un élément dans un édifice, il faut :
- établir la représentation de Lewis de cet édifice ;

- attribuer le (ou les) doublet(s) de liaison a I'atome le plus électronégatif’;
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- faire le bilan des charges.

Ainsi:

e Le nombre d’oxydation des éléments d’un corps simple est nul (schéma 1 a et b).

e Dans la molécule d’eau, le nombre d’oxydation de '’hydrogéne est + I, celui de I'oxygene est de

- 1I (schéma 1 c).

H-* | *H
a)H,no (H)=0
0 0oL

b) O, n.o. (0)=0

.. ;:\/’H n.o.=+I
o O ;\7 n.o. =-II
[ ] \_.-/I-H n.o.=+I

©) HyO : (0) > x(H)

Schéma 1 : Nombre d’oxydation de O et H dans les corps simples (a) et (b) et dans
I'eau (c).
e Dans la plupart des composés oxygénés, I'oxygene, élément divalent, est lié a des atomes
moins électronégatifs que lui (schéma 2 a) ; son nombre d’oxydation vaut alors n.o.(0) =-1I.
En revanche, dans le peroxyde d’hydrogene H,0: ou eau oxygénée, comme dans tous les

peroxydes, n.0.(0) = -1 (schéma 2 b).

a) n.o. =—1II

e TN N s
0:C 20,
L] /' T \\ .
no. =+IV
b)_no.=+1 n.0.=+I

/ e e \'\. _1
HL-.O- .O--,:H
o ee e
no, =-—1I
Schéma 2 : Nombre d’oxydation de I'oxygene dans le dioxyde de carbone (a), dans le
peroxyde d’hydrogeéne (b).

e Dans la plupart des composés hydrogénés, I'hydrogene, élément monovalent, est lié a des
atomes plus électronégatifs que lui (schéma 3 a) ; son nombre d’oxydation vaut alors n.o.(H) = +
I.

En revanche, dans les hydrures métalliques (LiH, NaH), 'hydrogéne est lié a des éléments moins

électronégatifs que lui, alors n.o.(H) = - I (schéma 3 b).
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Schéma 3 : Nombre d’oxydation de '’hydrogéne dans 'ammoniac (a), I’hydrure
de lithium (b).

Troisieme régle : Dans un édifice polyatomique, la conservation de la charge impose que
la somme algébrique des nombres d’oxydation multipliés par le nombre des atomes de
I’élément présent dans la formule de I’édifice soit égale a la charge globale de I’édifice.
Exemples :

Dans CO: n.o.(C) + n.o.(0) =0 avec n.0.(0) = -1I, n.o.(C) =1I.

Dans COz : n.o.(C) + 2 n.0.(0) =0 avec n.0.(0) =-1I, n.o.(C) = IV.

Dans €204%-: 2 n.0.(C) + 4 n.0.(0) = - Il avec n.0.(0) = - 1], n.o.(C) =1II..

Suivant le composé considéré, un élément peut prendre de trés nombreuses valeurs de nombre

d’oxydation (schéma 4).

A n.o(N)
YV —— N;05, HNO3 , NO3
IV —— NO;, N,O,

[T —— N203 . HNO; . NO>

11—+ NO
I——N,0
0——N,
_1—— NH,0H

Schéma 4 : Nombre d’oxydation de ’azote dans divers dérivés azotés.

b) Propriétés des nombres d’oxydation

m L’équation de la combustion du sodium dans le dioxygene s’écrit :
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0—— Ano(0)=—1 ——»—TI
2P1:‘1+—,1,03 2 Na* + 0%~
0 AnoMNa)y=+1——+1

Le sodium est oxydé, son nombre d’oxydation augmente ; 'oxygéne est réduit son nombre
d’oxydation diminue. Ce résultat est général :
Lorsqu’un élément est oxydé, son nombre d’oxydation croit ; celui-ci diminue lorsque
I’élément est réduit.
Cette propriété peut étre utilisée pour savoir si une espéce a subi une oxydation ou une
réduction.
m Les demi-équations d’oxydoréduction relatives aux couples mis en jeu dans cette réaction
s’écrivent :

Nat + e~ = Na %02+2E_=02_

nie”) = |An.0.| = +1 nie’) = [Anol = +11
Pour chaque couple, n(e-) =@ An.o.[, ce résultat est général :
Pour chaque élément, la valeur absolue de la variation globale du nombre d’oxydation est
égal au nombre d’électrons transférés.
Cette propriété peut étre utilisée pour déterminer le nombre d’électrons mis en jeu dans un
couple redox.
m Dans I'équation ci-dessus, le nombre d’électrons échangés entre les deux couples
devant étre le méme, il vient : 2 An.o.(Na) + A'n.o.(0) =0
Ce résultat est général :
Dans une réaction d’oxydoréduction, la somme des variations des n.o. des éléments
affectés de leur nombre steechiométrique est nulle.
Cette propriété peut étre utilisée pour écrire les équations des réactions d’oxydoréduction

3) Couple oxydant-réducteur de I'’eau

Dans la molécule d’eau H;0, les nombres d’oxydation respectifs des éléments hydrogene et
oxygene sont + I et - I1. Il est donc possible d’envisager deux cas, suivant I’élément considéré.

m L’eau H;0 peut étre oxydante : elle subit alors une réaction de réduction au cours de laquelle
le nombre d’oxydation de I'élément hydrogéne diminue (celui de l'oxygéne ne peut plus
diminuer). On obtient en général I'élément hydrogéne au degré 0, c’est-a-dire le corps simple
dihydrogene Hs. Le couple rédox alors mis en jeu est le couple H20 / Ha.

Le caractere oxydant de I'eau est lié a la présence de 1'élément hydrogéne avec un nombre
d’oxydation égal a + I ; il en est de méme dans les ions oxonium H3z0* et hydroxyde HO-. Aussi,
suivant le pH pourra-t-on envisager les couples :

H;0+ / H, H,0 / H; HO- / H;
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Ainsi, en milieu acide, on écrit la demi-équation d’oxydoréduction :

2 H30* (aq) + 2e-=Hz (g) + 2 H20

ou plus simplement : 2H*(aq) + 2e~ = Hjig)

alors qu’en milieu basique, on écrit plutot :

2H;0+2e-=H;(g)+2HO-(aq)

Remarque: Dans l'eau H;O , dans lion oxonium H30* et dans l'ion hydroxyde HO-, I'élément
hydrogéne a pour n.o. + I et I'élément oxygéne a pour n.o. - I .

m L’eau H20 peut étre réductrice : elle subit alors une réaction d’oxydation au cours de laquelle
le nombre d’oxydation de I'élément oxygene augmente (celui de I'hydrogéne ne peut plus
augmenter). On obtient en général I'élément oxygene au degré 0, c’est-a-dire le corps simple
dioxygene O (*). Le couple rédox alors mis en jeu est le couple O / H2O.
Le caractere réducteur de l'eau est lié a la présence de I'élément oxygene avec un nombre
d’oxydation égal a - II ; il en est de méme dans les ions oxonium H30+ et hydroxyde HO-. Aussi,
suivant le pH pourra-t-on envisager les couples :

02 / H30* 0. / H20 0: / HO-
Ainsi, en milieu acide, on écrit la demi-équation d’oxydoréduction :

02 (g) + 4 H30* (aq) + 4 e- = 6 H20

ou plus simplement : O>(g) + 4H (aq) + 4e- = 4 H,O

alors qu’en milieu basique on écrit plutdt :
02(g)+2H:0+4e-=4H0-(aq)
Remarques:

(*)L’oxygéne peut également apparaitre au degré - 1, dans l'eau oxygénée ; le couple redox
alors mis en jeu est H202 / H>0.
(**) En solution aqueuse, I'’eau participe a :
- deux couples acide-base :
H30+ / Hz0 et H:0 / HO-
- deux couples redox :
02/1‘120 et HzO/Hz

4) Réaction d’oxydo-réduction par transfert direct d’électrons
a) Oxydation du zinc par les ions cuivre (II) (Expérience et interprétation)
m Expérience
Dans une solution bleue de sulfate de cuivre (II), Cu2+ + SO42-, introduisons du zinc en fine

grenaille et agitons. Observons I'évolution de ce systeme.
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La grenaille de zinc se recouvre d’'un dépot rouge de cuivre métallique alors que la solution se
décolore progressivement. Un ajout d’hydroxyde de sodium a un extrait de cette solution en fin
de décoloration fait apparaitre un précipité blanc d’hydroxyde de zinc Zn(OH), caractéristique
de la présence d’ions zinc (II) Zn2+ dans la solution.
m Interprétation
Le systeme considéré a été le siege de la réaction d’oxydoréduction d’équation (Schéma 5) :
Cu?* (aq) + Zn (s) = Cu (s) + Zn?* (aq)
Cu?* (aq) + 2 e-=Cu (s)
Zn%* (aq) + 2 e-=7Zn (s)
Schéma 5 : Demi-équations d’oxydoréduction des couples mis en jeu.

Cette réaction est le résultat d’'un transfert direct d’électrons entre le métal zinc, qui est alors
oxydé, et les ions cuivre (II) Cu2+, qui sont simultanément réduits, lors du contact entre ces deux
especes.

b) Généralisation

L’interprétation faite pour la réaction entre les couples Cu2+ / Cu et Zn2*/ Zn peut étre
généralisée :
Soit un systéme constitué de deux couples Ox;/Red; et Ox2/Red; tels que :

0x; + nl e- =Red; et Ox; + n2 e- = Red;
Au sein de ce systéme s’établit un équilibre d’oxydoréduction d’équation :

nz 0xy + n1 Red; = n; Red; + n1 0x;

traduisant le transfert direct d’électrons du réducteur d'un couple vers l'oxydant de
I'autre couple.
L’écriture de I'équation de la réaction d’oxydoréduction se fait en combinant les demi-équations
électroniques de telle facon que les électrons transférés n’apparaissent pas dans le bilan

(Exemples).
2 Fe?+ (aq) + 2 I— (aq)
= 2 Fe?* (aq) + Iz (aq)
2 S,05 (aq) + Iz (aq)
= 8,02 (aq) + 2 I- (aq)

6 HY (aq) + 2 Al (s)
=3 H> (g) + 2 Al3+ (aq)

Exemples de réaction d’oxydoréduction.

L’établissement des demi-équations électroniques peut parfois s’avérer complexe, il convient
alors de procéder avec méthode.

Remarque :

L’écriture de I'’équation de Nernst caractéristique d'un couple rédox nécessite de connaitre la

demi-équation d’oxydoréduction de ce couple.
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c) Etablissement des demi-équations d’oxydoréduction
Deux méthodes peuvent étre envisagées pour écrire la demi-équation d’oxydoréduction du
couple Cr;072- / Cr3+,
m Sans utiliser les nombres d’oxydation
- Ecrire la demi-équation électronique Ox + n e- = Red :
Cr2072-+ ne- =Cr3+
- Assurer la conservation des éléments autres que H et O:
Cr2072-+ne-=2Cr3+
- Assurer la conservation de I’élément oxygéne avec des molécules d’eau:
Cr,072-+ne-=2Cr3*+7H,0
- Assurer la conservation de I’élément hydrogéne avec des protons hydratés:
Cr072-+ne-+14 H*(aq) =2 Cr3++ 7 H20
- Assurer la conservation de la charge avec les électrons :
Cr2072-+ 6 e- + 14 H*(aq) =2 Cr3++ 7 H;0
m En utilisant les nombres d’oxydation
- Ecrire la demi-équation électronique Ox + n e- = Red:
Cr;072- + ne- =Cr3+
- Assurer la conservation des éléments autres que H et O:
Cr2072 +ne-=2Cr3+
- Calculer la variation du nombre d’oxydation de I’élément mis en jeu:
Cr,07% + ne- = 2Cr 3+
2x(+VD) @ (An.o.(Cr)=2x-1l1=-VI) 2 x (+11I)
En déduire le nombre d’électrons mis en jeu par n (e-) = @An.o.@ =+ VI :
Cr;072-+ 6 e-=2Cr3+
- Assurer la conservation de la charge avec des protons hydratés :
Cr2072-+ 6 e- + 14 H*(aq) = 2 Cr 3+
- Assurer la conservation de 1'élément hydrogene avec des molécules d’eau et vérifier qu'elle
assure aussi la conservation de 1'élément oxygéne :
Cr,072-+ 6 e-+ 14 H*(aq) =2 Cr3++ 7 H,0
Il est alors par exemple possible d’écrire I'’équation de I'oxydation des ions iodure I- par les ions
dichromate Cr;072-, en milieu acide, en combinant les demi-équations électroniques de telle

facon que les électrons n’apparaissent pas dans le bilan :

Cr,0%2 (ag) + 6e” + 14 HYaq) = 2 Cr ¥ (ag) + 7 HaO (< 1)
I- (aq) + 2e— 21— (aq) (> — 3)
sOit 2 CrQO%_ (aq) + 61 (aq) + 14 H"’(aq) = 2 Cr3+ (aq) + 3Is(aq) + 7H-0
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Remarque :
Lorsque la réaction d’'oxydoréduction étudiée s’effectue en milieu basique, domaine de

prédominance des ions hydroxyde HO-, l'établissement des demi-équations d’oxydoréduction peut
se faire :

- soit en assurant la conservation de I'élément oxygéne avec des ions HO- et celle de I'élément
hydrogéne avec de I'eau H20 ;

- soit en combinant la demi-équation d’oxydoréduction obtenue en milieu acide avec I'équation :
H*(aq) + HO- = H20 de telle facon que les ions H+(aq) n’apparaissent pas dans le bilan.

V.2 Piles électrochimiques

1) Etude expérimentale d’une pile : 1a pile Daniell
a) Observation expérimentale

Réalisons le montage représenté au Schéma 6, la borne COM du milliampéremeétre étant reliée a
la plaque de zinc.
Lors de la fermeture du circuit nous constatons qu’'un courant circule de la plaque de cuivre
vers la plaque de zinc.
Au bout d'un temps suffisamment long, nous constatons un dépot de cuivre sur la plaque de
cuivre alors que I'épaisseur de la plaque de zinc a diminué.
En remplacant I'ensemble milliampéremetre-résistance par un voltmétre électronique, il est

possible de mesurer une tension U = 1,1 V, la plaque de cuivre constituant le pole (+).

COM rn.!b

i

Zine pont salin cuivre
‘\ (NH; + NO7J)
e\
\ ')’
\ .
-5 - . B
Zn™*, SO~ |_ Cu®, SO~

Schéma 6 : Dispositif d’étude de la pile Daniell.

b) Interprétation
Le courant traverse la résistance et I'amperemétre en allant de la plaque de cuivre vers la plaque
de zinc (Schéma 7) : les parties métalliques du circuit sont parcourues par des électrons qui se

déplacent en sens inverse du sens du courant.
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o
1882k ol e |Ph
bt I !
-S040l | 4 -7
- “ :_—__:) ._,_\O.' 'pr
e électron ® Zn™ O NHY

® o™ O soi ® NO;

Schéma 7 : Nature et circulation des différents porteurs de charges.

D'otl proviennent ces électrons ?
La réaction libérant des électrons que 1'on peut envisager au niveau de la plaque de zinc est
I'oxydation du zinc métallique selon :

Zn (s) @ Zn?* (aq) + 2 e-
Qu'advient-il des électrons qui arrivent dans la plaque de cuivre ?
Les électrons, n'existant pas en solution aqueuse et ne pouvant pas s'accumuler dans la plaque,
sont consommés a l'interface métal-solution par la réduction des ions cuivre (II) en cuivre
métallique :

Cuz+ (aq) +2e- Cu (s)
Il y a donc eu transfert d'électrons entre le zinc métallique et les ions cuivre (II) de fagon
indirecte par l'intermédiaire du circuit extérieur.
Le bilan de ce transfert peut s'établir en prenant en compte simultanément les réactions
d'oxydation et de réduction :

Cu?* (aq) + Zn (s) = Cu (s) + Zn2?* (aq)

L'évolution spontanée de ce systéme se fait dans le sens direct de I'équation ci-dessus.

C'estle méme sens d'évolution que celui du systéme étudié au paragraphe a.

Le dispositif étudié (Schéma 6) est un générateur électrique appelé pile électrochimique(*).
Cette pile résulte de I'association par un pont salin des deux demi-piles formées a partir des
couples Cu?+/Cu et Zn?*/Zn. La plaque de zinc siege d’'une oxydation est appelée anode, celle de

cuivre ou s’effectue une réduction est la cathode.
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Comme cela a été vu en Terminale, la quantité d’électricité Q qui a parcouru le circuit pendant
une durée At et la quantité d’électrons mis en jeu peuvent étre reliées en utilisant, lorsque
I'intensité i est constante, la relation :

Remarque :

Connaissant le sens du courant et donc le sens des électrons, il est possible de définir la nature
des péles de la pile et les équations des réactions qui s’y déroulent.

(*)Le nom de pile attribué a de tels dispositifs est dii a I'italien A. Volta qui présenta, en 1800, le
premier générateur électrochimique constitué par un empilement de disques d’argent et de zinc

séparés par des feutres imbibés d’eau salée.

Q=i.At=n(e").F avec F=1965.10°C.mol"!

La tension mesurée aux bornes de la pile avec un voltmetre électronique est sa force
électromotrice (f.é.m) ; sa valeur et son signe seront retrouvés a l'aide de la relation de Nernst au
paragraphe V 4.

De nombreux couples redox peuvent étre utilisés pour réaliser des demi-piles, les résultats ci-

dessus peuvent alors étre généralisés.

2) Définitions et conventions
a) Demi-pile et électrode

Une demi-pile est 'ensemble constitué par les deux espéces Ox et Red d’'un couple rédox et un
électrolyte en contact avec un conducteur. Le conducteur peut étre 'une des espéces Ox ou Red
du couple considéré ; les deux especes constituant le couple rédox peuvent étre des solides, des
gaz ou des especes dissoutes dans I'électrolyte.
Exemples :
e Lame d’argent plongeant dans une solution de nitrate d’argent (couple Ag* / Ag).
e Fil de platine plongeant dans une solution contenant des ions Fe3* et des ions Fe2* (couple Fe3+*
/ Fe2+).
e Lame de platine platiné (c’est-a-dire recouvert de platine pulvérulent) plongeant dans une
solution d’acide chlorhydrique dans laquelle barbote du dihydrogene (couple H30* / Hz(g)).
On appelle électrode, le conducteur assurant la jonction avec le circuit extérieur. Par extension,
certaines demi-piles sont aussi appelées électrodes ; c’est le cas de I'électrode a hydrogéne, de
I'électrode au calomel.
Par définition :
 Une électrode siége d’'une oxydation est une anode.

e Une électrode siége d’'une réduction est une cathode (Schéma 8).
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rédu Ction

OO0 T

oxyd Ati on
n

o oo

Schéma 8 : RéduCtion a la Cathode, et oxydAtion a I’Anode.

b) Cellule galvanique, pile
Une cellule galvanique ou cellule électrochimique est I'ensemble constitué par deux demi-cellules
reliées par une jonction électrolytique. La jonction électrolytique
peut étre une paroi poreuse ou un électrolyte fixé dans un gel (Schéma 9 a, b).
Le terme de pile est généralement réservé a une cellule galvanique fonctionnant en générateur
électrique.
Une cellule est schématisée en écrivant la suite des conducteurs rencontrés en allant de
I’électrode écrite a gauche a I'électrode écrite a droite. Une barre verticale représente une
jonction entre deux phases différentes ; une double barre verticale en tirets représente une

jonction électrolytique ne présentant pas de tension de jonction (les deux phases séparées par

cette jonction sont au méme potentiel).

La pile Daniell est ainsi schématisée par :
Zn(s) | zZn2+ 505 i soOi cu?+ Cu(s)

a)
zine my 1 cuivre

| sulfate

de
sulfate — L |cuivre (IT)
de - _ paroi
zinc (1) - poreuse

Schéma 9 a. Exemple de cellule galvanique : la pile Daniell avec paroi poreuse.
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b)
électrolyte (K¥ + CI=; NH + NO3; ...)
dans un gel
zinc cuivre

]

sulfate de sulfate de
zinc (IT) cuivre (II)

Schéma 9 b. Exemple de cellule galvanique : la pile Daniell avec électrolyte dans un
gel.

c) Sens conventionnel de la réaction électrochimique
Pour une pile, le sens conventionnel de représentation est tel que les électrons vont de
I'électrode de gauche a I’électrode de droite a travers un conducteur les reliant a I'extérieur de
la cellule. L’électrode de gauche, pdle (-) de la pile, est ainsi le siege d’'une oxydation, celle de
droite, pole (+) de la pile, d'une réduction.

Ainsi, pour la pile Daniell, la représentation conventionnelle est :

pile Zn(s) | Zn**, 803~ || SOF. Cu®*| Cu(s)
oxydation réduction

circuit de Zn d".:' Cu

extérieur - !

3) Force électromotrice d’une cellule galvanique

La force électromotrice d’'une cellule galvanique est par définition :

“=(Vp—Vgli=o

ou Vp et I/; sont respectivement les potentiels électriques des électrodes de Droite et de Gauche
de la cellule en circuit ouvert (i = 0). Ainsi définie, ¥ estune grandeur algébrique.

En pratique, # se mesure al’aide d'un voltmetre a haute impédance.

Lorsque tous les constituants de la cellule galvanique sont dans les conditions standard(*),
est la force g électromotrice standard de la cellule :

notée 0

(*) Lorsqu’un systéme est dans les conditions standard, les activités de tous ses constituants sont

égales a l'unité.
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4) Potentiel d’électrode ou potentiel d’oxydoréduction

a) Electrode standard a hydrogéne E.S.H.
Seules les différences de potentiel (d.d.p.) sont mesurables. Le potentiel d'une électrode ne peut
étre mesuré que par rapport a celui d'une électrode de référence.
L’électrode choisie comme référence est I'électrode standard a hydrogene, qui met en jeu
le couple H30+ / H; (g).
Elle est constituée d’'une lame de platine platiné plongeant dans une solution de pH = 0, mais se
comportant comme une solution infiniment diluée, et dans laquelle barbote du dihydrogéne
gazeux, a la pression P° = 1 bar (Schéma 10). On la note souvent E.S.H.
Une telle électrode n’existe pas ; on peut en donner des réalisations approchées.
L’'impossibilité de réaliser matériellement une électrode standard a hydrogene explique que I'on

utilise d’autres électrodes de référence, dites secondaires.

H- sous Pt pl;.tine
— | « platiné »

1 bar 5\ ) /

solution de pH = 0 et infiniment diluée
Schéma 11 : Représentation schématique d’une électrode standard a hydrogene.

b) Définition du potentiel d’oxydoréduction ou potentiel d’électrode
Le potentiel d’'oxydoréduction d'un couple rédox, aussi appelé potentiel d’électrode ou
potentiel rédox, est égal a la f.é.m. d’'une cellule électrochimique dans laquelle I'électrode
de gauche est I'électrode standard a hydrogéne ; la demi-pile considérée est donc a droite
dans le diagramme représentatif de la cellule (Schéma 12).

€ = E (Ox/Red)
i i

L
|

00°p
0
0

]

pH = CII
demi-cellule demi-cellule
de référence réalisée avec
écrite « & gauche » : le couple
électrode standard a étudier
a hydrogéne écrite « i droite »

Schéma 12 : Définition du potentiel d’électrode ou potentiel d’oxydoréduction.
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Le potentiel d’'oxydoréduction ainsi défini est un potentiel d’'oxydoréduction relatif puisque relié
a celui de I'électrode standard a hydrogéne ; c’est une grandeur algébrique.

E (Cu?* / Cu) représente le potentiel d’oxydoréduction du couple Cu?+ / Cu.

Si les constituants de la demi-pile de droite sont dans leur état standard, la f.é.m. est le potentiel
standard d’oxydoréduction du couple Ox/Red considéré, a une température donnée ; on le
note E° (Ox / Red).

Ainsi, E°(Cu?* / Cu) = 0,34 Va 25 °C.

De la définition du potentiel d’oxydoréduction, il résulte que :

A toute température : EY (H30%/Ha(g)) = 0,00 V

Considérons une demi-pile faisant intervenir le couple Ox/Red ; associons-la a une électrode
standard a hydrogéne, cette derniere constituant I'électrode de gauche.

SiI’électrode de la demi-pile étudiée constitue effectivement le pole (+) de la pile, E (Ox/Red) est
positif (Schéma 13 a).

En revanche, si elle constitue effectivement le pdle (-) de la pile, E (Ox/Red) est négatif (Schéma
13 b).

Les valeurs de E° des principaux couples rédox sont figurées dans la littérature sous forme de

tableaux.

a) b)

courant de
dihydrogéne
{P”_’ = 1 bar)

courant de -
dihydrogéne O
(Py, = 1 bar)

|

électrode
de zinc

électrode
d'argent l

électrode
de platine

électrode
de platine

S}
E.S.H. | | solution de E.S.H. L solution de
solution de pH =0 nitrate d'argent solution de pH =0 sulfate de zinc (II)

Schéma 13 : Suivant la nature du pole constitué par I'électrode de la demi-pile associée
al’électrode standard a hydrogene, E (Ox / Red) peut étre positif (a) ou négatif (b).
a) Pile hydrogéene-argent ; I’électrode de platine constitue le pole négatif: E(Ag* / Ag) > 0;
b) Pile zinc-hydrogene ; I’électrode de platine constitue le pole positif : E(Zn2+ / Zn) < 0

c) Potentiel d’oxydoréduction, potentiel électrique
Considérons la cellule représentée au schéma 14 ; sa fém. & peut s’exprimer en
fonction des potentiels électriques Vi, Vi et Vs des électrodes M et M’ et de la solution S. Comme

les potentiels électriques sont des grandeurs additives :
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E= Vi =Vap= (Vi =Vl = (Vip— Vgl = E(Ox/Red)p - E (Ox/Red)g

=

Schéma 14 : Cellule de mesure et potentiel d’électrode.
Le potentiel d’'oxydoréduction est donc égal a la différence de potentiel électrode-solution, a une

constante additive pres (schéma 15):

E (Ox/Red) = V- Vg + cte

AV

o xR
&

T-Var-—--——- . Viar— Vs
Ve — Vo

4V

Schéma 15 : Potentiels électriques et f.é.m.

V.3 Formule de Nernst
1) Enoncé
Considérons la pile définie par le schéma suivant :

Pt Ho(g) H;O" || Ox. Red Pt

E.5.H.

constituée par I'association :
- d’'une demi-pile ou électrode standard a hydrogéne : P(Hz) = 1,00 baret pH =0

- d’'une électrode mettant en jeu le couple Ox/Red, tel que :

xOx +me = PRed

Comme E° (H30*/ Hz) = 0V, la f.é.m. de cette pile est égale au potentiel d’oxydoréduction
E(Ox/Red) du couple Ox/Red considéré. La valeur de ce potentiel d’oxydoréduction est donnée

par la formule de Nernst, encore appelée relation de Nernst :
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1y O
Ei(Ox/Red) = EYOx/Red) + i-; In [(a(ﬂx_l) ]

(a(Red))?

expression dans laquelle :

- E°(Ox/Red) est le potentiel standard d’oxydoréduction du couple considéré a la température T';
- R, la constante des gaz parfaits (R = 8,314 J. K-1. mol-1) ;

- T, la température exprimée en kelvin (K) ;

-F , la constante de Faraday ( F =96485 C. mol! );

- a(0x), l'activité de I'espece Ox et a(Red), celle de 'espéece Red.

Rappelons ce que valent les activités, a(Ox) et a(Red), grandeurs sans dimension,

suivant la nature des espéces oxydantes et réductrices (cf. chap. 8,§ 2.1.1.) :

e pour le solvant, ici'eau : a(H20) = 1

e pour un solide X ou un liquide X seul dans sa phase : a(X) = 1

P;J)g )

e pour un gaz X, supposé parfait : a(x) = avec P% = 1bar

e pour un soluté X dilué : avecc® 5y Ij:’}l =1mol.L1
Lorsque la demi-équation électronique fait intervenir d’autres constituants que les especes Ox et
Red, en particulier des ions hydronium H30+, celles-ci figurent aussi dans la relation de Nernst.
2) Expressions de la relation de Nernst
a) Valeurs numériques
Les logarithmes décimaux étant trés utilisés en Chimie, la formule de Nernst est souvent utilisée

sous la forme suivante (*) :

_ R.T (alOx N |
E(Ox/Red) = EY(Ox,/Red) + — .In(10).log (7]
( ) Fl oo P ( g (a(Red)) .3_

A 25 °C, s0it 298,1 K :

K.T n10)= 8,314 x 298,1

S Q6 485 %x2303=0.059 16 V

La valeur approchée de 0,06 V est souvent utilisée, alors (**) :

E(Ox/Red) = E®(Ox/Red) + ﬂ’?f“ log [ (@(Ox)* )

(a(Red))?
Remarques :
(*) Certains auteurs notent a l'expression : R__. T In (10)

o
a s’exprime alors en volt (V).

(**) Dans les problemes, bien respecter les données de I'énoncé.
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b) Exemples d’écritures
Pour alléger I'écriture, nous omettrons, dans I’expression de la formule de Nernst, les grandeurs
¢ et P 9, mais les concentrations seront toujours exprimées en mol. L-1 et les pressions en
bar.
e Couple Fe3* / Fe2+:
Fe3* (aq) + e- = Fe?* (aq)

34 24y _ pOFEa3+ 24 [Fe’™]
E(Fe-* / Fe~*) = EY(Fe~* { Fe~*) + 0,060 log

[Fe*]
e Couple Cu?* / Cu:

Cu?* (aq) + 2 e- = Cu(s)

E(Cu+ f Cu) = EVCu2+ f Cu) + @

log [CuZ+]

e Couple Cl; / Cl-:
Clz(g) + 2e-=2Cl-(aq)

(P(Cl.)
E(Cla(g) / C1) = EO(Cly(g) / C1) + 2% log ( IC]_l‘g)

e Couple MnO4-/ Mn2+:
MnO4-(aq) + 8 H30* (aq) + 5 e- = Mn2+* (aq) + 12 H;0

0.060 MnO 4] . [H;0+]%
: log

E(M L/ Mn2t) = E9(MnOy / Mn2+
(MnQy / Mn=*) (MnQy / Mn=7) + —— | M2 *]

3) Exemples d’électrodes
Suivant la nature du conducteur métallique et des espéces oxydante et réductrice considérées,
on distingue différents types d’électrodes.

a) Electrodes de premiére espéce

Cette dénomination désigne :

- soit un métal M plongeant dans une solution contenant ses cations M+ formant ainsi la demi-
pile Mn*/M : c’est le cas, par exemple, d'une lame de cuivre plongeant dans une solution de
sulfate de cuivre (Schéma 16) ;

- soit une lame de platine platiné plongeant dans une solution contenant I'une des formes
réduite ou oxydée d’un couple, I'autre forme étant un gaz barbotant dans la solution : c’est le cas

de I'électrode a hydrogéne, par exemple (Schéma 17).
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solution ] plaque de cuivre
contenant

des ions Cu=*

v

[

v

Schéma 16 : Pour I'électrode de cuivre (couple Cu2+ / Cu) : E = 0,34 + 0,03 log [Cu?2+]
dihydrogéne

électrode de platine
recouverte de
noir de platine

Schéma 17 : Pour I'électrode a hydrogene (couple H30+/ Hz2(g)) E = 0,030 log ( %)

car: E°(H;0* / Hz(g)) =0V

b) Electrodes de deuxiéme espéce
Une telle électrode est constituée d'un métal M en contact avec un composé ionique peu soluble
contenant I'un de ses ions formant ainsi la demi-pile My A4, (s) / M.
o L’électrode (ou demi-pile) au calomel est la plus connue (Schéma 18) ; elle met en jeu le
couple Hg,Cl, (s) / Hg () :
Hg:Cl, (s)+2e-=2Hg () + 2 Cl-
Le calomel Hg,Cl, étant solide et le mercure Hg liquide pur, la formule de Nernst relative a cette

électrode s’écrit :

Eea = E(Hg2Cla / Hg) = E9%Hg>Cla / Hg) + 0.030 log ([C]{F)

e

isolante il
de platine

bouckhon

—

T; orifice de

remplissazc

Pouchorn
du tube de
Protection

solutiom corps
saturée

de FKC1
mercure (Fz)

calomel

CHZCIo) bouchon

cristaux | poreux
de KC1 impregnes
en exces i de KOl saturs

pastille porcusc
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Schéma 18 : Schéma d’une électrode au calomel.
Si la concentration en ions chlorure est constante, alors E(Hg.Cl, / Hg) = cte, ce qui explique

l'utilisation de cette électrode comme électrode de référence secondaire.

A25°C: Eq=0,337 Vsi[Cl-] = 0,1 mol. L1

Eca=0,283 Vsi[Cl-] =1 mol. L1

Eca= 0,244 V si [Cl-] est fixée par une solution saturée de chlorure de potassium.

e L’électrode « au chlorure d’argent », qui fait intervenir le couple AgCl (s) /Ag (s) est également
utilisée comme électrode de référence secondaire, en particulier dans les sondes de pH
combinées.

e L’électrode de référence mettant en jeu le couple Hg,S04 (s) / Hg (1) est aussi utilisée.

c) Electrode de troisiéme espéce

Une telle électrode est constituée d’'un métal inerte, généralement le platine, plongeant dans une
solution contenant les especes Ox et Red du couple.
C’est le cas d’un fil de platine plongeant dans une solution contenant des ions fer (II) Fe2* et fer

(IIT) Fe3* ou dans une solution contenant des ions permanganate MnO4- et manganese (II) Mn2+.

V.4 Prévision des réactions d’oxydoréduction

1) Evolution d’un systéme
Soit un couple 0x; / Red, de potentiel d’'oxydoréduction E1, et un couple Ox; / Red;, de potentiel
d’oxydoréduction E> :
0x1 + n; e- = Red; et 0x2 + nze- = Red;
Alaide de ces deux couples, réalisons une pile et mesurons sa f.é.m. ; soit & = £ — E,

la valeur mesurée.

Suivant les valeurs respectives de E; et E», trois cas se présentent :
B & =) ,soitE;>E;
Lorsque l'on ferme le circuit, il y a transfert d’électrons de 1'électrode @ vers I'électrode
(Schéma 19) : le réducteur Red; est oxydé alors que I'oxydant Ox; est réduit :
Red: B Ox1 + n1 e- et Ox2 + nze- @ Red;

d’ou le bilan (Schéma 21) : ni 0x; + nz Red; @ ny Red; + ny Ox1
m £ <) ,soitE;<E;
Il y a alors transfert d’électrons de I'électrode @ vers I'électrode @ (Schéma 20) : le réducteur
Red; est oxydé alors que I'oxydant Ox; est réduit :

Red; @ Ox2+nze- et Oxi+nie-BRed:

d’ou le bilan inverse (Schéma 22) : nz Ox1 + n1 Red, @ nyRed; + n1 Ox;
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Schéma 19: Lorsque E; >E;, il y a transfert d’électrons de I'électrode & vers I'électrode L.

o—;

& <0

> ™

OK] R&i]

€= EZ — E] <0
Schéma 20 : Lorsque E; < E1, il y a transfert d’électrons de I'électrode [ vers I'électrode @.

Schéma 21: E; > E; : Ox; oxyde spontanément Red;.
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+E
Ox,
| -
\ Red,
Ox, E,
Red

Schéma 22: E; > E> : 0x; oxyde spontanément Red>.

La réaction spontanée qui se produit est la réaction de l'oxydant le plus fort,
correspondant au potentiel d’oxydoréduction le plus élevé, avec le réducteur le plus fort,
correspondant au potentiel d’oxydoréduction le plus faible.

La réaction se poursuit tant que les deux potentiels sont différents ou que l'un des
réactifs, introduit en défaut, n’a pas été entierement consommé.

B or_ ,SOit E1 = E;

La f..m. de la pile est nulle, aucun courant ne circule, aucun transfert d’électrons n’a lieu :
aucune réaction rédox ne se produit ; le systeme est en équilibre et E = E; = E; est le potentiel
rédox commun a tous les couples présents en solution. En conclusion :

Soit un couple Ox; / Red;, de potentiel d’oxydoréduction E; , et un couple Ox; / Red;, de

potentiel d’oxydoréduction E-, susceptibles de réagir selon I'équation :
1
n; Oxz + nz Red; <—2_> n; Red; + nz 0x;

e si E; > E1, laréaction a lieu dans le sens 1 ou sens direct.

e si E; < E1, laréaction a lieu dans le sens 2 ou sens inverse.

* si E; = E3, le systéme est en équilibre et n’évolue pas.

Ces résultats, obtenus lorsque les systémes Ox; / Red; et Oxz / Red, sont séparés, sont
applicables lorsque les deux systemes sont en contact dans une méme solution, le transfert
d’électrons ayant alors lieu directement entre les espéces oxydantes et réductrices.

Dans un systeme en équilibre, tous les couples Ox / Red présents ont le méme potentiel

d’oxydoréduction E.

2) Etude quantitative de I’évolution d’un systéme : constante d’équilibre

Soit un couple Ox; / Red; tel que: Ox1 + n; e- = Red;
avec: _ 0 0,060 a(Ox )
Ey=Ei+ LY = {r:(RCd,))
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et un couple Ox; / Red; tel que: 0x; + nz e~ = Red;
. o 0,060 a{ne.)
avec: Eo=E AE)
- 2+ Fa og [a(Red}‘l)

Considérons la réaction de I'oxydant Ox; avec le réducteur Red; ; cette réaction a pour équation :

ny Ox; + nz Red; = n1 Red; + n; Ox4

o laRedy)g)"" . (a(0x)))"

et pour constante : = " "
(a(Oxy)gg) "+ (a(Red))g)) "™

'indice « éq » précisant que le systeme est en équilibre.
Relions K° aux potentiels rédox standard. A I'équilibre, tous les couples ont le méme potentiel
d’oxydoréduction, E¢q :

Eéq = Eléq = EZéq

‘ou zle Oy sy |
d’ou: o, 0.060 a(O%2)eq | _ po_ 0,060 a(Ox)g
Fr = a(Red; ), Er+ J‘?, : a(Red )y,

soit, en multipliant chaque membre par nin; :

(e Ox)ey )"

nyr2 Eg + 0,060 log (

(O < ma
) = ninz E?—i—0,0ﬁO log [w]

(atRedy)e)" (aRed ) )g)",
d’ou:
mn-lES — EY) = 0,060 (m.«, (M) 1o (M))
S ] ) “laRed))g, )" [aRed,) )"
nyny (Ey — EY) = 0,060 log (a(Redz)s)" '(“(OXI)-&.}JE]
T ' (a(Ox2)g)"" - (a(Red, )y )"
i (£ — EY) = 0,060 log K'Y
soit:
0_ g0
dou: 0 _ ninzlE3— EY)
log K 0,060
. nynolEY _ EY)
et KV=10 0060

Pour nin; = 1 (valeur la plus faible possible pour ce produit), on obtient :

171



CHAPITRE V : REACTIONS D’OXYDOREDUCTION/Cours Chimie des Solutions

e pour (E£2—E7} =0,25V, K°0=1,5.104

e pour (EY E}} =-025V, K°=6,8.10"°

Soit un systéme ne contenant initialement que I'oxydant Ox2 et le réducteur Red1
():

mSi (EY-E?) >025V, K°>10%:laréaction est quantitative ou quasi totale.
mSi (Ef—EY) <025V, K°<10-*:lesystéme n’évolue pratiquement pas.

m Si- 0,25V < (E% - E%) < 0,25 V : il y a réaction, mais elle n’est pas quantitative.

Remarque 1:

(*)Pour connaitre le sens d’évolution spontanée du systéme, il faut connaitre les valeurs de E; et E .
Pour calculer la constante de la réaction qui se produit, il faut connaitre les valeurs de E° et E°.

Remarque 2 :

Le produit nin; figurant dans l'expression de la constante résulte de la combinaison des deux demi-
équations électroniques mettant en jeu l'une n1 électrons, I'autre n2 électrons. En fait, ce produit
correspond au plus petit commun multiple de nj et n; ; il est donc nécessaire, pour déterminer
K9, de déterminer n; et ny, d’écrire l'équation de la réaction considérée et d’en déduire le p.p.c.m. de
n; et nz avant d’appliquer la relation :

nynalEy - EY)
K'=19 0060

Ainsi: Ir(aq) +2e =21 (aq) E»0
S4062-(aq) + 2 e-=2 S,032-(aq) E°
La réaction mise en jeu dans un titrage iodométrique s’écrit :
2 52052-(aq) + I> = S405?-(aq) + 2 I- (aq) 2 (EY - EY)
Elle ne met en jeu que deux électrons alors que ny. nz =4, d'ott: g0 - 10 ©O.06
La comparaison des valeurs de FE1° et E,° permet de savoir si la réaction est quantitative ou non.

Cependant, seule 'expérience permet de savoir si la réaction se produit ou non, de nombreuses
réactions d’oxydoréduction étant tres lentes.

Ainsi 'oxydation de l'eau (couple O, / H,0) par les ions permanganate (couple MnO4 -/ Mn?+)
(AE® = 0,28 V) est une réaction quantitative mais tres lente, ce qui explique l'existence de
solutions aqueuses de permanganate de potassium. Toutefois, leur concentration doit étre
vérifiée avant tout emploi pour un titrage.

Application :

On mélange Vi = 10 mL de solution de chlorure d’étain (I1) a €1 = 0,1 mol. L-1 et V; = 10 mL de
solution de chlorure de fer (I11) a C; = 0,1 mol. L-1. Quelle est la composition finale du systeme ? En
déduire le potentiel rédox des couples en solution.

Données : E°(Sn** / Sn2*) = E0, = 0,15 V; EO(Fe3+ / Fe2*) = E%,=0,77 V.
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Les demi-équations électroniques qui interviennent sont :
Sn** + 2 e~ =Sn2+ (1)
et:
Fe3* + e- = Fe?+ (2)
Vu les valeurs de E9; et E° ,, les ions Sn2* sont oxydés par les ions Fe3+ selon I'équation :
2 Fe3* + Sn2+ = 2 Fe2+ + Sn** (3)
La constante d’équilibre de cette réaction se détermine en utilisant la relation précédemment

établie ci-dessus avec n1 = 2, nz = 1, soit:

{1 A
mnEs-E)

K%=10 0060 —46, 102

En tenant compte de la dilution, le bilan s’écrit :

2 Fe3+ + Snz+ = 2 Fezr + Sn#+
C. apportées 0,05 0,05 0 0
(mol. L-1)
c.al’équilibre 0,05-2xy 0,05-xy 2 Xy Xy
(mol. L-1)

La réaction est quantitative, donc :

xy ® xy(max) = @ =0.025 mol.L-!

KO — [Fe2*]2 . [Sn*t]
[Fe*]% . [Sn2+]

d’ob [Fe3+] _ -[F‘32+]2 - [51]4+]) 1=
ou: -

K[] . [SI12+]
[Sn2+] = [Sn*+] = 0,025 mol.L-1;
[Fe2*] = 0, 05 mol. L-1 et [Fe3+] = 2, 3. 10-12 mol. L-1.

Le potentiel rédox des couples en solution E¢q se détermine a partir de I'un ou l'autre des deux

. ST
couples : - . [Fe™ " lgq
Ezq = 0,77 + 0,060 log (Il‘;62+]c-q
1S,
E‘éq = 0,15 + 0,030 log m
soit : E¢qq=0,15V
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3) Détermination de E°(Ox/Red)
Il est souvent intéressant de déterminer le potentiel standard d’un couple rédox a partir d’autres
potentiels rédox standard connus. Une méthode utilisant I'enthalpie libre standard sera exposée
en seconde année.
Présentons, sur un exemple, une méthode ne faisant intervenir que la formule de Nernst. Cette
méthode fait appel a I'unicité du potentiel des couples présents dans un systéme a I’équilibre.
Dans un systéme rédox a I’équilibre, tous les couples Ox/Red présents ont la méme valeur
de potentiel E.
[llustrons cette méthode avec les degrés 0, I et I du cuivre.
Les tables donnent E°; (Cu2+ / Cu*) = 0,16 V et E%; (Cu* / Cu) = 0,52 V ; en déduire E%; (Cu2+ / Cu).
Considérons un systéme contenant les espéces Cu, Cu* et Cu2+. Ecrivons les demi-équations
électroniques et les formules de Nernst relatives aux trois couples auxquels participent ces

especes :

o 2
Cuz*+e=Cu (1) E, = E{+ 0,060 log ( l[‘;:}:ﬂ])

Cur+e-=Cu(s) (2) E, = E9+ 0,060 log [Cu*] cara(Cu) = 1

Cu?++2e=Cu(s) (3) Ex = EY+ 0,030 log [Cu2*] car a(Cu) = 1

L’unicité du potentiel des couples présents dans le systéme en équilibre, dans lequel coexistent
les trois espéces, en équilibre impose :
E1=E;=F3,Cest-a-dire E3=E1 et E3 = E>
Afin d’éliminer les concentrations des diverses espéces, utilisons la relation :
2E3=E1+E;

soit :

[Cu?*]
Cu™

2 EY+ 2 =< 0,03 log [Cu2+] = EY + 0,06 log [Cu*] + E{ + 0,06 log (

Les termes dont on prend le logarithme s’annulant deux a deux, il vient :
2 E03 = E01 + E02

EQ+ EY

soit : EY— 5 =034V

relation de type barycentrique.
Plus généralement, le potentiel standard du couple Z/ X peut étre calculé a partir des potentiels

standard des couples Z/ Y et Y/X(*).
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4) Domaines de prédominance
a) Définitions
Présentons la notion de domaine de prédominance a I'aide de 'exemple du couple Fe3+/Fez+.

Pour ce couple: Fe3* + e- = Fe2*

T
et: E = 0,77 + 0,060 log (lfe? J)
[Fe="]

e Si le potentiel des couples est tel que E > 0,77 V, alors [Fe3*] > [Fe2*] et Fe3* est 'espece
prédominante par rapport a Fe2+

e Inversement, si E < 0,77 V, alors [Fe2*] > [Fe3*] et Fe2* est 'espéce prédominante par rapport a
Fe2+ (Schéma 23).

L’élément fer ayant la méme atomicité (un) dans l'ion fer (II) et dans 'ion fer (III), le potentiel de
la frontiére (noté Egon) séparant les domaines de prédominance ne dépend pas de la
concentration totale des espéeces considérées.

Nous verrons en seconde année qu’il n’en est pas de méme si I'élément considéré n’a pas la
méme atomicité dans les deux formes oxydées et réduites, comme par exemple Cr;0 72-/ Cr3+ ou
S40 627/ S,032-.

A E(V)

Fe**

FeZ+

Schéma 23 : Domaines de prédominance des espéces Fe3+ et Fe2+,

b) Application aux prévisions des réactions

Soit les couples Ce#+ /Ce3* ( E% = 1,74 V) et Fe3+ / Fe2+ (E% = 0,77 V) ; le schéma 24 présente le
domaine de prédominance de chaque espeéce.
e Ce?* et Fe2* ont des domaines de prédominance disjoints ; ils ne peuvent donc pas coexister en
tant qu’'especes majoritaires et réagissent selon la réaction d’équation :

Ce*+ + Fez+ = Ce3* + Fe3+
Vu I'écart des potentiels standard (AE°? = 0,97 V), cette réaction est totale ; le réactif limitant sera

donc entierement consommé.
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o Ce3* et Fe3+ ont une partie de leur domaine de prédominance commune et peuvent coexister en
solution aqueuse.

Ces résultats sont généraux :

Deux especes 0x; et Red; qui ont des domaines de prédominance disjoints ne peuvent pas
coexister en tant qu’espéces majoritaires et réagissent selon une réaction de constante
d’équilibre K° supérieure a 1.

La réaction qui se produit peut étre considérée comme totale si 'écart des potentiels

standard est suffisant, soit : AE° > 0,25 V.

YE(V)
Ce4+
1.74 |
Fe3+ C e3+
0,77
Fe~ ™

Schéma 24 : Domaines de prédominance pour les couples Ce4+/Ce3+ et Fe3+/Fe2+,

V.5 Facteurs influenc¢ant les réactions d’oxydoréduction

Tout facteur susceptible de modifier I'activité de I'une des espéces intervenant dans la demi-
équation rédox d’un couple change la valeur du terme logarithmique dans la relation de Nernst
et donc le potentiel rédox du couple considéré. Etudions quelques exemples.

1) Influence de la concentration
Etudions I'influence de la concentration d’'une espéce sur le potentiel d’un couple en analysant le

fonctionnement d’une pile de concentration.

Application :
PILE DE CONCENTRATION

Considérons la pile formée par l'association de deux demi-piles constituées toutes deux d’un fil de
cuivre plongeant dans un volume Vi de solution de sulfate de cuivre, l'une a C1 = 0,1 mol. L-1 (demi-
pile n° 1), 'autre a C, = 0,01 mol. L-! (demi-pile n° 2) ; une solution de nitrate d’ammonium gélifiée
assure la jonction interne entre les deux demi-piles (schéma 25). Le métal cuivre est en excés dans
chacune des demi-piles. E° (Cu2+ / Cu) = 0,34V ; V. =2 V1 =100 mL.

1) Déterminer les péles de la pile, les équations des réactions qui se déroulent dans chaque demi-
pile et I'équation globale de fonctionnement de la pile.

2) Déterminer les concentrations finales dans chaque bécher lorsque la pile cesse de débiter ainsi
que le potentiel de chaque couple a I'équilibre. En déduire la quantité d’électricité qui a traversé le
circuit.
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@ NH} + NO3
; — dans un gel
Cu M, M; Cu
~
® @
Cu i o a
0,100 mol.L™! W [ 0,010 mol.L™!

| |
cu+so;  cur+s0;
Schéma 25 : Schéma constitutif de la pile.

Corrigé :
1) Dans les deux demi-piles, le couple a considérer est le couple (Cu2* / Cu) : Cu2++ 2 e~ =Cu
e Pour I'électrode de cuivre n® 1 :

E1=0,34+0,030log [Cuz*]1=0,31V
e Pour I’électrode de cuivre n® 2 :

E>=0,34+0,030log [Cu?*],=0,28V
E1 étant supérieur a Es, I'électrode M; constitue donc le pole (+) et I'électrode M; le pdle (-) de la
pile (schéma 26) ; & soit ,lafém.de & lapile: =E1-E;=0,03V
Les deux demi-piles mettant en jeu le méme couple, elles ne différent que par la concentration
des ions cuivre (II) ; c’est la raison pour laquelle une telle pile est appelée pile de concentration.
A I'extérieur de la pile, le courant électrique circule du pdle (+) vers le pole (-), les électrons

circulent en sens inverse de I'électrode n° 2 vers I'électrode n° 1.

DL A
@I[T- \ﬂ_'i':"/; <]
M, M,

@ @

o
El>E2

Schéma 26 : Schéma de fonctionnement de la pile.

Les équations des réactions qui se produisent dans les demi-piles sont donc:

e demi-pile n° 2 : Cu(2) @ Cu2*(2) + 2 e~ oxydation

e demi-pile n° 1 : Cu2+(1) + 2 e~ @ Cu(1) réduction

L’équation globale de fonctionnement de la pile s’en déduit: Cu2+(1) + Cu(2) @& Cuz+(2) + Cu(1)

2) Puisque le métal cuivre est en exces, la pile cesse de débiter quand sa f.é.m. s’annule, c’est-a-
dire quand le systéme électrochimique est en équilibre ; alors :

E1¢q = E2sq, 50it [Cu2+]1¢q = [Cu2*] 249
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Le bilan a tout instant s’établit en écrivant que la quantité d’électrons cédés par le réducteur
dans le compartiment anodique est égale a celle des électrons captés par l'oxydant dans le
compartiment cathodique, soit :

ni(Cu2+*) = no1(Cuz*) - x=C1. Vi - x

n2(Cu?+) + npz2(Cuz*) +x=C2. Vo + x

avec n(e-)schangé = 2X

A l'équilibre : E1éq = E2éq , soit: [Cu2+] 16q = [Cu2+]2éq

d'ou : CV, = X _ C,V, — X
Vl V2

et: X, = M(C —C,) ;soitavec V=2V,

éq V1 +V2 1 2

2 100.107° x0.09

Xsq :gvl(CZ_Cl): 3
soit : Xsq = 3. 10-3 mol
et: [CuZ+]16q = [CuZ*]2¢q = 4. 10-2 mol. L1

dolt:  Eeq=0,34+ 0,03 log [Cu?*]eq= 0,30 V

Soit Q la quantité d’électricité qui a traversé le circuit :

Q = n(e_)échangés e
soit: Q=2.x¢q F . =2x3.103x96,5. 103
d'o : Q=58.102C

2) Influence du pH
a) Exemple du couple 02 / H;0
Pour le couple O, / H20, de demi-équation électronique :
02+4 e +4Hz0*=6H0
la formule de Nernst s’écrit :

E = E%0O, / HO) + U*{;Iﬁ

log (P(Q5) . [H-OF* ) | car a(H,0) = 1

soit, en prenant P(02) = 1 bar,
E = E°(02 / H20) - 0,06 pH = 1,23 - 0,06 pH

Le pouvoir oxydant du dioxygene en solution aqueuse diminue lorsque le pH croit (schéma 27).
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E(N) A
I = 0,
0.5 1
H,0
H
0 : p‘;
7 14

Schéma 27 : Pour le couple O; / Hz0, le potentiel dépend du pH.

b) Exemple du couple MnO-4/ Mn?+
Pour le couple MnO4-/ Mn2+, de demi-équation électronique :
MnO4+ 5 e-+ 8 H30* = Mn2+ + 12 H,0

la formule de Nernst s’écrit :

s
E — EOMnOj / Mn2+) 4+ 2060 15, [IM0O4] - [H 5071 )
5 \ [Mn2¥]
Soit : E = E°(MnOj3 / Mn2+) — 9060 _ g 33, 0.060,., [M“?“J
5 5 C[MnZ*)

E™Y = EO9MnQy / Mn2+) — x 8 pH = E? (MnOj3 / Mn2+) — 0,096 pH

0,060
S

pH est appelé potentiel standard apparent en fonction du pH ; il traduit la facon dont varie E
en fonction du pH lorsque les activités des espeéces réduite et oxydée, autres que H*(aq) et HO-,
sont égales a 'unité.

Le pouvoir oxydant des ions permanganate diminue lorsque le pH croit.

3) Influence de la complexation et de la précipitation

Considérons un couple Ox/Red en solution pour lequel la formule de Nernst s’écrit :

E(Ox / Red) = EOx / Red) +

0.060 1 [Ox] )
o P8 \TRed]

m Si la concentration de I'espece oxydante diminue, E(Ox / Red) diminue et le pouvoir oxydant
de Ox diminue, alors que le pouvoir réducteur de Red augmente (schéma 28 a). C’est par exemple
le cas si 'oxydant participe a des réactions de complexation ou de précipitation.

m En revanche, si la concentration de I'espece réductrice diminue, E(Ox / Red) augmente et le
pouvoir oxydant de Ox augmente, alors que le pouvoir réducteur de Red diminue (schéma 28 b).
C’est encore le cas si le réducteur participe a des réactions de complexation ou de précipitation.
Etudions sur deux exemples linfluence de ces deux types de réactions sur les réactions

d’oxydoréduction.
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A E VD 4 E AV

—+ EOCOx/Red)

AFED

AFEO <0
A E V) A E (V)
—+ e(ox frea )

A0 Cunnprlend

- EZOx/Red)

AFO = 0O

Schéma 28 : Evolution des pouvoirs oxydant et réducteur d’un couple par complexation
ou précipitation (a) de I'oxydant ; (b) du réducteur.

Application :
Couples Cu?+/Cu et [Cu(NH3)4]2+*/Cu

On réalise une pile en associant une électrode standard a hydrogéne a une demi-pile constituée
d’un fil de cuivre plongeant dans un volume V = 40 mL d’une solution de sulfate de cuivre (11) a C =
10-2 mol. L1, a laquelle on ajoute V' = 10 mL d’‘ammoniac a €’ = 0,5 mol. L-1.

On admet qu'il ne se forme que le complexe [Cu(NH3)4]2+ et que la concentration des ions NH 4*est
négligeable devant celle de NH3 .

a) Déterminer la fém. § delapile a partir de E°(Cu?* / Cu), f4,C,V,C et V.

b) Calculer EO([Cu(NH3)4]2* / Cu).
Données : E°(Cu?+ / Cu) = 0,34 V; log f4([Cu(NH3)4]2+) = 13,2
Corrigé :
La solution contient, outre les ions HO- et H30*, les ions Cu?*, SO42-, NHs* et [Cu(NH3)4]2* et de
I'ammoniac NHs. Vu la nature de la pile, sa f.é.m. est égale au potentiel rédox E des couples
présents dans la solution, de la demi-pile au cuivre :
E = E(Cu?* / Cu) = E([Cu(NH3)4]2* / Cu)
a) Considérons le couple Cu2+ / Cu:
Cu?* + 2 e~ = Cu(s)
pour lequel :
E(Cu?* / Cu) = E9(Cu?* / Cu) + 0,03 log [Cu?+]
Pour calculer la concentration de Cu?+, considérons la réaction de complexation et établissons un
tableau d’avancement volumique.

Initialement avant réaction :
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(Cu2+)y = 1:_:" - ¢ —8.00.102 mol.L"!

+V
= 8,00 mmol .L-!
[NHzlp= 3= =100.10-2 mol. L-!
= 100 mmol .L~!
Cuz+ + 4NH; = [Cu(NH3)4]2

c. apportées
(mmol . L-1) 8 100 0
c. al’équilibre
(mmol . L-1) 8- xv 100 - 4xy Xy

La constante de formation du complexe étant élevée, f4 = 1,6. 1013, la réaction peut étre
considérée comme totale ; Cu?+ est le réactif limitant, d’ou :
[[Cu(NH3)4]#*] = xv=8.10-3 mol. L-!
[NH3z] = (100 - 4xy) mmol . L-1 = 68 mmol . L-!
[Cu2+] est tres faible et se calcule en utilisant 54 :

[[Cu(NHy) 4]
B - [NHz*?

[Cu?+] = =2,4.10"" mol.L!
d’ou: E(Cu?* / Cu)=0,34 + 0,03 log 2,4.10-11
dou: @ =Ecu-Eesn=0,02V
b) Considérons a présent le couple [Cu(NH3)4]2* / Cu:
[Cu(NH3)4]2* + 2 e-= Cu(s) + 4 NH3

pour lequel : E([Cu(NH3)4]?* / Cu) = EO([Cu(NH3)412* / Cu) + 0.030 log [ W%m
i 3.

Les espéces Cu, Cu?+ et [Cu(NH3)4]2* étant en équilibre dans le systéme considéré, les couples
auxquels elles participent ont le méme potentiel :

E = E([Cu(NH3)4]?* / Cu) = E(Cu2* / Cu) soit :
EXN[CulNHz)412* / Cu) + 0,030 log %)

= F%Cu2+ f Cu) + 0,03 log [CuZ+]

_ e ' [[Cu(NH3)41°*]
d’oi - EY[Cu(NH3)4]12* / Cu) = E9%(Cu?* | Cu) — 0.030 log ( NFL,% [Cu®] ]\
soit: EO([Cu(NH3)4]2+/Cu) = EO(Cu?+ / Cu) - 0,03 log 4
d’ou: E°([Cu(NH3)4]?* /Cu) =- 0,06 V

Conclusion : EO([Cu(NH3)4]2+ / Cu) < E9(Cu?* / Cu), la complexation de I'oxydant Cu2+ diminue le

pouvoir oxydant du cuivre (II) (schéma 29).
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A EO(V)

012+
0,34

[Cu (NH,),J*" |-0.06

Schéma 29 : Le potentiel du couple Cu!'/Cu® diminue par complexation de Cuz+.

Application :
Couples Ag*/Ag et AgCl/Ag

Déterminer le potentiel rédox standard du couple AgCl / Ag, connaissant celui du couple Ag* / Ag et
le produit de solubilité de AgCl. E° (Ag* / Ag) = 0,8 V et pK; (AgCl) =9,7

Corrigé :

Considérons une solution saturée obtenue par dissolution de chlorure d’argent. Plongeons un fil
d’argent dans cette solution. Un équilibre s’établit :

AgCl(s) = Ag*(aq) + Cl-(aq)
La solution contient outre les ions HO- et H30+, les ions Ag* et Cl- et du chlorure d’argent solide. A
’équilibre, tous les couples ont le méme potentiel ; c’est le cas des couples Ag+ / Ag et AgCl / Ag
correspondant respectivement aux demi-équations électroniques :

Ag++e = Ag(s) et AgCl (s) + e-= Ag(s) + Cl-
pour lesquels les formules de Nernst s’écrivent :
E(Ag* / Ag) = E°(Ag* / Ag) + 0,06 log [Ag’]
E(AgCl / Ag) = E°(AgCl / Ag) + 0,06 log (1 / [CI-])
= E9(AgCl / Ag) - 0,06 log [Cl]

Les especes Ag, Ag+ et AgCl étant en équilibre dans le systéme considéré, les couples auxquels
elles participent ont le méme potentiel :

E(AgCl/ Ag) = E(Ag* / Ag)
soit: E°(AgCl / Ag) - 0,06 log [Cl-] = EO(Ag+ / Ag) + 0,060 log [Ag+]
d’ou: EY(AgCl / Ag)= E°(Ag* / Ag) + 0,06 log [Ag*] + 0,06 log [CI]
soit : EO(AgCl / Ag) = E°(Ag* / Ag) + 0,06 log ([Ag*] - [CI-])
c'est-a-dire : E°(AgCl / Ag) = E°(Ag* / Ag) - 0,06 pKs
soit: E%(AgCl / Ag) =0,22V
Conclusion :

E0(AgCl / Ag) < E9(Ag* / Ag), la précipitation des ions argent (I) abaisse leur pouvoir oxydant.
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V.6 Titrage d’oxydoréduction
1) Etude de la réaction de titrage du Fer(II) avec Ce(IV)

Le titrage met en jeu les couples Ce*+ / Ce3* et Fe3+ / Fe?*. Les solutions de cérium (IV) Ce** sont
jaune vif, celles de cérium (III) Ce3* et fer (II) sont quasi incolores alors que les solutions de fer
(IIT) sont 1égérement orangées.
Les demi-équations électroniques correspondantes sont :

Fe3* (aq) + e-=Fe?* (aq) avec Ei%=E°Fe3*/Fez*)=0,77V

Ce** (aq) + e-=Ce3* (aq) avec E,0=E%(Ce*/Ce3*)=1,74V
Ces deux couples réagissent selon une réaction unique d’équation :

Ce** (aq) + Fe?* (aq) = Ce3+* (aq) + Fe3* (aq)

La constante d’équilibre KO de cette réaction se calcule en appliquant la relation :

(EY-ED)
K" =10 0080 — 46 1015
La réaction peut donc étre considérée comme quantitative (ou totale).
Si on laisse tomber quelques gouttes de solution jaune vif d’ions cérium (IV) Ce** dans une
solution d’ion fer (II), la décoloration est immédiate. Les ions fer (11)
Fe3+ alors formés peuvent donc facilement étre mis en évidence (schéma 30). La réaction mise en
jeu est donc rapide.

La réaction considérée possede les caractéristiques nécessaires pour étre utilisée dans un titrage

Pour étre utilisée dans un titrage, une réaction doit étre unique, quantitative et rapide.

Ce#4+
a) b)
]
4
=1 Fel+
_/ solution (1)

solution (I)

) o
b
= K+SCN-
[Fe(SCM)]2+
\\_ _// coloration rouge

Schéma 30 : Les ions Fe3+ formés par action des ions Ce** sur les ions Fe2* donnent un
complexe rouge avec les ions thiocyanate SCN-.
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D’un point de vue pratique, il est nécessaire, lors d’'un titrage, de pouvoir repérer la fin du titrage
c'est-a-dire de déterminer I'équivalence du titrage.

Sil'un des réactifs ou des produits est nettement coloré, le repérage est aisé. Dans les autres cas,
tel que celui étudié ici, d’autres méthodes doivent étre employées :

- le suivi potentiométrique ;

- l'utilisation d’indicateurs colorés d’oxydoréduction.

2) Suivi potentiométrique de la réaction de titrage
La méthode consiste a suivre, au cours du titrage, l'évolution de la force &
électromotrice d’une pile constituée de deux demi-piles (schéma 31) :
- l'une est une demi-pile de référence, ici une demi-pile (ou électrode) au calomel ;
- l'autre est la demi-pile constituée par une électrode de platine plongeant dans une solution

contenant les couples Ce#+ / Ce3* et Fe3+ / Fe2+.

&= Ep]ﬂti ne — Ersf

/  solution de Ce**

1]

=§ Coms — électrode
| de platine

€lectrode de
référence

solutigﬂ
de Fe-"

[ 520

o

Schéma 31 : Dispositif utilisé pour le titrage des ions Fe2+ par les ions Ce#*.

Pour I'étude expérimentale de ce titrage, nous avons suivi le titrage de Vi1 = 20 mL de solution de
sulfate de fer (II) de concentration initiale en ions Fe2*, C; = 0,05 mol. L-! par une solution de
sulfate de cérium (IV) de concentration initiale en ions Ce**, C; = 0,05 mol. L-1. Afin d’éviter toute
précipitation d’hydroxydes métalliques, les solutions ont été acidifiées par de I'acide sulfurique
H>S04.

Les mesures & de effectuées permettent de tracer le graphe (figure 1) :

Eplatine = € + Epgr = f(Vigesr) =f(V2)
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'}’!-:.

0 10 20 30 40
- 7 7 = = - 7 dE 7
Figurel : Tracé expérimental de : Ep; = f (V2) en pointillés. Le graphe qv, traceé

(en trait plein) a I'aide d’un ordinateur permet de déterminer Vg,.

A Tl'équivalence d’un titrage, les réactifs ont été mélangés en proportions
stoechiométriques.
Dans le cas présent a I'équivalence :
no (Fe2+) = ng(Ce**)
ou ng désigne la quantité d’ions cérium (IV) introduits jusqu’a I'équivalence.
Alors : Ci1.Vi=C2. Vo
Comme le laissaient prévoir les concentrations initiales : V25 = 20 mL.
Nous constatons qu’a I'équivalence le potentiel de I’électrode de mesure croit brutalement ; cette
brusque variation peut étre utilisée pour repérer I'équivalence du titrage.
Ce résultat est général :
Lors du suivi d’un titrage par potentiométrie, le potentiel de I'électrode de mesure subit
une brusque variation au voisinage de I’équivalence.

by

L’équivalence correspondant, comme pour les titrages suivis par pH-métrie, a un point
dE
dv,
cette fonction. L'utilisation d’un logiciel de tracé de graphes facilite cette étude. (*)

d’inflexion, elle peut étre déterminée en tracant le graphe et en repérant I'extremum de

Remarque :

(*) 1l est vivement déconseillé d’utiliser la méthode des tangentes pour déterminer le point
équivalence E ; en effet la courbe E = f(V;) n’est généralement pas symétrique par rapport a ce
point.

3) Etude théorique de E = f (x)
Afin de comparer diverses courbes de titrage, il est intéressant de tracer, non pas E = f (V2), mais

E =f(x) en posant :

Soit : = if"'z-(,‘z =V2-(:2
VaE-C2 V- C
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A I'équivalence, x = 1.

Quatre cas sonta envisager: x=0;0<x<1;x=1;x>1.

mV;=0,s0itx=0

En toute rigueur, si la solution ne contenait que des ions Fe2+, le potentiel rédox des couples en
solution ne pourrait étre déterminé en appliquant la relation de Nernst au couple Fe3+ / Fe2*. En
fait, la solution contient des traces d’ions Fe3+, résultant de l'oxydation des ions Fe2* par le
dioxygene dissous dans la solution ; aussi le potentiel du couple Fe3+ / Fe2+ peut-il é&tre mesuré,
mais dépend de la « fraicheur » de la solution dosée.

m Avant I'équivalence: 0 < Vo< V3, soit0<x< 1

A tout instant, lors du titrage, la stoechiométrie de la réaction impose :

n(Ce3+) = n(Fe3+) soit [Ce3*] = [Fe3~]

d’ou le bilan : Ce* + Fez* = C(Ce3* + Fe3+
quantités introduites G,V C1V4 0 0
quantités a I’équilibre € CiVi -GV, GV, .V,

Le potentiel E des couples en solution se détermine, a tout instant du titrage, en appliquant la
formule de Nernst a 'un quelconque des deux couples. Avant I"équivalence, il est plus facile

d’exprimer les quantités n(Fe3+) et n(Fe2+) ;

d’ou : E = EY+ 0,060 log(M)
Fe?t)
Car. Vs !
E=EY+0,0601 [ £ = J
soitici: 1+ B WOl VY G R T

En divisant chacun des termes sous le log par Ci. V3, il vient, en utilisant la relation :

E=EP+006010g ;%)

Remarque

A la demi-équivalence, x = 0,5 ; E = E10. La lecture de la valeur de E pour V = Vi / 2 permet de
connaitre E° (Fe3+/Fe2+) (figure 2).
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A E (V)

ENCet/Ce’) (a)

o 0,5 1 1.5 2

Figure 2 : Tracé E = f(x) pour le titrage des ions Fe2* par les ions Ce** : a) tracé théorique ;
b) tracé expérimental.

m Al'équivalence : V, = Vag, soitx =1

Al'équivalence, les ions Ce4+ et Fe2+ ont été mélangés en égale quantité, d’ou :
ng(Ce*) + ng(Ce3*) = ng(Fe?*) + ng(Fe3+)

d’ou, en tenant compte de I'équivalence :

ng(Ce*+) = ng(Fe?*) soit [Ce**]g = [Fe?*]g

ATéquivalence :

e (IFe ")
Eg = E7+ 0.060 log ([FCzAJE.]
A4
Er — £9+ 0,060 log (1€ &
[Ce™™]
et: )
> Fe— EV4 E94+ 0,060 log & 1B 1Ce™ e
d'oi : ’ [Fe**]g [Ce™ g

soit, en tenant compte des deux relations précédentes :

Ep= % (E? +ES =126V

Remarque :
Attention : tout potentiel a I'équivalence Er n’est pas nécessairement égal a la demi-somme des

potentiels redox standard. Sa valeur dépend de la nature des couples considérés, du nombre
d’électrons échangés et éventuellement du pH de la solution

m Apreés I'équivalence : V2 > Vg, soitx> 1

Fe2* n’existe plus qu’'a I'état de traces, aussi est-il plus facile d’exprimer E en appliquant la

relation de Nernst au couple Ce*+ / Ce3+:
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[Ce3+= S22 o [get+)= C2-V2-C2-Vor
v

‘)+V| V2+""|

U Ty - A
dou: £=£%+ 0,060 log C2-V3—-Ch.Vogp
- [ | -
-2 2E

soit : E = E?+ 0,060 log (x — 1)

Il est alors possible de tracer E = f(x) (figure 2).

Remarque :

e Pourx=2,FE =Ez0. La lecture de la valeur de E pour V = 2 Vg permet de connaitre E°(Ce** / Ce3*)
(cf- figure 2).

e Aux voisinages de x = 0,5 et de x = 2, E varie peu ; les solutions correspondantes constituent des
solutions tampons d’oxydoréduction.

e Pour établir rapidement les diverses équations, il peut étre intéressant d’établir le tableau suivant :

Cets Fe+ - == Fel+
quantités introduites CaVa 1V 0 0
guantités i 1"équilibre :
— avant I’équivalence £ CV —CaVa CalVa CaVs
— & I"'équivalence £ £ CaVop CaVog
— aprés 1’équivalence CaVo — OV " CaVag CaVag

4) Comparaison avec I’expérience

Superposons, au graphe théorique E = f(x), le graphe obtenu a partir des mesures du potentiel
des couples en solution (figure 2). Nous constatons que les deux graphes ont méme allure, mais
ne sont pas confondus. Justifions ces écarts.

Le milieu, fortement acidifié a 'acide sulfurique, contient des ions sulfate. Aussi se forme-t-il des
complexes, en particulier avec les ions Fe3+ et Ce*t : [Fe(S04)2] - et [Ce(S0O4)] 2+. Comme nous
I'avons vu au paragraphe 3, la complexation de 'espece oxydante abaisse le potentiel du couple
considéré : dans un milieu ou [SO42-] = 1 mol.L-%, E0 Ce(IV) / Ce(Ill)) = 1,44 V et EO(Fe(IIl) /
Fe(I1)) = 0,68 V. Alors Eg = 1,06 V.

5) Utilisation d’indicateur coloré rédox
A T'équivalence, nous constatons un brusque saut de potentiel ; tout couple rédox dont les
especes Ox et Red ont des teintes différentes et dont le potentiel redox standard se situe au
voisinage de Eg peut étre utilisé comme indicateur de fin de titrage. C’est le cas des complexes de

I'orthophénanthroline avec les ions Fe2+ et Fe3* (schéma 32).
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Quelques gouttes d’orthophénanthroline introduites initialement dans le bécher y font
apparaitre une coloration rouge orangé qui y persiste jusqu’a I’équivalence. A I'équivalence, il y a
virage au bleu, couleur de [Fe(phen)s]3*, puis au vert par superposition de la teinte bleue du

complexe et la teinte jaune de Ce** qui est alors en exces.

A E(V)

[Fe (phem)y]**

Eg théorique
(bleu) o

Eg expérimental

[Fe (phen)3]>*
(rouge)

phen représente 'orthophénanthroline
de formule :

54D

Schéma 32 : L’'orthophénanthroline peut étre utilisée comme indicateur de fin de réaction
pour le titrage des ions FeZ* par les ions Ce*+.
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