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Chapitre |
Oxydoreduction

) Définition

Considérons les réactions suivantes :
Mg+Ch > Mg +2CI (1)
Mg + C¥* > Mg® +Cu (2)
Fe + 2H > FEé" +H*  (3)

Mg a cédé des électrons €t & CG*; Fe a cédé des électrons & 2H
Cl,, CU* et H" ont étéréduits : Mg et Fe ont étéxydés.
Mg et Fe sont destducteurs; Cl,, Ci¥* et H" sont deoxydants

Un réducteur est toute entité chimique, atome mal&c ou ion, capable de céder
(perdre) un ou plusieurs électrons.

Un oxydant est toute entité chimique, atome molé&cwolu ion, capable de capter
(gagner) un ou plusieurs électrons

Considérons la réaction suivante:

Mg+ ChL > Mg*+2ClI

Mg > Mg* +2e c’est uraxydation
Cl, + 2e> 2CI c’est unedduction
Oxydation

| |
Mg + C,b, ————= Mg + 2CI C'est une réaction d'oxydoréduction
|

Réduction
Il y a eu un transfert d’électrons de Mg vers Cl

Une réaction d’oxydoréduction est toute réaction igse fait par transfert
d’électrons

Les réactions suivantes:
(Ag',NO;) +(Nd,Cl') —— (NaNOy) + AgCl|
(Na",OH) + (H0", CI) 2§ + (N4, CD



ne sont donc pas des réactions d'oxydoréductionjl gy a pas eu de transfert
d’électrons.

I)  Nombre d’oxydation - degré d’oxydation

C’est une charge formelle positive ou négative kpre attribue a un atome engagé
dans une liaison. Sa valeur est obtenue selomdgss suivantes :

* On attribut les e de liaison a I'atome le plus &@wegatif.

Exemple:
H -(EI Degré d'oxydation de I'hydrogene =+1
Li -(‘H Degré d'oxydation de I'nydrogéne = - 1

» La somme des degrés d’oxydation d'une moléculecgsie a zéro.
Dans H-CI: DOH+ DO Cl=0 (DO = Dégl’oxydation).
Dansbk :2DOH=0 =DOH=0
» Sile composé est ionique deux cas se présentent :
* s'il est formé d’ions simples, le degré d’oxydatide
chaque ion est égal a sa charge.
Exemple pour (N&, CI); DONa =+1 DOCI=-1
* sil’ion est composé :
La somme des degrés d’oxydation de tous les atgoride constituent, est égale a le
charge portée par l'ion
Exemple: pour CsO/*
2DO Cr+7DO 0O =-2
pour N©
DON + 3DOO =-1

)  Comment équilibrer une réaction d’oxydoréduction
Généralement on connait les réactifs, les prodetitta nature du milieu (acide,
basique ou neutre) de la réaction d’oxydoréductlenprobléeme qui se pose est
comment I'équilibrer ; c'est-a-dire, quels sont tefficients stoechiométriques?
Pour ce faire, on suit la méthode ci-apres :

a) Diviser la réaction globale en deux demi réactiotigne de réduction
I'autre d’oxydation.

b) Evaluer le nombre d’électrons mis en jeu par chatpmai réaction, et ce,
en utilisant les nombres d’oxydation des réactifsles produits. Si une
molécule est complexe, on considéere ['élément quihange
d’environnement lorsqu’on passe du réactif ou pitochurespondant.

c) Equilibrer les demi réactions du point de vue char@n tenant compte de
la nature du milieu ; si le milieu est acide, onud¢ les H (H;0"), si le
milieu est basique, on ajoute les ions'OH




d) Equilibrer les demi réactions du point de vue rea&@enéralement les'H
(H;0") se transforment en B et les ions OHproviennent des molécules
d’eau.

e) Multiplier, s’il le faut, les demi réactions pardeoefficients de telle sorte
que le nombre d’électrons mis en jeu par la demctiéns de réduction,
soit le méme que celui mis en jeu par la demi réaat’'oxydation.

f) Ajouter membre a membre les deux demis réactiorss abtenues.

Premier exemple.
Equilibrer la réaction suivante en milieu acide:
NO; + Cu = N® Cif*

Equilibrons la premiere demi réaction:
a) du point de vue degré d'oxydation

NO3 = NO
XN + 3('2) =-1 N)Q'('Z) =0
XN =15 nX% +2 ; Le degreé d'oxydation diminue c'est u

réduction. Le nombre d'électron mis en jeu est235—= 3 e

—— NO; + NO

b) du point de vue Charge :
Le milieu est acide on équilibre avec lesdtl les HO"

NO3 + 4H" + 3e NO
c) du point de vue masse :
Les protons se transforment ep(H
NO3 + 4H" + 3e NO + 2O
Equilibrons la deuxiéme demi réaction
Cu = €u+ 2e
Xcu=0 et+2= 12 . Le degré d'oxydation a augmenté

c'est une oxydation, le nombre d'électron misarepgn =2 e
Cette demi réaction est équilibrée du point de®@harge et masse.
Pour obtenir la réaction globale, on doit mainténaultiplier la premiere demi
réaction par deux et la deuxieme par 3, pour quehebre d’électron mis en jeu soit
le méme pour les deux demi réactions. Puis ajouénbre & membre les deux dem
réactions ainsi obtenues.

2(NOg +4H" +3e = NO + 2HO)
+ 3(Cu = - ctt + 2e )
= 8H + 2NO; +3Cu ~ 2NO + 3€u+4 H,0




Deuxieme exemple

Equilibrer la réaction d’oxydoréduction suivantereiieu acide:

2-
OW‘@*CH\@ + Cr0Of ozN—Q—cozH + 2crt

Les demi-réactions sont :

OZNOCHs —_ OZN®COZH

Cr,0,% 2cr*

Dans la premiere demi réaction, c’6atome du carbone du groupe méthyle qui
changé d’environnement, donc qui a subit la readioxydoréduction.

Cherchons le degré d’oxydation du carbone dans édthyte (CH) et dans le
carboxyle (COOH).

Soita la somme des degrés d’oxydation du groupemenhjgeophényle

(NO»-CeHa)
Xc+a +3 =0 Xc +a +2(_2)+1:O
Xc=-u-3 Xc=3-a

Le degré d'oxydation Xc a augmenté, donc c'esougpdation. ne =3 -a) -(-a -3)= 6e

O2N CH3 _— O,N CO,H * 6e

Equilibrons du point de vue Charge.
On doit ajouter 6 H

ON CHs ————= O, / \ COH + 6e +6H

Equilibrons du point de vue masse.
Ajoutons de l'eau.

O,N CHs + 2 HO ————— O,N cCo,H + 6e+6H

Pour le deuxiéme couple, la demi réaction s’obiiknla méme maniére que pour le
premier exemple:



14H + cro” +6e ~ 2CP" +  THO

La réaction globale est obtenue en ajoutant mendbmaembre les deux demi

réactions précédentes:
CHs CO,H

8 H+ + Cr2072_ + —

+2Cf" + 5 H,0

O,N O3N
V) Réversibilité de la réaction d’oxydoréduction

a) Considérons le systeme suivant, forme par :
Un Becher A contenant une solution molaire de ZpSfans laquelle plonge une
lame de zinc et un Becher B contenant une solutiolaire de CuSg) dans laquelle
plonge une lame de cuivre. Les deux solutions salidies par un pont conducteur.
Ce dispositif est appelé la pile Daniel (Voir sclag¢m
Fil conducteur

Zn - —~

\ -— Cu

Dépot de Cu

[Zn504] = 1mole’) -.—|:(1113 {}dﬂ =1mol/l

Pont conducteur

Pile Daniel

Lorsqu’on joint les deux lames par un fil conducteun constate que la lame de zinc

s’amoindrit au contact de la solution, et que léevreuse dépose sur la lame de

cuivre : ce qui veut dire que le zinc s’est dissbliétat de son sel, c'est-a-dire que:
Zn> Zrtt + 2e

Et que le cuivre qui s'est déposé ne peut prowvgunrdes ions Cicontenus dans la

solution :



Cui*+2e > Cu
Globalement on assiste a la réaction d’oxydoréduacti

CU¥" + Zn> Cu + zrt'

Les électrons circulent du compartiment de Zn/Zn8€¥s le compartiment de Cu
/CuSQ. Le courant électrique emprunte le chemin invec&st-a-dire il circule du
Cu /CuSQ vers Zn/ZnSQ Le pole positif de la pile est la lame de cuigtde pole
négatif est la lame de Zinc. (Voir schéma)

b)  Enlevons le fil conducteur et remplacons le pamgénérateur de tension, de
telle sorte que le courant circule de la lame decZiers la lame de cuivre. Les
électrons dans ces conditions circulent du comparit de cuivre vers le
compartiment de Zinc. Le sens du courant est impaséle générateur. (Voir le

schéma ci-dessous)
Générateur

Z 3 G
n\f <_Cu

[ZnSOy)= 1 mol/l —
Dépbt de Z

<— [CuSG] =1molll

Pont conducteur
On constate l'inverse du processus précédente fbeme un dépbt de zinc sur la

lame de zinc et c’est la lame de Cu qui s’affailitcontact de la solution de CuSO
Ce qui se traduit par :

Zn** + 2e> Zn
Cu> CU +2e

Cu+ ZA™SCUW + Zn

Ici on assiste a uneéaction d’électrolyse qui est l'inverse de la réaction
d’oxydoréduction :

Cu+zrft > CuUd" + Zn



D’aprés les expérienceset b on peut conclure que la réactiest réversible, d'ou
le double fleche:

Eu+ Zn » Cu+Zn
Les couples :
Zn’t + 2 e —/——— Zn
CU" +2e Cu
2H" +2e H

oX + ne ) red

Sont appelés les couples redox.
Dans une réaction d’oxydoréduction, on met erdgux couples redox :

aox +bred - c red+ d o%

V) Forces électromotrices des piles (f,e,m) — Equatiale Nerst

Nous avons vu, que lorsqu’on joint les deux lanzasdt Cu) par un fil conducteur,
le courant électrique circule de la lame de Cu VJarsgame de Zn. Ce courant
électrique résulte de la réaction d’oxydoréduction
Cu + zrf* > Cu + 2n AG
dont la pile Daniel est le siege. Donc la réactwoxydoréductionlibéere de
I'énergie électriqueau milieu extérieur; on peut écrire que :
AG = Welect
Welect =-Q\E (le moins signifie qu'il est cedé au milieu@&ngur).
Q = La charge transférée d’'un pole a I'autre
AE = La différence de potentiel aux bornes dela pi
Q=rlJ
[1 = Le faraday = 96500 Coulombs
[1=une mole |e|
= AG =-nOAE
La thermodynamique chimique (cf. premiéere parterpet d’écrire :
[Zn*T]
[Cu]
Divisons les deux membres de cette eéquation par:-n
AG = AG® ,RT Log [Zr*]
-n0 -n0J -n0 [C{]

AG =AG° + RT Log




AG - _AG° _RT Log[zZn*]
n0l nJ nO [Cd

AE = AE° - RT Log[Zn*1
[CU

Cette relation edtéquation de Nerstrelative a la réaction que nous avons étudiée
Elle donne la force électromotrice (f.e.m.) deila.p

D’une maniére générale, pour toute pile qui estdge d’'une réaction
d’oxydoréduction de la forme :

aox +bred - c red+ d o%
I’équation de Nerst s’écrit:

AE = AE° - RT Log [red]Tox,]*
[0%]%[red,]°

SiT=298K ; R =8.314j[] = 96500 coulombs.
Et si on passe du Log népérien au {gplequation de Nernst devient :

AE = AE° - 0,059log [red;]ox,]
n [0%red,]°

A L’équilibre AG =-nJAE =0 = AE =0. Dans ces conditions les concentration
sont celles de I'état d’équilibre, on peut écrire :

=> 0= AE° - 0,059log K
n
= logK- nAE° =
0,059

K — 10 nAE®/ 0,059

Plus la valeur de K est grande plus la réactiono¢sle.

VI) Potentiel d’électrode
a) Définition




Une électrode est un systéme qui contient la fordakiite et la forme oxydée du

méme couple redox. Par exemple :
oy Fil de platne

TeSD4 +Ted (S04)

Le potentiel d’électrode relatif & un couple redox

Ox + ne —> red, esté :Eyeq
Par exemple : le potentiel d’électrode du compaatinde zinc esEz,2+ 2, celui du
compartiment de Cuivre eBt 2+ ¢y ...

b) Electrode de référence : électrode a Hydrogéne
L’électrode a hydrogéne est formée d’'un bécherasmrit une solution d’acide fort
de normalité = 1mole de ;B"/l, dans laquelle plonge un tube comportant udéil
platine inoxydable, rempli d’hydrogene a la presgitun atmosphére. Le fil joue le
réle du pole.
Si T = 298K, le potentiel de I'électrode a hydrogétf,+, est par convention égale
a zéro.

= Fil de platine

o2 / Pyp=1am

—f————— —af—————

T =298K

[H;0']=1mole/l ——— Grille

Electrode a Hydrogéne de référence

Efapima =1
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c) Potentiel d'une électrode
Pour obtenir le potentiel d’'une électrode quelcajqun I'associe avec I'électrode
dite de référence. Voir schéma

Elecirode inconnue

Electrade de réference

parnit candictenr

On obtient ainsi une pile dont la différence deeptiel indiquée par le voltmetre est
par convention égale au potentiel de I'électrod®eige.

d) Cherchons I'expression du potentiel E d’une életdro

On distingue les électrodes plus réductrices gdledtrode a hydrogéne et qui ont ur
potentiel négatif, et les électrodes plus oxydaategii ont un potentiel positif.

a) Expression du potentiel E d’'une électrode pluducrice que I'électrode a
hydrogéne. Par exemple Ezn,.zn

On aura :
2H" + 2e 2> H,
Zn >zt + 2

2H" + Zn >z + H
Appliguons la relation de Nerst :

2+
AE = AE° - 0,059 Iog[%z
H
2
(E 2n4m2— Ezn2+izn) = (E° 2n+m2— E%2n2+zn) - 0.059l0g Iz_nz{lﬁi’Hz
2
or Eopomz = E°osm2 =0 car[H] =1 mole /l et B, = 1 atm

= EZn2+/Zn = EoZn2+/Zn + _0-059|Og [Zn2+.|
2
B) Expression du potentiel E d’'une électrode plugdaxte que I'électrode a
hydrogéne. Par exemplecE/cy:
CGli+ 2e > Cu
H > 2H + 2e

Cl+H, > Cu + 2H'

11



AE = AE® - 0.059l09 [H]?

2 [E] Py,
E cuz+ icu— Eonme = E® cuze rcu— E® 214m2 - 0059|Og [H+]2

2 [CQPu
Le méme résonnement que précédemment nous donne :
=> Ecuz+icu= E°cuz+icu + 0.05909 [leq
2

D’une maniére générale pour toute électrodg,& telle que:
Ox + ne=—* red
L’expression du potentiel &,eq a la température T = 298Kecrit :

E oxired = ECoxired + O-OSQIOg [0X]
2 file

Ou en fonction de la température T et du Logaritiméyeerien.

E ox/red — E° oxired T HLOQ IO_X]
h [red]

Si la température T = 298K, la pression P = lattastoncentrations sont
molaires ; les potentiels E sont alors dits stash@anoté E°.

Valeurs de quelques potentiels standard

Couple rédox Bxired)
F2(g) +2e - 2F + 2,87
MnO, + 8H" + 5" - Mn*? + 4H,0 +1,52
Au®® +3e - Aug + 1,50
Clyg + 2 - 2CI +1,36
Cr,O;> + 14 H" +6e - 2Cr™ + 7H,0 +1,33
MnOy + 4H" + 2€” — Mn*? + 2H,0 +1,28
Yy Oyg + 2H" +2¢° - H,0 +1,23
Br2(|) +2e - 2Br + 1,06
NOs; + 4H" + 3e” - NO, + 2H,0 +0,96
Ag+ +e - Ag(s) + 0,80
NOs; + 2H" + & — NOyg + 2H,0 +0,78
Fe™ +e - Fe* +0,77
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|2(s) +2e- 5 21 + 0,53

Cu*+2e - Cug +0,34
SO,” + 4H" + 2e” — SOy + 2H,0 +0,17
Sn** +2e” - Sn*? +0,15
S(S) +2H" + 2e” & HZS(g) + 0,14
2H" +2e" - Hyg 0,00
Fe® +3e - Fe - 0,04
Pb* + 2e” - Phy -0,13
Sn+2 +2¢e > Sﬂ(s) -0,14
Ni*? + 2e" - Nig -0,25
Cd™ + 2e” -~ Cdy - 0,40
Fe'? + 2e” - Fey - 0,44
Cr®+3e - Cry -0,74
Zn?+2e" - Zng - 0,76
Mn*? + 2" - Mny, -1,18
A"+ 3e - Al - 1,66
Mg** + 2e" - Mgy -2,37
Na" +e - Nag -2,71
Ca' +2e - Cag - 2,87
Ba**+2e - Bay - 2,90
Cs+e - Cs - 2,92
K'+e - K(s) -2,92
Litf+e - Li(s) - 3,00
Remarques:

- Plus le potentiel d’électrode est élevé plus I'tlme est oxydante.

- Une pile est formée par I'association de deux ébelets. Celle qui a le
potentiel le plus élevé constitue le pdle positif.

- La force électromotrice d’une pile est égale aifi@ibnce des potentiels des
électrodes associées :

fem =AE = Eoxydante = Ereductrice

- Dans le calcul de la constante d’équilibre on nieutdiser que les potentiels
standard des couples rédox.

VII') Application des réactions d’oxydoréduction

a) Dosage volumétrique.

13



Les réactions d’oxydoréduction sont utilisées déas dosages volumétriques
lorsque les constantes d’équilibre K sont assexééke et lorsque la fin de la
réaction est déterminée clairement, par un chaageme couleur. Car dans ce:s
conditions, a I'équivalence on peut écrire quedebre d’équivalents oxydants est
neutralisé par un méme nombre d’équivalents rédust

La relation de dosage est:

NoVo = NrVr

No= nombre d’équivalent oxydant / |
Nr = nombre d’équivalent réducteur / |
Vo = volume d’oxydant en litre

Vr = volume de réducteur en litre

Le montage utilisé consiste en une burette et lem eneyer. On remplit la burette
jusqu’au trait zéro par la solution connue. Onddtiit une dose (10 ml) de la
solution inconnue (a doser) dans l'erlen meyers mar des dosages répétés, o
détermine le volume moyen de la solution connueesgrire a la neutralisation de
la solution inconnue.

Schéma du montage

Selution canniie

Burette

Seluiian inconnuea
Erien

b) Dosage potentiométrique

Ici il suffit que la réaction d’oxydoréduction sadgtale, car la fin de la réaction est
déterminée expérimentalement par le tracage deuldbe de neutralisation.

La manipulation consiste a remplir la burette pagdlution titrée jusqu’au trait zéro,
et introduire une électrode combinée dans un Bemtr@enant une dose de la
solution inconnue. Voir schéma

14



Kolntion connie

Elertrods combinde ————

P 1

Solution inconnue ——

Schéma de dasage potentiamétrigie

Pour chaque volume de la solution titrant versénate le potentiel E de la solution

a titrer. Les résultats sont ensuite reportés damgpere orthogonal
E =f(V)

VE 4
Courbe de neutralisation

A I'équivalence, on applique la relation de dosaljeVo = NrVr
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VII) Exercices d'application.
Exercice 1:
Déterminer le nombre d’oxydation des atomes cargt@lans les especes suivantes
BD; H,O,; SO, H,SOy; Cr,0s; HCI CO; CQ

Exercice 2:
En utilisant les nombres d'oxydation, écrire lesuagpns de demi réactior
d’oxydoréduction des couples redox suivants :

HN@ NOs; CL/CI; MnO;/Mn*"; CrO;7/Cr*;

HO,/ H;0 ; Q/H,0,; Zrf'/Zn.

Exercice 3:
Compléter et équilibrer les réactions d’oxydoréducsuivantes :

MnQ + HO;
HNQ + Cu
Cr,0* + CI

Exercice 4:

A 100ml d'une solution de Cude concentration molaire 0,2mdl.lon ajoute 3g de
poudre de zinc. Aprés agitation de la solution,observe un dépot de cuivre et une
décoloration de la solution.

1. Ecrire I'équation de la réaction envisageable. &astante d'équilibre est
K=10%

Calculer le quotient de réaction dans I'état ihitia

Quel est le sens d'évolution du systeme chimique ?

Jusqu'a quelle valeur de I'avancement final leesystévolue-t-il ?

Peut-on considérer la transformation comme totale?

abkhwp

Exercice 5:
Quelles sont les réactions d’oxydoréduction sudiglest de se produire
spontanément entre les composés suivants pris dedeux dans les conditions
standard ?
(Mn@ et ) ; (CeO/” et HO,) ; (CrO et M.

on donne les potentiels normaux E°(volg déférents couples redox :

MnQ/Mn?* (+1,51) ; CpO;*/Cr*(+1,33) ; OJ/H,0,(+0,68);

MnQ/Mn®* (+1,23) ; Mrf/Mn (-1,18); I,/I' (+0,55).

Exercice 6:
Une électrode (A) est constituée d’un fil de platfPt plongeant dans un mélange
de Ad* 0,1M et de A§ 0,1M, I'électrode (A) est reliée & une électrodemale a
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hydrogeng ENH ). On ferme le circuit par un pont électrolytiquekigl, écrire la
réaction globale lorsque la pile débite. Quediela polarité de I'électrode (A) ?
on donne le potentiel normal E°(volt) : ZtAg* (+1,99)

Exercice 7:
Une premiere électrode (C) est constituée d'une ldemplatine qui plonge dans une
solution de sulfate ferreux 0,05M et de sulfateidee 0,1M. Une seconde électrode
(A) est constituée d’'une lame de platine qui plodges une solution contenant 1,2’
gr/l d'iode et 16,6 gr/l de I'ilodure de potassium.
- En associant les deux électrodes, quel est [aopile formée le sens de
circulation des électrons dans le circuit extérfe@alculer la f.e.m.
- Calculer la constante d’équilibre de la réacti
on donne :
- les potentiels normaux E°(volt) : *HEE™" (+0,76) ; b/l (+0,55)
- les masses atomiques : K(39,1) ; 1(127).

Exercice 8:

Soient 2 demi-piles Cl/Cu de concentrations respectives 1M et 0,01 M,

connectées ensembles.

a-Quel compartiment de la pile sera le pole poBitif

b-Calculez Id.e.m. en utilisant la loi de Nernst.

c-Que se passera-t-il lorsque la pile débiteraalwamnt ?

d-Calculer les concentrations de’Cdans les deux compartiments quand la pile es
usee.

e-Que pourrait-on proposer pour que cette piletfonoe plus longtemps ?

kkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkk **

kkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkhkkhkkkhkhkkkkkkkkkkkkkk **
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Chapitre Il
Equilibres ioniques

A) Electrolytes
) Définition.
On appelle électrolyte toute espece chimique quilgtat fendu ou
en solution, conduit le courant électrique.
On distingue les électrolytes forts et les élegted faibles :
- Les électrolytes forts se dissocient totalemensdaau.
Exemple :
NaOH L2 »Na',, +OH
HCI +HO___ , HO" + Cly
NaCl _"° | N&q +  Clyg

- Les électrolytes faibles se dissocient partiellendams I'eau.
Exemples :
CH3COH  +H0 < = H,0" + CHCO,

ROH + HO = RO + HgO"

II)  Loi de dilution d’Ostwald
Considérons I'équilibre de dissociation suivant :

AB:A + B

Soita le degré de dissociation, et soil&concentration initiale de AB.
A I'équilibre on peut écrire :

AB ————— A + B
Co(1-a) Coa + Coa

La constante d’équilibre Kc s’écrit :
] 2 .2
_ aB] _ G o
C= —m/mMm™——— = ——— = CO—
[AB] Co(1 -a) 1-a
Kc ne dépend que de la température ; a températungante Kc est une constante
d’'ou si

K

1
b~ a/

Loi d’Ostwald :
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Aux tres faibles concentrations, I'électrolyte fdé se dissocie totalement, il se
comporte comme un électrolyte fort.

[I)  Equilibre ionique de I'eau.

Considérons I'equilibre de dissociation de I'eau :
H,O + HO=————= KD" + OH
Soit K sa constante d’équilibre.

K - [HzO"1 [OH] - f(T)
[HO]*

L’expression {H;0] [OH] = Ke est par définition I@roduit ionique de I'eau
A la température T = 298K : K = 3,2 .9 [H,0] = 55,5 mol/l
= [H30"1[OH] =K. [H,0 = 3,2. 10%(55,5f = 10™

Ke = [H;O0"] [OH] = 10™

B) Théorie des acides et des bases

Il existe trois théories des acides et des bases. tGeéories ont été initiées
progressivement, pour expliquer les propriétés aabmsiques des produits
chimiques.

1°/ Théorie d’Arrhenius :

-Acide : Est appelé acide toute espéece chimique, moléauieroqui libére un ou
plusieurs protons.
Exemple : HCP»> H" + CI

-Base: Est une base toute espece chimique, molécule mwuo libére un ou
plusieurs ions OH

Exemple : NaOH> Na' + OH’

Cette théorie est incapable d’expliquer la basidge amines car elle ne libére pas
les OH .

2°/ Théorie de BRONSTED:

-Acide : Il est défini comme précédemment.

-Base : Est une base toute espece chimique qui capte ptusieurs protons.
Les amines et les ions Oldaptent les protons.
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Exemple :
OH+ H" = H,O
R-NW +H —— R-N#

Cependant cette théorie, est aussi incomplete, etler est incapable
d’expliquer le pH acide des carbocations et deasesthalogénures tels : FgBr
ZnCl,, AICls. Ces especes chimiques ont un pH acide, et paulgane libérent pas
de protons. D’ou la théorie de Lewis.

3°/ Théorie de Lewis

Acide : Toute espéce chimique molécule ou ion qui disgbsee ou de plusieurs
orbitales vides. On dit aussi qui possede une wsigurs cases vides.

H* est un acide de Lewis car le protori Hosséde une orbitale s vide; sa
configuration électronique est 1s°, le carbocapmssede une orbitale p vide,(le
carbone est hybridé §d’aluminium posséde une case vide.

Cl

R
1%& @AL—CI
Cl

R3

Base: Toute espece chimique molécule ou ion qui dispdisne ou de plusieurs
orbitales pleines.

Exemple :
©
IO——H I"ion OH dispose de trois orbitales pleines
“\yé\l_ Les amines disposent d'une orbitale pleine swntiatd'azote

Dans la suite de ce cours nous utiliserons uniquamhla théorie de BRONSTED

4° Forces des acides et des bases

a) Force des acides
Soit I'équilibre de dissociation de I'acide HA ddieau:

1
HA  + HO=— - " + A

La constante d’équilibre Ka s’écrit :
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Ka - [H30"[A] - f(T)
[HA]
On définit le pKa par :
1
pKa = -logKa =log <
On constate que plus I'équilibre est déplacé dansehs (1) plus I'acide est fort,
plus la constante ka est grande et plus le pkpetist

Donc comparer la force de deux acides faibles ravia comparer leur pKa. Ainsi,
celui qui a le pKa le plus petit est relativemeatplus fort

b) Force des bases :
Considérons I'équilibre :

1
AT+ HO 5 = OH + HA
La constante d’équilibre Kb s’écrit :
HA] . [OH"
<p = [HAL.[OH]
[A7]

On définit le pKb par :

1
Kb = -logKb =log —
P 0g g Kb
On constate que plus I'équilibre est déplacé darsehs (1) plus la constante kb es

importante et plus le pKb est petit et plus la bestaelativement forte.

Donc comparer la force de deux bases faibles revgmomparer leur pKb. Ainsi,
celle qui a le pKb le plus petit est relativemeatgdlus forte.

5°/ Relation entre le pka et le pkb d'un couplaeladiase

Considérons toujours I'équilibre :

1
HA  + HO=— = 0 + A

HA a fournit un proton a D selon la réaction dans le sens (1). HA est u
acide ; HO a capté un proton c’est donc une base ; si omieeala réaction dans le
sens (2), Acapte un proton c’est donc une basg®Ha fournit un proton donc
c’est un acide.

On dit que :

A" est labase conjuguéeale I'acide HA, ou HA est I'acide conjugué de |asbd&

HsO" estl'acide conjuguéde la base D, ou HO est la base conjuguée de 'acide
HsO"
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D’'une maniere générale dans une réaction acide, lmasdait intervenir deux
couples. Ces couples sont appelés les couples-bagiques ou tout simplement les
couples acide-base.

Acid; + base —* Acid+ base

Remarques:

- Lorsque nous avons étudier les réactions d’osgdlaction nous avons remarqué
guelles se font par transfert d’électrons du réeuc vers I'oxydant. Ici les
réactions acide base se font par transfert de pi®tade I'acide vers la base :
L'acide 1 transfert un (ou plusieurs) proton(s)svéa base 2 dans le sens 1 ot
I'acide 2 transfert un (ou plusieurs) proton(s)svierbase 1 dans le sens 2.

- Les couples acide base sont mentionnés selomtlige :

Acide / base conjuguée

Par exemple

HCI / CI'; NH,/ NH3; H;O0"/ H,0O; HA/ A" ; R-COH/ R-CO, .

Quelle relation existe-t-elle entre le pKa et leopdi couple HA/A?

1
HA  + HO=— = 0 + A

Nous avons vu que :
Ka - [HsO[A] - f(T)
[HA]
et que
[HA] .[OH]

[A”]

Kb =

Le produit Ka x Kb nous donne :
Ka . kb-[HsOJ[A] .[OH][AH] - [H;07.[OH]
[HA] [A

=

Ka . kb = ke
pKa + pKb = pKe

Cette relation nous montre que pour tout couple @&ibase, plus I'acide est fort
plus sa base conjuguée est faible et inversement
Valeurs de quelques pik@/a.) :

Nom de l'acide Base conjuguée pK,
Acide acétigue acideéthanoique CH3COy 4.75
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Acide chloro éthanoique CICH,CO, 2.90

Acidedichloro éthanoique CI,CHCO, 1.30
Acidetrichloro éthanoique Cl,CCOy 0.52
Acide propanoique CH3CH,CO,  4.80
Acide benzoique CeHsCOy 4.2C
Acide acétyl salicylique CgH,0,COy 3.50
Acide lactique = Acide 2 hydroxy propanoique CH;CHOH-CO, 3.90
Acide méthanoique= Acideformique HCO, 3.80
Phénol CeHsO" 10.0
lon ammonium NH," NH; 9.25
lon anilinium( C gHsNH3") CgHsNH,, 4.5
Acide fluorhydrique F 3.2
Acide cyanhydrique ‘CN 9.3

C) pH des solutions agqueuses

Par définitionle pH = -log,(HO 5]

1) pH d’une solution d’acide fort de concentratiod
Par exemple HCI

Soient :

HCI + HO ____ k0" + Cl
C

H,O + HO — D+ + OH
X

les réactions qui sont en présence, et soit x §etpgn HO™ du a la dissociation de
I'eau.

On peut écrire que :

[HO;1= C+x et [OH] = x

En remplacant dans Ke on obtient : [HDH] = (C+x) . x = Ke

X%+ C X —Ke =0

Cherchons X :
A=C+4Ke => %--C+ (A)Y*: X,- -C- (A
2 2

X, étant négative, elle n’a pas de significationgutpye.
Cherchons la concentration egQH

[H30+]=C + X1 =C+-C+(N)" . C+ (M) . C+(C+4Ke}”?
2 2 2
Soit en mettant C en facteur:
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[H;01-C + C( 1 +4Ke/§*?
2

Approximation:
Si 4Ke«c1l < 4Ke<<Ceo 2Ké?<C etcomme Ke =11
c
C>2.10 = sjC estau moins supérieure a 10. Z;10est-a-diresi
C > 10°mol/l . On néglige 4Kedevant 1.
2
C
L’expression de la concentration dgQd devient :

[H30+]=C + C( 1 ¥*.C
2
Le pH de la solution de I'acide fort, dans ces dmas est :

pH=-log C

Si C est du méme ordre de grandeur quéri6l/l ou méme plus petite,
(C < 10°mol/l) on tient compte de I'apport ens® du la dissociation de I'eau.
Dans ces conditions, on applique la formule surant

pH =-log C + C( 1 +4Ke/§)'
2

2) pH d’'une solution aqueuse d’'une base forte dacentration C.
Par exemple : NaOH

NaOH g@_> Néaq + OHaq
C

PO + HO  «— $0° + OH
X

Soit X I'apport en OHdu a la dissociation de I'eau
On peut écrire que :
[HO;3'] = X et [OH] = C+X
En remplacant dans Ke on obtient : [FIlDH] = (C+X) . X = Ke

X*+ C X —Ke =0
Cherchons X :
A=C+4Ke => % --C+ (A)"; X,- -C- (A"

2 2
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X, étant négative, elle n’a pas de significationgatpye.
Cherchons la concentration en [QH
[OH]-C +%-C .-C+ (A" _ C+(A"_ C+(C+4Ke)?

2 2 2
[OH]-C + C( 1 +4Ke/§?
2
Onavuque: Ke= [HOOH] —— : [HG]-Ke
[QH
D’ou le pH de la solution est :
pH--logKe - -logKe + log [OH]
[OH
—

pH =pKe +log [OH a T =298K ;le pH =14 + log [OH]

Approximations :
Si 4Ke«c1 < 4Ke<<C+- C >2Ké*? etcomme Ke = 1Y
c
C>2.100 =—=> siC est au moins supérieure.21M’; c'est-a-dirgue si
C > 10°mol/l . On néglige 4Kedevant 1.
2

C
L'expression de la concentration de Qidvient:

[OH] =C + C(1¥.¢

2
Le pH de la solution de la base forte dans cesittons est :

pH=14 +log C

Comme précédemment si C est inférieure &midl/| (C < 10°mol/l ), on applique
la relation :

1/2

pH =14 + logC_+ C (1 + 4Ke/C)
2

3) pH d’une solution d’'un acide faible de concentran C.
HA par exemple.

Ecrivons les réactions de dissociation dans I'eau :
—> —+
HA + H,O P+ A

C(1-0) < Co
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H,O0 + HO <—" @ + OH

o est le degré de dissociation de 'acide et x laappn HO" (OH) du a la
dissociation de I'eau.

Ecrivons les différentes équations :

La solution est électriguement neutre

[HO] = [OH] + [A] 1)

La conservation de masse nous permet d’écrire :

C = [A] + [HA] (2)

Ke = [H;0] . [OH] (3)

Ka- [A] .[Hs0"] (4)
[HA]

Pour calculer [HO'] il faut résoudre ce systéme de 4 équations &ejiratonnues :
[H30']; [OHT]; [AT] et [HA] Ka; Ke et C sont des données.
C’est un calcul laborieux, on préfere les approxiame.
Premiere approximation
Le milieu est acide> [H30'] >> [OH]
(1) = [H0] O[A]; (2)= [HA]=C —[HO']
4) = Ka. _[HO7? -[H0* (&)
[HA]  C-po]
(4) =[H:0° +Ka[HsO'] -KaC=0
La résolution de ce trindme de second degré, nonsed [HO'] et par conséquent
le pH de la solution qui est égal a — logQH].
En effetA = Ka® + 4 Ka C= [H;O0+] =- Ka + (K& + 4 Ka C}*?
2

L’autre racine:

[H30+] =-Ka- (K& + 4 Ka C}? n'a aucune signification physique.
2

Elle n’est pas considérée.

Le pH est:

pH = - |og[- Ka + (Ka’+ 4 Ka C)”z]
2

Cependant I'application de cette relation demartideaeissi trop de calcul. Elle ne
doit étre appliquée que, dans le cas ou la deuxagpsximation n’est plus
valable.

Deuxiéme approximation

On sait que :
Ka. _[Hi07” -[H:0]° (4’) ou en fonction de , Ka- _Co’
[HA] C-[HOT] 1-a
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Sia < 0,1on le néglige devant un, ce qui nous donne :
Ka = Ca? Ce qui est équivalent aussi a :

Ka \1/2 Ka
a=(—— <0,01
<c > <01 ou “¢

Dans ces conditions [HA] = C (16 = C = Ka-[Hs0?
C

[H;0?=CKa; [HO'] = (C Ka)*; d’ou le pH de la solution est

pH = %2( pKa — logC)

D'ou :
Avant de calculer le pH d’'une solution d’'un acideaible, on commence par
calculer la valeur de

< Ka >1/2
C si, elle est inférieure a 0,1(ou si Ka/C<0,01) oppdique la deuxiéme
relation si non, on applique la premiere.

4) pH d’une solution aqueuse d’'une base faible dmcentration C
Par exemple (NaA)

Ici les réactions sont :
A-+ HO ——* HA + OH
C(1l-a0) & Ca

H,O0 + HO <— P + OH
Ecrivons aussi les autres équations

. Le milieu est électriguement neutre :
[H:O] + [Na]=[OH]+[A] (1)

. La conservation de masse :

C = [A] + [HA] = [Na'] (2)

Ke = [H;O] . [OH] (3)

Kb - [HA] . [OH]] (4)
[A]

Comme nous I'avons vu plus haut, Le pH d’'une basel@nné par la relation :
pH = pKe + log [OH, on peut donc chercher [OHh partir des quatre équations
précédentes, mais le calcul est laborieux, d’oapgsoximations :

Premiere approximation :

[Na'] >> [Hs0'] Car le milieu est basique §B'] est négligeable devant [Na

27



(1) donne [N& =[OH]+[A]=CetcommeC=[A + [HA]
= [OH]=[AH] et [A]1=C -[OH]
= L’'expression de Kb devient :

Kb - [OH]? (4"
C - [OH]

— [OH]? + Kb [OH] -KbC=0

On obtient un trinbme de second degré en (44 résolution nous donne, comme
pour le cas de 'acide faible, deux racines doret sgule est valable :
[OH] = -Kb+ (KB +4Kb C}”?

2

D’ou le pH :

pH = pKe + |og[ - Kb + (Kb? + 4 Kb C)”?
2

Il reste aussi que cette relation n’est pas sira@ppliquer, nous tentons une
deuxieme approximation:

Deuxiéme approximation
Kb -[HA].[OH] soitenfonctionde Kb-_ C?%? - G
[Al Cl-w) (1-0)

Sia <0,1; on le néglige devant 1 dans I'expression préagsd®ans ces
conditions Kb Co” et par conséquence :

1/2
B Kb Kb 12
a=(———— | donc |{————— | (oit étre inférieure 4 0,1 ou
C C
ce qui revient au méme < Kb > doit étre inférieure a 0,01
C

On peut écrire :
Kb = [OH-]*; [OH] = (Kb C)?ou en fonction de Ka ; KbKe
C Ka
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— 1/2
pH = pKe + Iog<—Ke C >
Ka

pH = 1/2< pKe + pKa + log

Remarque.
Comme pour calculer le pH d’'une solution d’un adalble, avant de calculer le pH
d’'une solution d’une base faible on doit d’abordmner la valeur de :

Kb

C
Si celle-ci est inférieure a 0,01, on appliquedaniere relation si non, on est obligé
d’appliquer la premiere, méme si le calcul est long

5)  pH des solutions tampons

Une solution est dite tampon si elle contient unpte acide base (HA/Aavec des
concentrations en HA et en de méme ordre de grandeur.

Soient G la concentration de HA et Cb celle de A

L’équation de dissociation est :

HA +HO0  — B+ A
Ca Cb
Ka= [A] .[HO7 - Cb .[HO]
[HA] aC
[H30+] =Ka Ca = pH =-log Ka - logCa + logCb
Cb

= pH=pKa +log Cb
Ca

Comme il s’agit de la méme solution, donc du m&olame et comme

Cb =n/v et Ca = gv ( n, et n, sont les nombres de moles respectivement de HA ¢
de A dans le volume V de la solution). le pH d’une solutampon est indépendant
des concentrations, il ne dépend que des quadttésatiere pet n, car en
remplacant Ca et Cb par leur valeur on obtient:

pH= pKa + logNe/V
nyv
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= pH=pKa + log b
na

Méme si le volume de la solution augmente en ajauta peu d’eau par exemple
(on dilue), le pH de celle-ci reste constant. Cpésgicularité qu’ont ces solutions,
fait qu’elles servent a étalonner les pH-métres.
(Voir Tp)
6) pH d’'une solution contenant un meélange d’un acidert de concentration C
et d’un acide faible de concentration C'.
Exemple : Solution de HCI (C) et de ¢EO,H (C)

Les équations de dissociation sont :
HCl + HO — B CI
C
CH:COH +HO _—5 —* KO+ CHCO;

La présence de HCI acide fort, fait que I'équilideedissociation de I'acide faible
CH;CO,H soit presque totalement déplacé dans le sensu2.SE passe comme si
I'acide fort était seul dans la solution.

Le pH = -log C si C>10° mol/l

7)  pH d'une solution contenant un mélange d’'une basate de concentration
C et d'une base faible de concentration C'.
Exemple : Solution de NaOH (C) et de ({CHD, ; Na+) (C’)

Nous avons:
NaOH B, Néy + OH
C
CH;CO, + H,O —1—" > CH3C®H + OH

La présence de la base forte fait que I'équiliraidsociation de la base faible soit
fortement déplacé dans le sens2, et ce, par atdionasse de I'ion commun QH
Le pH est du a la base forte NaOH.

pH = 14 +logC si G 10° mol/l
8)  pH d’'une solution contenant un mélange de deuxeadable : HA de

concentration C et HA’ de concentration C'.
Les équations de dissociation sont :

HA +HO — " + A
HA' +H0 ——> 0" + A
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v

2H0 P + OH

<
<«

Les autres équations sont:

- Electroneutralité :

[HiO']=[A] +[A'] +[OH] (1).

On néglige les OHprovenant de la dissociation de I'eau.

(1) = [H:0=[A] +[A] (1)

- Les constantes d’équilibres de dissociation deg deides sont:

Ka- [A].[H07 = [A] =Ka.[HA]
[HA] [H:0']

Ka'= [A7] .[HO"] = [A-] =Ka.[HA]
[HAT] [HO]

(1) nous donne: [KD] = Ka. [HA] + Ka’ . [HA’]
HsD'] [HO']
Soit [H;0']? = Ka . [HA] +Ka'. [HA'].

Et comme [HA] et [HA’] sont des acides faibles AH= C et [HA'] = C’
=3 [H;0']? = Ka C + Ka'C”; [HO'] = (Ka C + Ka'C')?

pH =-%log (Ka C + Ka'C’)

Remarque

Cette relation n’est applicable que dans les cde®tonstantes d’acidité sont du
méme ordre de grandeur. Autrement, celui qui lelekdus petit impose la valeur
du pH de la solution.

9)  pH d’'une solution contenant un meélange de deux baskibles :

(B*, A) de concentration C et (B, A”") de concentration C'.

Les équations sont :
A" +HO < > AH +OH

A"+ HO L » A-H +OH

A

v

2HO + " + OH

Les autres équations sont:
- L’electroneutralité:
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[B']+[B T+ [HOT=[A] +[A"] +[OH] (1).
On néglige les KO' provenant de la dissociation de I'eau. Car leauikst basique.

(1)= [B]+[B"]=C+C =[A] +[A"] +[OH] (2)
- Conservations de masses :

C = [B] =[A]+[HA]

C'=[B"]= [A]+[HAT

Les constantes d’équilibre Kb et Kb’

Kb-[HA].[OH] — [HA]=Kb.[A]
[Al [OH

Kb - [HA].[OH] — [HA] = Kb’ . [A"]
[A'] [OH
Remplacons C et C’ par leur valeur dans (2).
[AT+[HA]+[A" ]+ [HA]=[A] +[A'] + [OH]
D’ou [HA] + [HA'] =[OH 7] (3)

Remplacons aussi [HA] et [HA'] par leur valeur d48%

Kb'.[A’] . Kb.[A] - [OH] — [OH]?=Kb'.[A’] + Kb.[A-]
[OH]] [OH]

Et comme les deux bases sont faibles} ##C et [A"] = C’

Dot [OH]?=Kb'.C'+ Kb.C;[OH] = (Kb.C'+Kb.C )

En remplacant [OH par sa valeur dans la relation : pH = 14 +[l0#l] on
obtient :

pH =14 + % log (Kb.C'+ Kb . C)

Remarque :

Comme pour les cas des mélanges de deux acitdessfatette relation s’applique
si les constantes de basicité sont du méme ordyeatieleur.

Sinon c’est la base qui a le pKb le plus petitiqyose le pH.

10) Exercice d’application
Calculer le pH des solutions suivantes, obtenueasé&angeant a volume égaux,
toutes les espéces & la concentration de 0,1'mol.|

a) (acide chlorhydrique + acide fluorhydrique).
b) (acide acétique + chlorure d’ammonium).
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c) (soude + ammoniaque).

Réponse

a) Le pH est du a I'acide fort dont la concentrati@vidnt dans le mélange C'a =
0,05 mol.I*; pH = -log 0,05 = 1,30

b) Nous avons un meélange de deux acides faibles.

Les réactions de dissociation sont :

CH,COH +HO —5— WO+ CHCO, (1)

NH4" + H,0 —1——» NH; +HO" (2

Pl
<«

On doit appliquer normalement la relation :

pH = - % log (Ka C + Ka'C’), mais comme les pkaads deux acides sont trop loin
'un de l'autre, il en résulte que les constantes :

Ka (CH3CO2H/CH3CO2-T 104'8 et Ka (NH4+/NH3) = 109'3 ne sont pas du méme ordre de
grandeur. Le deuxiéme equilibre est totalementadéptians le sens 2, le pH est du
a I'acide acétique dont la concentration est C05 @nol.I*.

On vérifie que :(Ka/Cf* = (10*%5.10%)*2=0,0178 <0,1 . On peut appliquer donc
la relation :

pH = %(pKa - log C) = ¥2(4,8 +1,30) = 3,05

c) Nous avons une solution qui contient un méladegbase forte et de base faible.
Le pH est du a la base forte. La concentration @@l est Cb = 0,05moft 10
®mol.I"". On applique la relation :

pH=14+logCb=14-1,3=12,7

D) pH des solutions aqueuses de sels

Les sels sont composeés de structure cristalliteegbtenus par action réciproque de:
acides sur des bases. On distingue plusieurs tygeld: les sels d’acides forts et de
bases fortes, les sels d’acides forts et de bag#ed, les sels d’acides faibles et de
bases fortes, et les sels d’acides faibles et slesfaibles.

La dissolution des sels dans I'eau, libére desaespehimiques qui peuvent réagir
sur celle-ci et par conséquent elles modifient=dn

1) pH d’un sel d’acide fort et de base forte de contration C.
Par exemplgéNa’,Cl") ; Obtenu selon la réaction :

(H;0', CI') + (Na+, OH)____ . (NaCl) +2 HO

(Na’,Cl") libére dans I'eau Naet CI. Ces ions ne réagissent pas sur I'eau, on dit
gu’ils sont inertes. Le pH est donc celui de I'pawe.
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pH =7

2) pH d’'un sel d’acide fort et de base faible de contration C
Exemple (NH4, CI')

Ce sel s’obtient selon la réaction acide base atava

(HsO", CI) + (NH4, OH) »  (NH4CI + 2 HO

(NH4", CI libére dans I'eau NH4et CI.
Cl est un ion inerte, inactif ; il ne modifie pas le ge I'eau, par contre NH4éagit
avec celle-ci selon la réaction:

»

NH4" + HO < > NH- H;O"

Cette réaction met en jeu la présence des i@@8, th solution est donc acide. Son
pH est celui d’'un acide faible de concentratiom&NH4" est I'acide conjugué
d’une base faibl&H;. pKana+nHz= 9,2
Selon la valeur du rapport :
( Ka ) 1/2

C
on applique I'une ou l'autre des relations donnamH d’une solution d’acide faible
de concentration C.

3) pH d’'un sel d’acide faible et de base forte de centration C
Exemple (CHCO, , Na').

Il s’obtient selon la réaction acide-base suivante

CH,CO-H + (N& , OH ) (C¥CO, , Nd) + H,0

(CHsCO,, Na) libére l'ion acétate C¥CO, et I'ion Na+
Nous avons vu que Iion Nast inactif sur I'eau, par contre I'ion acétatagi€ avec
celle-ci selon la réaction:

CHCO, +H0 <" CIO-H +OH

La présence des ions O#tans I'équilibre précédant, montre que la soluésn
basique.

L’ion acétate CHCO, est une base faible, car elle est la base conpudgedacide
faible CHCO,-H. ( le pKacnscoz-ni cHacoz-= 4,75)

On applique selon la valeur du rapport :
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(Lb ) 1/2
C I'une des deux relations donnant le pH d’'une smfuadqueuse de base
faible de concentration C.

4) pH d’'un sel d’acide faible et de base faible dencentration C
Exemple: Acétate d’ammonium (GEO,, NH4").
Ce sel est obtenu selon la réaction acide basargeiv

 —

CHsCO»H + (NH,",OH ) < CICO, ,NH4) + HO

La dissolution de (CKCO,, NH4") dans I'eau met en jeu la base conjuguée d’'un
acide faible (CHCO,H) et I'acide conjugué d’une base faible NH
Les espéces GBO, et NH4réagissent avec I'eau selon les réactions suivantes

CHCO, +H,O «— Ci€O-H +OH (1)

v

NH4" + HO < NH+ H,O" (2)

v

2H,0 PE— HO* + OH (3)

Les différentes équations:

- L’électronégativité permet d’écrire:

[CH3CO2] +[OH] = [HO] +[NH4'] (4)

- La conservation de masse :

C =[CH3COZ +[CH3CO-H] =[NH4"] +[NH3] (5)
- Les constantes d’équilibre:

(1)~ kp =[OH]. [CH:COH] d'ou Ka=Ke -[Hs0".[CH3CO2]
[CH3COR Kb [GEO,H]

(2) =Ka'=[Hs0. [NHy]
[NH]
Si la solution est concentrée, on peut faire lgg@pmations suivantes:
[NH4™] >>[H;0"] et [CH3CO2-] >>[OH
(4) = [CH3CO2-] = [NH4] et par conséquence
(5) = [CH3COx-H] = [NHj] . Le produit Ka . Ka’ devient égal a :

Ka . Ka’ -[ H;0"] . [CH3CO2] [ H40] . [NH4] - [ H;0']?

[GEOH] [NH,"]
[ H;O'] = (Ka . Ka')?

= pH = %2( pKa + pKa’)
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Remarque :

Le pH des solutions de sels d’acides faibles dtades faibles est indépendant de
leurs concentrations si celles-ci sont relativemepiortantes. Elles peuvent donc
étre utilisées pour étalonner les pH-métres, plesgplongeant les électrodes, apres
leur rincage a I'eau distillée dans ces solutiteis; pH ne sera pas altéré, méme si
on ne les essuie pas avec un chiffon.

D) Courbes de neutralisation (salification)

Ce sont des courbes que I'on obtient, en portamd da repere orthogonale la
fonction : pH = f(V).

pH ; est la variation du pH de la solution a d@seutraliser).

V : est le volume ajouté, progressivement, delat®n titrée

Le montage est le suivant :

S—

p—

Solusion Hirnde
Bieretite

Kolution ¢ doser . pPH-mctre

Ul

1)  Courbe de neutralisation d’un acide fort par une ga forte:

Dosage de (KD*,Cl") par (Nd, OH) par exemple.

Soient :

Na, Ca, et Va ; la normalité, la concentratioriaine et le volume de la prise
d’essai respectivement de la solution acide.

Nb, Cb et Vb ; la normalité, la concentration madadt le volume ajouté
respectivement de la solution basique.

Et soient na et nb les nombres de moles conteesisectivement dans Va et dans
Vb. na = Ca .Va et nb = Cbh.Vhes volumes sont en litre.
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L’équation globale de neutralisation est :

(H:O",Cl) + (Nd,OH) ——— (NaCl) +2H,0
a) Etatinitial
Vb=0
Ca.Va 0 0

b) Vb0 /(Ca.Va > Ch.Vh)
(Ca.Va — Cb.Vb) Cb.Vb
c) Vb#0/(Ca.Va =Cb.Vb)
na=0 Ca.Va
d) Vb# 0/ (Ca.Va < Ch.Vh)
na=0 (Cb.Vb-Ca.Va) Ca.Va

Les états ; a, b, c, et d sont les différents oasiples au cour du dosage.
Cherchons les relations qui donnent le pH dansushags.
Dans le cas (a) nous avons une solution d’acidedoconcentration Ca

Le pH =-log Ca

Pour (b) la solution est toujours acide, mais plillgge. Sa concentration est

C’a =(Ca.vVa — Cb.Vb) Le pH =-log Ca
Va+ Vb
Pour (c), la solution est neutralisée elle contsantlement du (NaCl)
qui est un sel d’acide fort et de base forte.
SompH =7
Quant au cas (d), la solution devient basiquesque (Ca.Va < Cb.Vb). La
concentration en (NaOH) est :

Cb = (Cb.Vb - Ca.Va) Le pH=14 +log Cb
Vb + Va
La courbe a 'allure suivante :
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PH

L Cb.Vb -CaVa

pH= 14 +log

Va+ Vb

| e
0 T Ve
| ' -
pH=-log&aVa- Cb.Vb

Va+ Vb

2)  Courbe de neutralisation d’'un acide faible par umase forte
Dosage de CECO,-H par (Nd, OH) par exemple.

L’équation du dosage est :
CHCOyH + (N&, OH) (CECO;, Nat) + HO
a)Etat initial
Vb=0

Ca.Va 0 0

b) Vb0 /(Ca.Va > Ch.Vh)
(Ca.Va — Cb.Vb) Cb.Vb
c) Vbz0/(CaVa =Cb.Vb)
na0 Ca.Va

d) Vb= 0/ (Ca.Va <Cbh.Vb)

na=0 (Cb.Vb - Ca.Va) Ca.Va
Comme précédemment, nous cherchons les expreskiqis pour les différents
cas :

(a) la solution est celle d’'un acide faible deamrtration Ca.
Le pH = 1/2 ( pKa — logCa)
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(b) La solution contient I'acide acétique et saebasnjuguée I'ion acétate, c’est
donc une solution tampon :

pH= pKa + log —_Cb.Vb
Ca.Va—-Cbh.Vb

Si Ca.Va— Ch.Vb = Cb.Vb, c’est a dire que Cbh.V&2€a.Va ; la moitié de I'acide
est neutralisée. On dit qu’on a atteint la demitradigation, dans ces conditions le
pH = pKa

Dans le cas (d) la solution acide est neutraliskéene contient que du (GEO,,
Na+) qui est le sel d’'un acide faible : g3D,-H et d’'une base forte: (NaOH). La
solution se comporte comme celle d’'une base faibleoncentration C’b. (cf pH
des sels)

Cb = Ca.Va pH = %2( pKe + pKa + log C’b)

Va + Vb
Quant au cas (e), on a une solution qui contiemhé@lange d’'une base forte et
d’'une base faible. Le pH est du a la présence Hada forte, dont la concentration
est :

C’p = (Cb.Vb - Ca.Va) pH =14 +1log C"b
Va+ Vb

La courbe de neutralisation a I'allure suivante :

l‘]H J"r r
— Cbh. Wb -CaVa
pH=14 +log
. Va+ Vb

T pH= 1/2(pKe +pKa +log £2 V2 )
Va+ Vb

) G = — 1 7

e [’_ﬁ ; pH = pKa + log CbVD
| ) CaVa - CbVb
0 T | 1’",‘?
Veil At

3) Courbe de neutralisation d’'une base forpar un acide fort
Dosage de (NaOH) par (HO",CI) par exemple.
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Ici le volume de la prise d’essai est le voluméadeoude Vb, le volume ajouté est
celui de l'acide Va
Equation de neutralisation:
(N§ OH) + (HO',CI) ——— (NaCl) +2H,0
a) Etatinitial
Va=0
Cb.Vb 0 0
b) Va0 /(Cb.Vb) > Ca.Va
(Cb.Vb- Ca.Va) Ca.Va
c)Vaz 0/ (Ca.Va =Ch.Vb)
nb=0 Cb.Vb
d) Vb= 0/ (Ca.Va > Ch.Vb)
nb=0 (Ca.Va - ) Cb.Vb

Cherchons les expressions du pH pour les difféicads
(@) Nous avons une solution aqueuse d’'une base forter=entration Cb, le

pH= 14 + log Cb

(b) Le nombre de moles acide ajouté est encore plitsgoe le nombre de
mole de la base contenu dans la prise d’essaiafasgmséquent la solution est
basique de concentration :

Cb = (Cb.Vb— Ca.va) le pH=14 +log C'b
Va + Vb

(c) (Ca.vVa = Cbh.VDb) la solution est neutre, elle camtiun sel d’acide fort et de
base forte : NaCl dont les ions sont inactifs &au et donc ils ne modifient pas le
pH de celle-ci.

pH =7

(d) (Ca.vVa > Cb.Vb)ici on a dépassé la quantité daciécessaire a la
neutralisation de la base, la solution devientesgl concentration est

Ca= CaVa-Cb.Vble pH=-log Ca
Va+ Vb
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La courbe a I'allure suivante :

PH -

Vb + Va

N~ CaVa - CbVb

pH=-log -
Va+ Vb

0 = .

Ve v
E)Exercices d’application.

Exercice 1:

Quelles espéces obtient-on en dissolvant les sefargs dans I'eau? Les solutions

sont-elles neutres, acides ou basiques ?

NaCl; NaNO2 NH4ClI ; Na,SO,

Exercice 2:

1) Calculer les pH de solutions d'acide nitreux HN® concentrations 10
mol.I" et 10° mol.I"*

on donne pKagnoznor) = 3,2

Exercice 3:
Calculer le pH des solutions suivantes obtenuesj@angeant a volumes égaux,
toutes les espéces, a la concentration de 0,1 mol.|
1/ (acide chlorhydrique + acide fluorhydrique)
2/ (acide acétiqgue + chlorure d'ammonium)
3/ (soude + ammoniac)
on donne: pKawat/nnzy: 9,3 5 PK@& chscoznr chscozn = 4,8 5 pKa e -) =3,2

Exercice 4 (Examen 2004-2005) :

On considere une solution S d’un monoacide orgenigpté AH de pKa=5 etde
concentration Ca = 0,01mat.|

1) Ecrire la réaction de dissociation de cet adales I'eau. Quelles sont les especes
ioniques présentes dans cette solution ? CalcofepH..
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2) Calculer le pH des solutions obtenues en mékamy

a- 201ml de la solution S et 20 ml d’une solutienHC| de concentration 0,01
mol.I".

b- 20 ml de la solution S et 20 ml d’une solutiensbude de concentration
0,01mol.I".

c- 20 ml de la solution S et 10 ml d’'une solutiensbude de concentration
0,01mol.I".

Qu’appelle-t-on la solution ainsi obtenue ?

kkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkk kkkkkkkkkkkkkkkk

kkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkkx kkkkkkkkkkkkkkkk
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Chapitre Il
Equilibre de dissolution

1) Définitions

1) Solubilité d’'un électrolyte
On appelle solubilitg, la quantité d’électrolyte dissoute dans un liteesolution.
L'unité de le la solubilités est : g/l ou molt

2) Produit de solubilité

Certains électrolytes comme les hydroxydes métadlides sels ou les sulfures son
tres peu solubles dans l'eau. Lorsqu’ on essaielededissoudre, ils saturent
rapidement la solution. La partie soluble et latipansoluble forment un équilibre
hétérogene.

Dans le cas du chlorure d’argent (AgCI) par exemmheobtient I'équilibre suivant :
AgCl —5— Ag" + CI

La loi d’action de masse relative a cet equilibeenpet d’écrire :

Kc = [Ag].[CI]. Par définition Kc = Ks

Ks = [Ad].[CI] estle produit de solubilité.

D’aprés I'électronégativité : [Ag = [CI]

De plus le nombre de mole AgCI dissout par litresdieition est égal a
[Ag]1=[Cl]=[AgT=[CI]=s
= Ks=[Ag].[CI]=¢

s = (Ks)?

D’une maniere générale pour un électrolyt@Adonné, I'équilibre de dissolution
s’écrit :
Aan 4_2_ nAm+ + mBn-
Ks=[A"]".[B"]™
s=[A"1-[B"] =[B"]=ms ; [A"]=ns
n m

Ks=(n.s).(m.s)' =n.m".g""
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Exemple : Calculer la solubilit¢ du chromate d’angé&g,CrO, sachant que le
produit de solubilité Ks = 3.186.

s - [ 3.10% [*: s=(0,75Y*.10%=0,908 . 1¢ mol.I"*
21t

II) Facteurs influencant la solubilité

1) effet de I''on commun sur la solubilité
Considérons I'equilibre :

AgCl —5— Ag" + CI

Que se passe-t-il, si on ajoute a I'équilibre, dlowre de sodium en solution
agueuse ou sous forme de cristaux?

L’équilibre évolue dans le sens 2, car on a augékentoncentration des ions Cle
chlorure d’argent se dépose (précipite). La sakgbdiminue, on dit qul'y a un
recul d’ionisation par effet de I'ion commun CIL’'ion CI" est commun aux deux
électrolytes NaCl et AgClI.

Cherchons I'expression de la solubilité dans ceslitions.

Si c est la concentration en @li provient de NacCl, on peut écrire :

[Agl=s: [Cll=s+c= Ks=[Ad].[Cl]=s.(s+C)=5+s.C
Comme §<<c.s = Ks= s.c

S-_ks
C

Exemple :
Calculer la solubilité deAg,CrO,4 dans une solution aqueuse de chromate
potassiunK,CrO,4 de concentration C= 0,1mot.|
L’équilibre est :
Ag.CrO, ——» 2 Ag+ CrO~
-

[Ag+] = 2s : [CrO/]=s+c; Ks=(25) (s + c) = 43+ 4S.c= 4<.Cc

KsT/Z 3. 101271/2=0866 16 mol.I*
4. oo

2)  Influence du pH sur la solubilité
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La solubilité des électrolytes qui présentent depmetés acido-basiques, peut étr
influencée par le pH du milieu ; c’est par exempleas des hydroxydes métallique:
et des sulfures.

En effet considérons I'équilibre suivant :

Mg(OH), <2 20H + MgZ

Si on ajoute une solution de NaOH, la concentrati@s ions OHaugmente.

L’équilibre doit évoluer dans le sens 2 selon iadi® modération donc la solubilité
de Mg(OH} diminue. Inversement si on ajoute une solutioegdes ions OH-

sont éliminés par neutralisation selon la réaction

H,O" + OH 4_' 250

L’équilibre évolue dans le sens 1 pour retrouvernonvel état d’équilibre, il en
résulte une augmentation de la solubilité.

3) influence des réactions de compléxation

Certains cations métalliques donnent lieu a dastiens de complexation, avec de:
donneurs d’électrons appelés Ligands. Ainsi pangie :
Ag® +2 NH —>  [Ag(NH3)’

4—

Fe* + SCN «——  [Fe(SCN)]

CU 4NH; . ——* [Cu(NH3)"

Considérons I'équilibre de dissolution du chlordiagent:
AgCl —5=— Ag" + CI

L’addition d’'une solution d’ammoniaque, déplace égqtilibre dans le sens 1, car
une partie des catiosy” est piégée sous forme de complexe [Ag(NH3elon la
réaction de complexation mentionnée ci-dessusoludbgité augmente.

[1I) Exercice d’application.

Exercice (Résolu):

Calculer la solubilité (s) de I'hnydroxyde de maguoés Mg(OH), dans I'eau. En
déduire le pH d’'une solution saturée en Mg(©H)

On donne Ks = 1,3 1qmol/L)°.

Calculons la solubilité s

Mg(OH), <2 20H + Mg’
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s - Ks | Y™ 13,10 =0,687. 16 mol.I*
A.m™ 22

OnsaitquelepH =14 +log[OH [OH] =2.s=2.0,6810%=1,374 1G
pH = 12,137

Exercice 2:

Calculer la solubilité de I'’hydroxyde d'aluminiurhde I'hydroxyde de zinc dans les
conditions indiquées:

Hydroxyde d'aluminiuma pH =7 et a pH =4,5.

Hydroxyde de zincapH=7etapH =06

pKs (AI(OH),) = 33 pKs (Zn(OH),) = 16,7.
kkkkkkkkkkkkkhkkhkhkhkhhkhkhhkkhhkhkhhhkhhhkhhdhihhdhhhdhhhdhiiiiid *kkkkkkkkkkkkkkkk
kkkkkkkkkkkkkhkkhkhkkkhkkhhkkhhkkhhhkhhhkhhhihhhihhdhhhdiiiiiid *kkkkkkkkkkkkkkkk
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