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Chapitre I
Oxydoréduction

)] Définition

Considérons les réactions suivantes :

Mg+Cl, © Mg>"+2CI
Mg +Cu?*t ©
Mg?* +Cu (2)
Fe + 2H" @©&© A Fe** +H, (3)

Mg a cédé des électrons a Cl, et 3 Cu®" ; Fe a cédé des électrons a 2H".
Clp, Cu** et H' ont été réduits : Mg et Fe ont été oxydés.
Mg et Fe sont des réducteurs ; Cl,, Cu?" et H" sont des oxydants

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

Un oxydant est toute entité chimique, atome molécule ou ion, capable de capter
(gagner) un ou plusieurs électrons.

Considérons la réaction suivante:
Mg+Cl, @©& Mg?* +2CI

Mg © Mg* 2e c’est une oxydation
Ch + 2e ©@ 2CI’ c’est une réduction

Oxydation
| I

2 -
Mg + Cl, ———— 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 qui se fait par transfert
d’électrons.

Les réactions suivantes:
(Ag",NOy) +(Na’,Cl') —— (Na*, NOs)+ AgCl]
(Na",OH) + (H;0", CI) — 3 2H,0 +(Na', Cl)
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ne sont donc pas des réactions d’oxydoréduction, car il n’y a pas eu de transfert
d’¢électrons.

II) Nombre d’oxydation - degré d’oxydation

C’est une charge formelle positive ou négative que I’on attribue a un atome engagé
dans une liaison. Sa valeur est obtenue selon les reégles suivantes :
e On attribut les e de liaison a I’atome le plus ¢€lectronégatif.

Exemple:
H -{El Degré d'oxydation de I'hydrogene = + 1
Li< ] Degré d'oxydation de I'hydrogene = - 1
H

e Lasomme des degrés d’oxydation d’une molécule est égale a zéro.
Dans H-C1: DOH+DO CI=0 (DO = Degré d’oxydation).
DansH, :2DOH=0 =DOH=0
e Sile composé est ionique deux cas se présentent :
== s’il est formé d’ions simples, le degré
d’oxydation de chaque ion est égal a sa charge.
Exemple pour (Na“, CI); DONa"=+1 DO ClI'=-1
> si I’ion est composé :
La somme des degrés d’oxydation de tous les atomes qui le constituent, est égale a la
charge portée par I’ion
Exemple : pour Cr,O7*
2DO Cr+7DO O =-2
pour NO3”
DON+3DO O =-1

IIT) Comment équilibrer une réaction d’oxydoréduction
Généralement on connait les réactifs, les produits et la nature du milieu (acide,

basique ou neutre) de la réaction d’oxydoréduction, le probléme qui se pose est
comment I’équilibrer ; c'est-a-dire, quels sont les coefficients stecechiométriques?
Pour ce faire, on suit la méthode ci-apres :

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

b) Evaluer le nombre d’électrons mis en jeu par chaque demi réaction, et ce,
en utilisant les nombres d’oxydation des réactifs et des produits. Si une
molécule est complexe, on considére I’¢lément qui change
d’environnement lorsqu’on passe du réactif ou produit correspondant.

c) Equilibrer les demi réactions du point de vue charges, en tenant compte de
la nature du milieu ; si le milieu est acide, on ajoute les H" (H;0"), si le
milieu est basique, on ajoute les ions OH".
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d) Equilibrer les demi réactions du point de vue masse. Généralement les H*
(H30") se transforment en H,O et les ions OH™ proviennent des molécules
d’eau.

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

f) Ajouter membre a membre les deux demis réactions ainsi obtenues.

Premier exemple.
Equilibrer la réaction suivante en milieu acide:
NO,” + Cu NO + Cu**

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

NOjy ~ = NO
XN + 3(-2) =-] XN +(-2) =0
XN =15 Xn =12 ; Le degré d'oxydation diminue c'est une

réduction. Le nombre d'électron mis en jeuest: n=2-5=3 ¢

—— NOy + o Je=—— NO
b) du point de vue Charge :
Le milieu est acide on équilibre avec les H' ou les H;0"

NO3™ + 4H" + 3e NO
¢) du point de vue masse :
Les protons se transforment en H,O.
O "+ 40" + 3e NO +2H O
3 2
Equilibrons la deuxiéme demi réaction
Cu = Cu* + 2e
Xcu=0 Xcuta =12 . Le degré d'oxydation a augmenté

c'est une oxydation, le nombre d'¢lectron mis enjeuestn=2e
Cette demi réaction est équilibrée du point de vue Charge et masse.
Pour obtenir la réaction globale, on doit maintenant multiplier la premic¢re demi
réaction par deux et la deuxieéme par 3, pour que le nombre d’électron mis en jeu soit
le méme pour les deux demi réactions. Puis ajouter membre & membre les deux demi
réactions ainsi obtenues.

2(NOy” +4H' +3e = = NO + 2H,0)
T 3(Cu = Cu?* + 2e )
= 8H" + 2NO;  +3Cu ~ 2NO +3Cu?*" +4 H,0
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Deuxiéme exemple.

Equilibrer la réaction d’oxydoréduction suivante en milieu acide:

s e N\
O,N / CH; + Cn0;7 ——=o0,N COH + 2Cr*

Les demi-réactions sont :

O:2N / CHs —_— 02N </ \‘COZH
3+

Cr2072- 2Cr

Dans la premiére demi réaction, c’est I’atome du carbone du groupe méthyle qui a
changé d’environnement, donc qui a subit la réaction d’oxydoréduction.
Cherchons le degré d’oxydation du carbone dans le méthyle (CH3) et dans le

carboxyle (COOH).
Soit o la somme des degrés d’oxydation du groupement paranitrophényle
(NO2-C¢Hs-)
Xeto+3=0 Xe+o+2(=2)+1=0
Xe=-0-3 Xc=3-a

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

O2N X /> CHs e — O,N / \ CO,H T 6e

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

Equilibrons du point de vue masse.
Ajoutons de I’eau.

OzN @ CHs +2 H,0 —=——— O / \ CoH +6e+6H

Pour le deuxiéme couple, la demi réaction s’obtient de la méme manicre que pour le
premier exemple:
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4H + Cr,0," +6e = ~ 2Cr* + 7H,0

La réaction globale est obtenue en ajoutant membre a membre les deux demi

réactions précédentes:
CHs COzH

X

8H" + Cr,0,” 1 ‘ ~

g
O2N O2N
IV) Réversibilité de la réaction d’oxydoréduction

+20r0" 4+ 5H,0

a) Considérons le systéme suivant, formé par :
Un Becher A contenant une solution molaire de ZnSQO4, dans laquelle plonge une
lame de zinc et un Becher B contenant une solution molaire de CuSQO4, dans laquelle
plonge une lame de cuivre. Les deux solutions sont reliées par un pont conducteur.
Ce dispositif est appelé la pile Daniel (Voir schéma).
Fil conducteur

- ﬁ —_— —q—I
% Ty +

Z
11 \ - Cu

Depot de Cu

[Zn304] = 1mole/ q—[CuS {:}ﬂ =1mol/l

Pont conducteur

Pile Damniel
Lorsqu’on joint les deux lames par un fil conducteur, on constate que la lame de zinc
s’amoindrit au contact de la solution, et que le cuivre se dépose sur la lame de
cuivre : ce qui veut dire que le zinc s’est dissout a 1’état de son sel, c'est-a-dire que:
Zn @ Zn*" + 2e
Et que le cuivre qui s’est déposé ne peut provenir que des ions Cu**contenus dans la
solution :
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Cu**+2¢e @ @
Globalement onassistealaréactiond’oxydoréduction:

Cu**+Zn <@ Cu + Zn?*"

Les ¢lectrons circulent du compartiment de Zn/ZnSO4 vers le compartiment de Cu
/CuS0Os4. Le courant ¢lectrique emprunte le chemin inverse, c'est-a-dire il circule du
Cu /CuSOy4 vers Zn/ZnS0O4. Le podle positif de la pile est la lame de cuivre et le pdle
négatif est la lame de Zinc. (Voir schéma)

b)  Enlevons le fil conducteur et remplagons le par un générateur de tension, de
telle sorte que le courant circule de la lame de Zinc vers la lame de cuivre. Les
¢lectrons dans ces conditions circulent du compartiment de cuivre vers le
compartiment de Zinc. Le sens du courant est imposé par le générateur. (Voir le

schéma ci-dessous)
Générateur

V4 G
n\r‘ - cu

[ZnSO4]= 1 mol/l —
Dépot de Zn

<— [CuSOy4] = Imol/l

Pont conducteur
On constate I’inverse du processus précédent : il se forme un dépdt de zinc sur la
lame de zinc et c’est la lame de Cu qui s’affaiblit au contact de la solution de CuSOs.
Ce qui se traduit par :

Zn*" + 2¢ @&
Zn Cu O
Cu?" +2e

Cu+Zn* <@ Cu*' + Zn

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

Cu+Zn** @& Cu*'+ Zn
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D’apres les expériences a et b, on peut conclure que la réaction est réversible, d’ou

le double fleche:
2+ > 2+
Cu +7Zn Cu+Z7n
Les couples :
Zn*"+2e Zn
Cu®t +2e Cu
2HjL + 26 H2

0oX + ne red

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

a ox; + bred, +— cred; +dox

V) Forces électromotrices des piles (f.e.m) — Equation de Nerst

Nous avons vu, que lorsqu’on joint les deux lames (Zn et Cu) par un fil conducteur,
le courant ¢électrique circule de la lame de Cu vers la lame de Zn. Ce courant
¢lectrique résulte de la réaction d’oxydoréduction :

Cu + Zn** " Cu + Zn AG

dont la pile Daniel est le sie¢ge. Donc la réaction d’oxydoréduction libére de
I’énergie électrique au milieu extérieur; on peut écrire que :

AG = Welect

Welect =-QAE (le moins signifie qu’il est cédé au milieu extérieur).

Q = La charge transférée d’un pole a I’autre

AE = La différence de potentiel aux bornes de la pile

Q=n3
3 = Le faraday = 96500 Coulombs
3 =une mole |e|

<=3 AG=-n 3AE
La thermodynamique chimique (cf. premicre partie) permet d’écrire :
[ Zn2+]
[Cu*']
Divisons les deux membres de cette €quation par -n 3 :
AG = AG° . RT Log[Zn*]
-nJ -n3J -n3J [Cu?"]

AG =AG® + RT Log
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-AG - _AG° _RT Log[Zn*]

~

n3J n3 nJ [Cu*]

AE = AE° - RT. Log [Zn']
nJ [Cu?']

Cette relation est I’équation de Nerst relative a la réaction que nous avons étudiée.
Elle donne la force ¢électromotrice (f.e.m.) de la pile.

D’une maniere générale, pour toute pile qui est le siege d’une réaction
d’oxydoréduction de la forme :

aox;tbredy «— cred; +tdox

>

I’équation de Nerst s’écrit:

AE = AE° - RT Log [redi]‘[ox;]?
nJ [ox1]?[red2]®

SiT=298K ; R=28.314j; 3 =96500 coulombs.
Et si on passe du Log népérien au Logo, I’équation de Nernst devient :

AE = AE°- 0,059 log [redi][ox:]*
n [ox1]*[red2]"

A L’équilibre AG=-n 3 AE=0 = AE = 0. Dans ces conditions les concentrations
sont celles de I’état d’équilibre, on peut écrire :

= 0 = AE°-0.059 log K
n
= logKk- nAE° =
0,059

K — 10 nAE®°/ 0,059

Plus la valeur de K est grande plus la réaction est totale.

VI) Potentiel d’électrode
a) Définition
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Une ¢lectrode est un systeme qui contient la forme réduite et la forme oxydée du

méme couple redox. Par exemple :
S Fil de platmne

TeS04 +Te2 (S04)

Le potentiel d’¢électrode relatif @ un couple redox :

Ox + ne — > red, est noté : Eoxred
Par exemple : le potentiel d’¢lectrode du compartiment de zinc est Ezn2+ zn celui du
compartiment de Cuivre est Ecu2+/cu ...

b) Electrode de référence : électrode a Hydrogéne
L’¢lectrode a hydrogene est formée d’un bécher contenant une solution d’acide fort
de normalité = 1mole de H30"/1, dans laquelle plonge un tube comportant un fil de
platine inoxydable, rempli d’hydrogéne a la pression d’un atmosphere. Le fil joue le
role du pdle.
Si T = 298K, le potentiel de 1’¢lectrode a hydrogéne E°y+2 est par convention égale

a z¢éro.
- Fil de platine
jfj—_q_a-— H2 / Pgp=1am
T-208k | 1
[H;0'] = 1molel —> Grille

Electrode 4 Hydrogéne de référence

Efayima -1

10
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c) Potentiel d’une électrode
Pour obtenir le potentiel d’une électrode quelconque, on I’associe avec 1’¢lectrode
dite de référence. Voir schéma

|

Electrode inconnie

Electrade de réference

parnt candictenr

On obtient ainsi une pile dont la différence de potentiel indiquée par le voltmétre est
par convention égale au potentiel de I’électrode associée.

d) Cherchons I’expression du potentiel E d’une électrode

On distingue les ¢électrodes plus réductrices que I’¢électrode a hydrogéne et qui ont un
potentiel négatif, et les ¢lectrodes plus oxydantes et qui ont un potentiel positif.

o) Expression du potentiel E d’une électrode plus réductrice que I’électrode a
hydrogene. Par exemple :  Ezn:/zn

On aura :
2H" + 2e¢ <O H,
7Zn © Zn* +2°

2H" + Zn O Zn*" +

H
Appliquons la relation de Ners, :

AE= AE® - 0059 log 2" 1-Pra
) [H+]2
(E 2H+/H2 — EZn2+/Zn) = (EO 2H+/H2 — EoZn2+/Zn) - w log [Zn2+] PH2

2 [H+]2
or E opm2 = E° opemz = 0 car [ H] = 1 mole /1 et Py, = 1 atm

<=3 Ezn2+zn = E°zn24+/zn + 0.059 log [Zn**]
2
B) Expression du potentiel E d’une électrode plus oxydante que 1’électrode a
hydrogéne. Par exemple Ecy./cy:
Cu** +2e @ Cu
H» © 2H" + 2e

Cu2++H2 © Cu +H

11
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AE = AE° - 0.059 log [H]?

2 [Cu*"] Pia
E cwticu— E oo = E° cuoe icu — E® oz - 0.059 log [H']?

2 [Cu*] P2
Le méme résonnement que précédemment nous donne :
=>E cu2+ icu = E° cuz+ scu + 0.059 log [Cu?']
2

D’une maniere générale pour toute €lectrode E oxred telle que :
Ox + ne=—" red
L’expression du potentiel E oxrea @ la température T = 298K s’écrit :

E oxired = Exired + 0.059 lOg IO_X]_
2 [red]

Ou en fonction de la température T et du Logarithme népérien.

E ox/red — E° ox/red + M LOg [%1
nJ [red]

Si la température T = 298K, la pression P = latm et les concentrations sont
molaires ; les potentiels E sont alors dits standard et noté E°.

Valeurs de quelques potentiels standard :

Couple rédox E° (ox/reqd)
Fog + 26" > 2F + 2,87
MnOy4 + 8H* + 5" — Mn*? + 4H,0 +1,52
Au™ + 3e" — Aug) +1,50
Clyg) + 2e" — 2CI + 1,36
Cr07% + 14 H* + 6e” - 2Cr*3 + 7H,0 + 1,33
MnOzes) + 4H' + 2e” — Mn*? + 2H.0 +1,28
Y2 Ozg) + 2H* + 2e" — H20 +1,23
Brog) + 26" > 2Br + 1,06
NOs + 4H" + 3e" - NO(g) + 2H20 + 0,96
Ag' +e — Aggs) + 0,80
NO3 + 2H" + e — NOgzg) + 2H.0 +0,78
Fe**+ e — Fe™ +0,77
12
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l2s) + 2e- — 21 + 0,53

Cu™ + 2e- — Cu) + 0,34
SO4% + 4H" + 2e” — SOz + 2H20 +0,17
Sn** + 2e”— Sn*? +0,15
Ss) + 2H' + 26" — H2S(g) + 0,14
2H* + 2e"— Hz(g) 0,00
Fe3" + 3e - Fey) - 0,04
Pb*? + 2e"— Phby) -0,13
Sn*2 + 2e”— Sns) -0,14
Ni*2 + 2e"— Nis) - 0,25
Cd*™ + 2e"— Cds) - 0,40
Fe*? + 2e - Fey) -0,44
Cr3 + 3e — Cr -0,74
Zn*? + 2e" = Zngs) -0,76
Mn*2 + 2e"— Mns) -1,18
Al*® + 3e — Al - 1,66
Mg*? + 2e"— Mgs) -2,37
Na* + e — Nay) -2,71
Ca™ + 2e"— Cay) -2,87
Ba*?+ 2e - Ba) - 2,90
Cs+e — Cs -2,92
K"+ e — K -2,92
Li* + e — Lig) - 3,00
Remarques:

- Plus le potentiel d’¢électrode est €levé plus I’électrode est oxydante.

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

- La force électromotrice d’une pile est égale a la différence des potentiels des
¢lectrodes associées :

fem = AE = onydante - Eréductrice

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

VII )_Application des réactions d’oxydoréduction

a) Dosage volumétrique.

13
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Les réactions d’oxydoréduction sont utilisées dans les dosages volumétriques
lorsque les constantes d’équilibre K sont assez ¢€levées, et lorsque la fin de la
réaction est déterminée clairement, par un changement de couleur. Car dans ces
conditions, a 1I’équivalence on peut écrire que le nombre d’équivalents oxydants est
neutralisé par un méme nombre d’équivalents réducteurs.

La relation de dosage est:

NoVo = NrVr

No= nombre d’équivalent oxydant / 1
Nr = nombre d’équivalent réducteur / 1
Vo = volume d’oxydant en litre

Vr = volume de réducteur en litre

Le montage utilisé consiste en une burette et un erlen meyer. On remplit la burette
jusqu’au trait zéro par la solution connue. On introduit une dose (10 ml) de la
solution inconnue (2 doser) dans I’erlen meyer, puis par des dosages répétés, on

détermine le volume moyen de la solution connue, nécessaire a la neutralisation de
la solution inconnue.

Schéma du montage :

Seluiian connue
Burette

Selutian inconnue
Erien

b)  Dosage potentiométrique.

Ici il suffit que la réaction d’oxydoréduction soit totale, car la fin de la réaction est
deéterminée expérimentalement par le tracage de la courbe de neutralisation.

La manipulation consiste a remplir la burette par la solution titrée jusqu’au trait zéro,
et introduire une ¢lectrode combinée dans un Becher contenant une dose de la
solution inconnue. Voir schéma

14
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Pour chaque volume de la solution titrant versé, on note le potentiel E de la solution
a titrer. Les résultats sont ensuite reportés dans un repére orthogonal
E=1(V)

Courbe de neutralisation

A I’équivalence, on applique la relation de dosage : NoVo = NrVr

15

exosup.com page facebook



VII) Exercices d’application.
Exercice 1:

Déterminer le nombre d’oxydation des atomes contenus dans les especes suivantes :
H,O; H,O,; SO,; H,SO4; Cr;03; HCI; CO; CO,

Exercice 2:
En utilisant les nombres d’oxydation, écrire les équations de demi réaction
d’oxydoréduction des couples redox suivants :

HNO3/ NO3 ; Cl,/CI’ ; 1\/[1’104'/1\/[IIZJr ; Cr,O Z'éCI‘3+ ;

HQOQ/ HZO 5 Oz/HzOz 5 Zn2+/Zn.

Exercice 3:
Compléter et équilibrer les réactions d’oxydoréduction suivantes :

MnOs + HO,
HNO; + Cu
Cr,0# + CI

Exercice 4:

A 100ml d'une solution de Cu*™* de concentration molaire 0,2mol.I"!, on ajoute 3g de
poudre de zinc. Apres agitation de la solution, on observe un dépot de cuivre et une
décoloration de la solution.

1. Ecrire 1'équation de la réaction envisageable. Sa constante d'équilibre est
K=10%

Calculer le quotient de réaction dans 1'état initial.

Quel est le sens d'évolution du systéme chimique ?

Jusqu'a quelle valeur de I'avancement final le systéme évolue-t-il ?
Peut-on considérer la transformation comme totale?

i

Exercice 5:
Quelles sont les réactions d’oxydoréduction susceptibles de se produire
spontanément entre les composés suivants pris deux a deux dans les conditions
standard ?
(MnOg et I ; (CraO7* et Hy02) ; (Cr,O7 et Mn?").

on donne les potentiels normaux E°(volt) des différents couples redox :

MnO4/Mn?*" (+1,51) ; Cr,O*/Cr’* (+1,33) ; O2/H,0,(+0,68) ;

MnQO,/Mn*" (+1,23) ; Mn*'/Mn (-1,18) ; I/ (+0,55).

Exercice 6:

Une ¢lectrode (A) est constituée d’un fil de platine Pt plongeant dans un mélange
de Ag?" 0,1M et de Ag" 0,1M, I’électrode (A) est reliée a une électrode normale a

16
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hydrogene ( ENH ). On ferme le circuit par un pont ¢lectrolytique de KCl, écrire la
réaction globale lorsque la pile débite. Quelle est la polarité de I’électrode (A) ?
on donne le potentiel normal E°(volt) : Ag**/Ag" (+1,99).

Exercice 7:
Une premicre ¢lectrode (C) est constituée d’une lame de platine qui plonge dans une
solution de sulfate ferreux 0,05M et de sulfate ferrique 0,1M. Une seconde ¢€lectrode
(A) est constituée d’une lame de platine qui plonge dans une solution contenant 1,27
gr/l d’iode et 16,6 gr/l de I’iodure de potassium.
- En associant les deux ¢lectrodes, quel est pour la pile formée le sens de
circulation des électrons dans le circuit extérieur ? Calculer la f.e.m.
- Calculer la constante d’équilibre de la réaction :
on donne :
- les potentiels normaux E°(volt) : Fe*'/Fe?" (+0,76) ; /I (+0,55).
- les masses atomiques : K(39,1) ; I(127).

Exercice 8:

Soient 2 demi-piles Cu**/Cu de concentrations respectives 1M et 0,01 M,
connectées ensembles.

a-Quel compartiment de la pile sera le pdle positif ?

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

c-Que se passera-t-il lorsque la pile débitera du courant ?

d-Calculer les concentrations de Cu®* dans les deux compartiments quand la pile est
usée.

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

kb ddbhddbbbddbodddoddeddbdddordddehleiieik

kb ddbddbbdbbddbddoddedddedddeorddoli
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Chapitre I1
Equilibres ioniques

A) Electrolytes

D Définition.
On appelle électrolyte toute espéce chimique qui a I’état fendu ou
en solution, conduit le courant électrique.
On distingue les électrolytes forts et les ¢lectrolytes faibles :

- Les ¢lectrolytes forts se dissocient totalement dans 1’eau.
Exemple,:
NaO 0 Na*  +OH

2 aq

HCl. + HO , H;O" + CI,
NaCl 6 Na : cr ™

>
2 aq aq

- Les ¢électrolytes faibles se dissocient partiellement dans I’eau.

Exemples :
CH;CO,H +H,O H;0" + CH;CO»
ROH + H,0O = = RO + H30"

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

AB A" + B

Soit a le degré de dissociation, et soit C,la concentration initiale de AB.
A I’équilibre on peut écrire :

AB —————A" + B-
Co(l-a) =——Co + Coa
La constante d’équilibre Kc s’écrit :
[A™] [B] Czo? o
Kc= —— = = Co—
[AB] Cy(1 - o) I-a

Kc ne dépend que de la température ; a température constante Kc est une constante

d’ou si
1
e

Co\
Loi d’Ostwald :
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Aux treés faibles concentrations, I’électrolyte faible se dissocie totalement, il se
comporte comme un électrolyte fort.

IIT) Equilibre ionique de I’eau.

Considérons I’équilibre de dissociation de 1’eau :
H,0O + H,0 =——=H;0"+ OH"
Soit K sa constante d’équilibre.

K - [H;0'1[OH] - f(T)
[H.0T

L’expression : [H3O'] [OH'] = Ke est par définition le produit ionique de I’eau
A la température T = 298K ; K=3,2 . 107® ; [H,O] = 55,5 mol/l
= [H;0"] [OH] =K. [H;0]*=3,2.107'® (55,5)* =101

Ke = [H:0"] [OH] = 10

B) Théorie des acides et des bases

Il existe trois théories des acides et des bases. Ces théories ont été initiées
progressivement, pour expliquer les propriétés acido-basiques des produits
chimiques.

1°/ Théorie d’ Arrhenius :

-Acide : Est appelé acide toute espece chimique, molécule ou ion qui libére un ou

plusieurs protons.
Exemple : HC1 <© H' + CI

-Base : Est une base toute espéce chimique, molécule ou ion qui libére un ou
plusieurs ions OH".

Exemple : NaOH <& Na" + OH -

Cette théorie est incapable d’expliquer la basicité des 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 un ou plusieurs protons.
Les amines et les ions OH ~ captent lesprotons.
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Exemple :
OH -+ H" <& H,O
R-NH, +H" —/—— R-NH;"

Cependant cette théorie, est aussi incomplete, car elle est incapable
d’expliquer le pH acide des carbocations et de certains halogénures tels : FeBrs,
ZnCl,, AICIs. Ces especes chimiques ont un pH acide, et pourtant ils ne libérent pas
de protons. D’ou la théorie de Lewis.

3°/ Théorie de Lewis

Acide : Toute espece chimique molécule ou ion qui dispose d’une ou de plusieurs
orbitales vides. On dit aussi qui possede une ou plusieurs cases vides.

H" est un acide de Lewis car le proton H' posséde une orbitale s vide ; sa
configuration électronique est 1s°, le carbocation possede une orbitale p vide,(le
carbone est hybridé sp?) I’aluminium posséde une case vide.

R, >

j%i O>AL—Cl
R2

R Cl

Base : Toute espece chimique molécule ou ion qui dispose d’une ou de plusieurs
orbitales pleines.

Exemple :
©
IO——H 1"ion OH" dispose de trois orbitales pleines
. N—— Les amines disposent d'une orbitale pleine sur I'atome d'azote

>

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

4° Forces des acides et des bases

a) Force des acides
Soit I’équilibre de dissociation de 1’acide HA dans I’eau:
HA + HO ! . HO' + A

2 > 3

La constante d’équilibre Ka s’écrit :
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Ka - [H;O'[A] - f(T)
[HA]
On définit le pKa par :

Ka = -logKa = lo
pKa og Ka gKa

On constate que plus I’équilibre est déplacé dans le sens (1) plus I’acide est fort,
plus la constante ka est grande et plus le pka est petit.

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

b) Force des bases :
Considérons I’équilibre :
1

A + H2O > ~ OH" + HA

La constante d’équilibre Kb s’écrit :

HA] . [OH"
«p— _[HA]. [OH]
[A7]
On définit le pKb par : |
pKb = -logKb = log=
Kb

On constate que plus 1’équilibre est déplacé dans le sens (1) plus la constante kb est
importante et plus le pKb est petit et plus la base est relativement forte.

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

5°/ Relation entre le pka et le pkb d’un couple acide-base

Considérons toujours 1’équilibre :
HA + HO ! HO" + A
2

S

i 3

HA a fournit un proton a H,O selon la réaction dans le sens (1). HA est un
acide ; H,O a capté un proton c’est donc une base ; si on examine la réaction dans le
sens (2), A” capte un proton c’est donc une base, H;O" a fournit un proton donc
c’est un acide.

On dit que :

A" est la base conjuguée de I’acide HA, ou HA est I’acide conjugu¢ de la base A~
H3;0" est I’acide conjugué de la base H,O, ou HO est la base conjuguée de I’acide
H;0"
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D’une maniere générale dans une réaction acide base, on fait intervenir deux
couples. Ces couples sont appelés les couples acido-basiques ou tout simplement les
couples acide-base.

: )
Acid; + base; S — Acid, + base

Remarques :

- Lorsque nous avons étudier les réactions d’oxydoréduction nous avons remarqué
qu’elles se font par transfert d’électrons du réducteur vers 1’oxydant. Ici les
réactions acide base se font par transfert de proton(s) de I’acide vers la base :
L’acide 1 transfert un (ou plusieurs) proton(s) vers la base 2 dans le sens 1 ou
I’acide 2 transfert un (ou plusieurs) proton(s) vers la base 1 dans le sens 2.

- Les couples acide base sont mentionnés selon I’écriture :

Acide / base conjuguée

Par exemple

HCI1/CI ; NH4'/ NH3; H;0/ H,O; HA/ A ; R-CO,H/ R-CO>".

Quelle relation existe-t-elle entre le pKa et le pKb du couple HA/A?
HA + HO ! . HO" + A
2 > 3

Nous avons vu quce :
Ka - [H;0'][A] - f(T)
[HA]

et que
[HA] . [OH]

Kb =
[A7]
Le produit Ka x Kb nous donne :
Ka . kb - [H;O'][A] . [OH][AH] - [H30"].[OH]
[HA] [A7]

—

Ka . kb = ke
pKa + pKb = pKe

Cette relation nous montre que pour tout couple acide-base, plus l’acide est fort
plus sa base conjuguée est faible et inversement.
Valeurs de quelques pKaia/a-) :

Nom de l'acide Base conjuguée pK,
Acide acétique, acide éthanoique CH3;COy 4.75
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Acide chloro éthanoique CICH:COz 2.90

Acide dichloro éthanoique CL,CHCOy 1.30
Acide trichloro éthanoique CLIzCCOy 0.52
Acide propanoique CH3;CH:COz 4.80
Acide benzoique C¢HsCO2 4.2(C
Acide acétyl salicylique CsH7,0,COy” 3.50
Acide lactique = Acide 2 hydroxy propanoique CH3CHOH-CO> 3.90
Acide méthanoique = Acide formique HCOy 3.80
Phénol CeHs0O 10.0
Ion ammonium NH4* NH: 9.25
Ion anilinium( CéHsNH3") C¢HsNH; 4.°

Acide fluorhydrique F 3.2

Acide cyanhydrique ‘CN 9.

O pH des solutions aqueuses

Par définition le pH = -log1o)[HO3"]

1) pH d’une solution d’acide fort de concentration C

Par exemple HCI
Soient :
HCl + HO _____ H;0" + CI
C
H.O + H)O —> H;0+ + OH
X
les réactions qui sont en présence, et soit x I’apport en H3O" du a la dissociation de
I’eau.

On peut écrire que :
[HOs;']=C+x et [OH]=x
En remplagant dans Ke on obtient : [HO }][OH] = (C+x) . x = Ke
X2+ CX—-Ke=0
Cherchons X :
A=C>+4Ke=>X;--C+(A)"?:X,--C-(A)"

2 2
X, étant négative, elle n’a pas de signification physique.
Cherchons la concentration en H;O"

[H30+]=C+ X1 =C +-CH+ (A" C+ (A" _C+(C2+4Ke)"?
2 2 2
Soit en mettant C en facteur:
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[H:0"] - C + C( 1 +4Ke/C?)!?

2
Approximation:
Si 4Ke--1 <4Ke<<(C?’<= 2Ke'?<CetcommeKe=10"
C2

C>2.107 == siC estau moins supérieure a 10. 2.107 ; c'est-a-diresi
C > 10" mol/l . On néglige 4K2e devant 1.

C
L’expression de la concentration de H;O" devient :

[H30+]=C+C(1)"”_C
2
Le pH de la solution de I’acide fort, dans ces conditions est :

pH=-log C

Si C est du méme ordre de grandeur que 10 mol/l ou méme plus petite,
(C <10°°mol/l) on tient compte de I’apport en H;0" du la dissociation de 1’eau.
Dans ces conditions, on applique la formule suivante:

pH = -log C+ C(1 +4Ke/CH?
2

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

NaOH _H.O , Na'yy +OHyq

C
H,O + HO «— H;O" + OH
X

Soit X I’apport en OH™ du a la dissociation de I’eau

On peut écrire que :

[HO;"]=X et [OH] = C+X

En remplagant dans Ke on obtient : [HO j][OH] = (C+X) . X =Ke
X2+ CX—-Ke=0

Cherchons X :
A=C*+4Ke=>X;--C+(A"*: X, --C-(A)"?
2 2
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X, étant négative, elle n’a pas de signification physique.
Cherchons la concentration en [OH] :
[OH]-C+X;-C+-C+(A)?_-C+(A)?_CH+(C*+ 4Ke)"?
2 2 2
[ OH] - C+ C( 1+ 4Ke/C?)!?
2

Onavuque: Ke= [HO;"][OH] —— :[HOs;"]-Ke
[OH]
D’ou le pH de la solution est :
pH--logKe --logKe+log[OH]
[OH']

pH=pKe +1log [OH] aT=298K;le pH =14 + log [OH]

Approximations :
Si dKe<1 < 4Ke<<(C’< C >2Ke!? etcomme Ke=10"
C2
C>2.107 =—> 5iC est au moins supérieure a 10. 2.1077 ; c'est-a-dire quesi
C >10%mol/l . On néglige 4Ke devant 1.
C2
L’expression de la concentration de OH" devient :
[OH] =C + C(1)"-¢

2
Le pH de la solution de la base forte dans ces conditions est :

pH=14+1log C

Comme précédemment si C est inférieure a 10°mol/1 ( C < 10°mol/l ), on applique
la relation :

pH =14 + log C+C(1+dKe/CH2
2

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

Ecrivons les réactions de dissociation dans 1’eau :

HA + H,O PR H;0" + A
C(1-0) Ca Ca
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H,O + H,O - H;0O" + OH

a est le degré de dissociation de I’acide et x I’apport en H;O" (OH") du a la
dissociation de I’eau.

Ecrivons les différentes équations :

La solution est ¢lectriquement neutre

[H;O"] = [OH] + [AT] (D)

La conservation de masse nous permet d’écrire :

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

Ke = [ H30'] . [OH7] 3)

Ka- [A7.[H;07] 4)
[HA]

Pour calculer [H307] il faut résoudre ce systéme de 4 équations a quatre inconnues :
[H;0']; [OH]; [A] et [HA] Ka; Ke et C sont des données.
C’est un calcul laborieux, on préfere les approximations.
Premiére approximation :
Le milieu est acide = [H;0"] >> [OH]
(1) = [H:07] =[AT]; (2)= [HA]=C~-[H;07]
4) = Ka- [HOP -[HOP &)

[HA] C-[H;07]
(4) = [H30")* +Ka [H30"]-KaC=0
La résolution de ce trindme de second degré, nous donne [H3O'] et par conséquent
le pH de la solution qui est égal a — log [H30™].
Eneffet A=Ka’+4KaC = [H;0+]=-Ka+ (Ka>+4Ka(C)"?

2

L’autre racine:
[H30+] = -Ka - (Ka® + 4 Ka C)'2 n’a aucune signification physique.
2

Elle n’est pas considérée.
Le pHest:

2

Cependant I’application de cette relation demande elle aussi trop de calcul. Elle ne
doit étre appliquée que, dans le cas ou la deuxiéme approximation n’est plus

valable.

Deuxiéme approximation :

On sait que :

Ka- [H3;0" -[H3;0']*> (4°)ouen fonctionde o, Ka-_Ca?
[HA] C-[H;0"] l-—a
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Si a < 0,1 on le néglige devant un, ce qui nous donne :
Ka = C o2. Ce qui est équivalent aussi a :

_Ka\ 172 Ka

(é_c > <01 ou o =00

Dans ces conditions [HA]=C (1 —a)=C = Ka -[H;0"?
C

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

pH = ( pKa - log(C)

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

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

4) pH d’une solution aqueuse d’une base faible de concentration C.
Par exemple (Na*, A")

Ici les réactions sont :
A-+ H)O 4—' HA + OH
C(1-wm) Ca Ca

H0 + H0 «——— " H:0" + OH
Ecrivons aussi les autres équations

o Le milieu est électriquement neutre :
[H;O7] + [Na']=[OH]+[AT (1)

. La conservation de masse :

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

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

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

Comme nous 1’avons vu plus haut, Le pH d’une base est donné par la relation :
pH = pKe + log [OH"], on peut donc chercher [OH] a partir des quatre équations
précédentes, mais le calcul est laborieux, d’ou les approximations :

Premiere approximation :

[Na'] >> [H30"] Car le milieu est basique [H30"] est négligeable devant [Na']
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(1) donne [Na']=[OH]+[A]=C etcomme C =[A]+ [HA]
= [OH]=[AH]et[A]=C-[OHT]
= L’expression de Kb devient :

Kb - [OHT @)
C - [OH]

— [OH? +Kb[OH] -KbC=0

On obtient un trindme de second degré en [OH"], sa résolution nous donne, comme
pour le cas de I’acide faible, deux racines dont une seule est valable :
[OH] = -Kb+ (Kb>+4KbC)"

2

D’oule pH :

2

I1 reste aussi que cette relation n’est pas simple a appliquer, nous tentons une
deuxiéme approximation:

Deuxiéme approximation
Kb -[HA].[OH] soiten fonctiondea Kb- C?2> - Co?
[A7] Cl-o) (-0

Sia<0,1; on le néglige devant 1 dans I’expression précédente. Dans ces
conditions Kb - Co? et par conséquence :

1/2 1/2
Kb __ Kb . o
o= c donc c doit étre inférieure a 0,1 ou

Kb

ce qui revient au méme < ) doit étre inférieure a 0,01
C

On peut écrire :
Kb =[OH-]?; [OH] = (Kb C)"? ou en fonction de Ka ; Kb - Ke
C Ka
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12
o= (6

SN 1/2
- pH=pKe+log< Ke C >

Ka
pH=1/2 <Ke +pKa +log C >

Remarque.
Comme pour calculer le pH d’une solution d’un acide faible, avant de calculer le pH
d’une solution d’une base faible on doit d’abord examiner la valeur de :

Kb

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

5)  pH des solutions tampons

Une solution est dite tampon si elle contient un couple acide base (HA/A") avec des
concentrations en HA et en A" de méme ordre de grandeur.

Soient Cx la concentration de HA et Cb celle de A".

L’équation de dissociation est :

HA + H,O - » H;O0" + A

-«

Ca Cb
Ka= [A].[H;0"] - Cb.[H;O']
[HA] Ca

[H30+] =Ka Ca = pH = - log Ka — logCa + logCb
Cb

— pH=pKa +log Cb
Ca

Comme il s’agit de la méme solution, donc du méme volume et comme

Cb = ny/v et Ca =n,/Vv ( n, et n, sont les nombres de moles respectivement de HA et
de A" dans le volume V de la solution). le pH d’une solution tampon est indépendant
des concentrations, il ne dépend que des quantités de matiére n, et ny, car en
remplagant Ca et Cb par leur valeur on obtient:

pH= pKa + log M/
ny/V
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= pH=pKa+log Db
na
Méme si le volume de la solution augmente en ajoutant un peu d’eau par exemple
(on dilue), le pH de celle-ci reste constant. Cette particularité qu’ont ces solutions,
fait qu’elles servent a étalonner les pH-métres.
(Voir Tp)
6) pH d’une solution contenant un mélange d’un acide fort de concentration C

et d’un acide faible de concentration C".
Exemple : Solution de HCI (C) et de CH3CO,H (C’)

Les équations de dissociation sont :

HC1 + H,O _— > H;0" CI
C
CH:CO,H +H0 _—5 H;0+ CH;COy

La présence de HCI acide fort, fait que 1’équilibre de dissociation de ’acide faible
CH3CO;H soit presque totalement déplacé dans le sens 2. Tout 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 base forte de concentration

C et d’une base faible de concentration C’.
Exemple : Solution de NaOH (C) et de (CH3CO;" ; Na+) (C’)

Nous avons:
NaOH H20 »Na*,, + OH-
C
CH;CO> + H,O < § S CH3CO,-H + OH"

La présence de la base forte fait que I’équilibre de dissociation de la base faible soit
fortement déplacé dans le sens2, et ce, par action de masse de I’ion commun OH".
Le pH est du a la base forte NaOH.

pH = 14 +logC si C > 10 mol/l

8)  pH d’une solution contenant un mélange de deux acides faible : HA de
concentration C et HA’ de concentration C’.
Les équations de dissociation sont :

HA + HO —’l H;O0" + A

HA’ + H,O " H;O" + A’

«——
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2H,0 < > H;O" + OH

Les autres équations sont:

- Electroneutralité :

[H:O']=[A] +[A™] +[OH] (1).

On néglige les OH" provenant de la dissociation de I’eau.

(1) = [H:O0"] = [AT+ [A™] (1)

- Les constantes d’équilibres de dissociation des deux acides sont:

Ka- [A7].[H;0"]= [A-]=Ka.[HA]
[HA] [H;07]

Ka’- [A7] .[H;0] =[A’-]=Ka.[HA’]
[HA’] [H30]

(1”) nous donne: [H;0"] = Ka. [HA] + Ka’ . [HA’
[H307] [H307]
Soit [H;0']? = Ka . [HA] + Ka’. [HA’].

Et comme [HA] et [HA’] sont des acides faibles ; [HA] = C et [HA’] = C’
= [H;0]>=Ka C + Ka’C’; [H;0"] = (Ka C + Ka’C")"?

pH =-"1log (Ka C + Ka’C’)

Remarque

Cette relation n’est applicable que dans les cas ou les constantes d’acidité sont du
méme ordre de grandeur. Autrement, celui qui le pka le plus petit impose la valeur
du pH de la solution.

9)  pH d’une solution contenant un mélange de deux bases faibles :

(B*, A°) de concentration C et (B’*, A™) de concentration C’.

Les équations sont :

A +H,0 < > A-H +OH
A"+HO0  —— > A-H +OH
2H,O < > H;O0" + OH-

Les autres ¢quations sont:
- L’electroneutralité:
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[B]+[B™] +[H:O']=[AT] +[A"] +[OH] (1).
On néglige les H3O" provenant de la dissociation de I’eau. Car le milieu est basique.

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

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

C’=[B’"]=[A] +[HA’]

Les constantes d’équilibre Kb et Kb’:

Kb-[HA].[OH] — [HA]=Kb.[A]
[AT] [OH]

Kb’ - [HA’]. [OH] = [HA’] = Kb” . [A™]
[A™] [OH]
Remplagons C et C’ par leur valeur dans (2).
[A]+[HA] +[A’] + [HA’] =[A]+[A’] + [OH]
D’ou [HA] + [HA’]=[OH] (3)

Remplagons aussi [HA] et [HA’] par leur valeur dans (3)

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

Et comme les deux bases sont faibles; [A]~ Cet [A] = C

D’ou [OH]>*=Kb’.C’+ Kb.C ; [OH] = (Kb’.C’+ Kb . C)!?

En remplagant [OH] par sa valeur dans la relation : pH = 14 + log [OH] on
obtient :

pH =14 + % log (Kb>.C’+ Kb . C)

Remarque :

Comme pour les cas des mélanges de deux acides faibles, cette relation s’applique
si les constantes de basicité sont du méme ordre de grandeur.

Si non c’est la base qui a le pKb le plus petit qui impose le pH.

10) Exercice d’application
Calculer le pH des solutions suivantes, obtenues en mélangeant a volume égaux,
toutes les espéces a la concentration de 0,1 molL.17.

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 concentration devient dans le mélange C’a=
0,05 mol.I'' ; pH = -log 0,05 =1,30

b) Nous avons un mélange de deux acides faibles.

Les réactions de dissociation sont :

CH;CO,H +H,0 —5—* H;0+ CH;CO, (1)

NH4" + H,0 —1—» NH; +H;0" (2

Pl
<«

On doit appliquer normalement la relation :

pH=-"log (Ka C + Ka’C’), mais comme les pka de ces deux acides sont trop loin
I’un de I’autre, il en résulte que les constantes :

Kai (cHsco2n/icHscoz-) = 10_4’8 et Kar wHa+/NH3) = 10_9’3 ne sont pas du méme ordre de
grandeur. Le deuxiéme équilibre est totalement déplacé dans le sens 2, le pH est du
a I’acide acétique dont la concentration est C = 0,05 mol.1"!.

On vérifie que :(Ka/C)"? = (10%4%/5.10%)2= 0,0178 <0,1 . On peut appliquer donc
la relation :

pH = Y(pKa — log C) = '4(4,8 +1,30) = 3,05

c¢) Nous avons une solution qui contient un mélange de base forte et de base faible.
Le pH est du a la base forte. La concentration de NaOH est Cb = 0,05mol.1"'> 10-

*mol.I"". On applique la relation :
pH=14+1logCb=14-13=12,7

D) pH des solutions aqueuses de sels

Les sels sont composés de structure cristallines, ils obtenus par action réciproque des
acides sur des bases. On distingue plusieurs type de sels: les sels d’acides forts et de
bases fortes, les sels d’acides forts et de bases faibles, les sels d’acides faibles et de
bases fortes, et les sels d’acides faibles et de bases faibles.

La dissolution des sels dans I’eau, libére des espeéces chimiques qui peuvent réagir
sur celle-ci et par conséquent elles modifient son pH.

1) PH d’un sel d’acide fort et de base forte de concentration C.
Par exemple (Na™,CI") ; Obtenu selon la réaction :

(H:0", CI') + (Na+, OH") (Na*,CI)) + 2 H,0

(Na’,CI) libére dans I’eau Na™ et CI". Ces ions ne réagissent pas sur I’eau, on dit
qu’ils sont inertes. Le pH est donc celui de 1’eau pure.
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pH =7

2) PH d’un sel d’acide fort et de base faible de concentration C
Exemple (NH4", CI)

Ce sel s’obtient selon la réaction acide base suivante :

(H:0", CI) + (NH4", OH") » (NH4", CI') + 2 H,0

(NH4", CI') libére dans I’eau NH4" et CI-.
Clest un ion inerte, inactif ; il ne modifie pas le pH de I’eau, par contre NH4" réagit
avec celle-ci selon la réaction:

NH4" + H,0 < > NH; + H;0"

Cette réaction met en jeu la présence des ions H3;O™, la solution est donc acide. Son
pH est celui d’un acide faible de concentration C, car NH4" est I’acide conjugué
d’une base faible NHz. pKa ua+/NH3)= 9,2
Selon la valeur du rapport :
( Ka ) 12

C
on applique 1’'une ou I’autre des relations donnant le pH d’une solution d’acide faible

de concentration C.

3) PH d’un sel d’acide faible et de base forte de concentration C
Exemple ( CH;CO; ™, Na").

Il s’obtient selon la réaction acide-base suivante :
CH;CO,-H +(Na",OH ) ———» ( CH3CO;, Na") + H,O

(CH3CO;, Na") libére I’ion acétate CH3;CO; et I’ion Na+
Nous avons vu que 1’ion Na" est inactif sur ’eau, par contre 1’ion acétate réagit avec
celle-ci selon la réaction:

CH3;COy +H,O " CH;CO,-H + OH

La présence des ions OH™ dans 1’équilibre précédant, montre que la solution est
basique.

L’10n acétate CH3CO;" est une base faible, car elle est la base conjuguée de I’acide
faible CH;CO,-H. ( le pKa (CH3CO2-H/ CH3CO2-) = 4,75)

On applique selon la valeur du rapport :

34

exosup.com page facebook



(Eb ) 1/2
C I’une des deux relations donnant le pH d’une solution aqueuse de base
faible de concentration C.

4) pH d’un sel d’acide faible et de base faible de concentration C
Exemple: Acétate d’ammonium (CH3;CO,", NH4").
Ce sel est obtenu selon la réaction acide base suivante:

CH;CO,-H + (NH4+,OH' ) «— CH3COy, NH4+) + H,O

La dissolution de (CH3CO;", NH4") dans I’eau met en jeu la base conjuguée d’un
acide faible (CH3CO;H) et I’acide conjugué d’une base faible NHs.
Les especes CH3CO 3 et NH4 réagissent avec 1’eau selon les réactions suivantes :

CH;CO; + H, O <«— CH;CO,-H + OH (1)

NH4" + H,0 < > NH; + H;0* )

»

2H,0 PE— H;0" + OH  (3)

Les différentes équations:

- L’¢électronégativité permet d’écrire:

[CH3CO2] +[OH] = [H30"] +[NH4"] (4)

- La conservation de masse :

C =[CH3CO27] +[CH3CO,-H]=[NH4"] +[NH;] (5)
- Les constantes d’équilibre:

(1) = Kb = [OH] . [CH;CO,H] d’ot Ka = Ke - [ H:O'] . [CH3CO2]
[CH3CO2] Kb [CH;CO,H]

(2) —=Ka’=[HiO'] [NH;]
[NH4']
Si la solution est concentrée, on peut faire les approximations suivantes:
[NH4"] >>[H;0"] et [CH3CO2-]>>[OHT]
(4) = [CH3CO2-]=[NH4"] et par conséquence
(5) = [CH3CO,-H] = [NHj3] . Le produit Ka . Ka’ devient égal a :

Ka.Ka’ [ H;0']. [CH3CO27] [ H:0']. [NH;] - [ H;0'P?
[CH;CO,H] [NH,']
[ H;0'] = (Ka . Ka’)!2

= pH ="2( pKa + pKa’)
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Remarque :

Le pH des solutions de sels d’acides faibles et de bases faibles est indépendant de
leurs concentrations si celles-ci sont relativement importantes. Elles peuvent donc
étre utilisées pour étalonner les pH-métres, puisqu’en plongeant les ¢lectrodes, apres
leur ringage a I’eau distillée dans ces solutions, leur 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 1’on obtient, en portant dans un repere orthogonale la
fonction : pH = (V).

pH ; est la variation du pH de la solution a doser(neutraliser).

V : est le volume ajouté, progressivement, de la solution titrée

Le montage est le suivant :

Solusion Hfrnde
Buretie

Selution ¢ doser . pPH-mdhre

Il

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

Dosage de (H;0",CI") par (Na", OH) par exemple.
Soient :
Na, Ca, et Va ; la normalité, la concentration molaire et le volume de la prise

d’essai respectivement de la solution acide.

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

Et soient na et nb les nombres de moles contenus, respectivement dans Va et dans
Vb. na = Ca .Vaetnb = Cb.Vb . Les volumes sont en litre.
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L’équation globale de neutralisation est :

(H;0",Cl') + (Na", OH)) — (Na', CI) + 2H,O
a) Etat initial
Vb=0
Ca.Va 0 0
b) Vb= 0 /(Ca.Va>Cb.Vb)
(Ca.Va—Cb.VD) Cb.Vb

c) Vb #0/(Ca.Va=Cb.Vb)

na=0 Ca.Va
d) Vb= 0/ (Ca.Va <Cb.Vb)
na=0 (Cb.Vb-Ca.Va) Ca.Va

Les états ; a, b, c, et d sont les différents cas possibles au cour du dosage.
Cherchons les relations qui donnent le pH dans chaque cas.
Dans le cas (a) nous avons une solution d’acide fort de concentration Ca

Le pH = -log Ca

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

C’a = (Ca.Va—Cb.Vb) Le pH =-log C’a
Va+ Vb
Pour (¢), la solution est neutralisée elle contient seulement du (Na*, CI)
qui est un sel d’acide fort et de base forte.
SonpH=7
Quant au cas (d), la solution devient basique, puisque (Ca.Va < Cb.Vb). La
concentration en (Na" ,OH) est :

C’b = (Cb.Vb - Ca.Va) Le pH = 14 +log C’b
Vb + Va
La courbe a I’allure suivante :
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pH

|(— Cb.Vb -CaVa

pH=14 +log

Va+ Vb

0 T Ve
I y
PH = - log C2.Va - Cb.Vb
- Va+'Vb

2) Courbe de neutralisation d’un acide faible par une base forte :
Dosage de CH3CO,-H par (Na", OH) par exemple.

L’équation du dosage est :
CH;CO,-H + (Na', OH)) > (CH;COy, Na+) + H,O
a)Etat initial
Vb=0
Ca.Va 0 0
b) Vb= 0 /(Ca.Va>Cb.Vb)
(Ca.Va—-Cb.Vb) Cb.Vb
C) Vb #0/(Ca.Va=Cb.Vb)
na~ 0 Ca.Va
d) Vb #0/(Ca.Va<Cb.Vb)
na=0 (Cb.Vb - Ca.Va) Ca.Va
Comme précédemment, nous cherchons les expressions du pH pour les différents
cas :

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

pH= pKa + log— Cb.Vb
Ca.Va - Cb.Vb

Si Ca.Va — Cb.Vb = Cb.VD, c’est a dire que Cb.Vb =2 Ca.Va ; la moitié¢ de I’acide
est neutralisée. On dit qu’on a atteint la demi neutralisation, dans ces conditions le
pH =pKa

Dans le cas (d) la solution acide est neutralisée, elle ne contient que du (CH3CO»,
Na+) qui est le sel d’un acide faible : CH3CO»-H et d’une base forte: (Na“, OH"). La
solution se comporte comme celle d’une base faible de concentration C’b. (cf pH

des sels)
C’b= Ca.Va pH = ¥%( pKe + pKa + log C’b)
Va+ Vb

Quant au cas (e), on a une solution qui contient un mélange d’une base forte et
d’une base faible. Le pH est du a la présence de la base forte, dont la concentration
est:

C’ ab = (Cbe - Ca.Va) pH =14 + log C’b
Va+ Vb

La courbe de neutralisation a ’allure suivante :

IJH J"r r
— Cbh.Vh -CaVs
pH=14 +log Ll
- Va+ Vb
7 H= 170K e . C'a Va
pPH=1/2(pKe +pKa + log )
Va+ Vb
»Iia ——— P+ 7
: _ ['_ﬁ ; pH = pKa + log C0VD
| ) CaVa - CbVbh
0 T_! _ Ve ,
Vef2 Vv

3) Courbe de neutralisation d’une base forte par un acide fort:
Dosage de (Na*, OH) par (H;0",CI') par exemple.
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Ici le volume de la prise d’essai est le volume de la soude Vb, le volume ajouté est
celui de I’acide Va
Equation de neutralisation:
(Na’, OH) + (H;0",Cl) ——— (Na™, CI) + 2H,O
a) Etat initial
Va=0
Cb.Vb 0 0
b) Va0 /(Cb.Vb)>Ca.Va
(Cb.Vb— Ca.Va) Ca.Va

c)Va=0/(Ca.Va=Cb.Vb)

nb=0 Cb.Vb
d) Vb = 0/ (Ca.Va> Cb.Vb)
nb =0 (Ca.Va - Cb.VD) Cb.Vb

Cherchons les expressions du pH pour les différents cas :
(a)  Nous avons une solution aqueuse d’une base forte de concentration Cb, le

pH=14 +log Cb

(b) Le nombre de moles acide ajouté est encore plus petit que le nombre de
mole de la base contenu dans la prise d’essai Va, par conséquent la solution est
basique de concentration :

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

() (Ca.Va = Cb.Vb) la solution est neutre, elle contient un sel d’acide fort et de
base forte : NaCl dont les ions sont inactifs sur I’eau et donc ils ne modifient pas le
pH de celle-ci.

pH=7

(d) (Ca.Va > Cb.Vb) ici on a dépassé la quantité d’acide nécessaire a la

neutralisation de la base, la solution devient acide sa concentration est

C’a=Ca.Va-Cb.Vble pH=-1log C’a
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 especes obtient-on en dissolvant les sels suivants dans 1I’eau? Les solutions
sont-elles neutres, acides ou basiques ?

NaCl; NaNO2; NH4Cl ; NaxSOq4

Exercice 2:

1) Calculer les pH de solutions d'acide nitreux HNO; de concentrations 107!
mol.I"" et 10~ mol.I"!

on donne : pKa (HNO2/NO2-) = 3,2

Exercice 3:
Calculer le pH des solutions suivantes obtenues, en mélangeant a volumes égaux,
toutes les espéces, a la concentration de 0,1 mol.I"! :
1/ (acide chlorhydrique + acide fluorhydrique)
2/ (acide acétique + chlorure d'ammonium)
3/ (soude + ammoniac)
on donne: pKa n4t/ nm3): 9,3 5 pKa ( cuzcozns chscoz-) = 4,8 5 pKa (upr -) =3,2

Exercice 4 (Examen 2004-2005) :

On considére une solution S d’un monoacide organique not¢ AH de pKa =5 et de
concentration Ca = 0,01mol.1"!

1) Ecrire la réaction de dissociation de cet acide dans I’eau. Quelles sont les especes
1oniques présentes dans cette solution ? Calculer son pH.
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2) Calculer le pH des solutions obtenues en mélangeant:

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

b- 20 ml de la solution S et 20 ml d’une solution de soude de concentration
0,01mol.1".

c- 20 ml de la solution S et 10 ml d’une solution de soude de concentration
0,01mol.1".

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

sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk s sk sk s sk s sk s sk s s sk s sk s sk s sk s sk s sk sk sk sk s sk s sk s sk s sk s sk sl ke sl sk sk s sk ook sk sk sk sk sk ks ks ok
sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk s sk s sk s sk s sk s sk s s sk s sk s sk s sk s sk s sk sk sk sk s sk s sk s sk s sk sl sk sl sk s sk sk s sk sk s sk sk sk sk ks ks ok
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Chapitre I11
Equilibre de dissolution

1) Définitions

1) Solubilité d’un électrolyte
On appelle solubilité s, la quantité d’électrolyte dissoute dans un litre de solution.
L’unité de le la solubilité s est : g/l ou mol.1!

2) Produit de solubilité.

Certains ¢lectrolytes comme les hydroxydes métallique, les sels ou les sulfures sont
trés peu solubles dans I’eau. Lorsqu’ on essaie de les dissoudre, ils saturent
rapidement la solution. La partie soluble et la partie insoluble forment un équilibre
hétérogene.

Dans le cas du chlorure d’argent (AgCl) par exemple, on obtient I’équilibre suivant :
AgCl —H5— Ag'+ CI

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

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

Ks =[Ag"]. [CI] est le produit de solubilité.

D’apres 1’électronégativité : [Ag™] = [CI]

De plus le nombre de mole AgCl dissout par litre de solution est égal a
[AgT]=[CIT= [Ag']=[Cl]=s
= Ks=[Ag"].[Cl]=+s?

s = (Ks)!?

D’une maniere générale pour un électrolyte A,Bn, donné, I’équilibre de dissolution
s’écrit :

ABn <2 " nA™ + mB™

Ks=[A™]".[B"]™

s=[A™]-[B"] =[B"]=ms ; [A™]=ns
n m

Ks = (n.s)". (m.s)™ = n".m™.s"" ™
Ks jl/n+m
S =
Eln.mm
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Exemple : Calculer la solubilité du chromate d’argent Ag>CrQOy4 sachant que le
produit de solubilité¢ Ks = 3.10712,

s = [ 3.102 ]“3; s=(0,75)".10*=0,908 . 10*mol.1"!
221!

II) Facteurs influencant la solubilité

1)  effet de 'ion commun sur la solubilité.
Considérons I’équilibre :

AgCl —5— Ag'+ CI

Que se passe-t-il, si on ajoute a 1’équilibre, du chlorure de sodium en solution
aqueuse ou sous forme de cristaux?

L’¢équilibre évolue dans le sens 2, car on a augmenté la concentration des ions Cl; le
chlorure d’argent se dépose (précipite). La solubilit¢ diminue, on dit qu il’y a un
recul d’ionisation par effet de ’ion commun CIl. L’ion CI est commun aux deux
électrolytes : NaCl et AgCl.

Cherchons I’expression de la solubilité dans ces conditions.

Si c est la concentration en Cl qui provient de NaCl, on peut écrire :

[Ag']=s; [CI]=s+c = Ks=[Ag'].[CI]=5s.(stc)=s>+s.c
Commes’<<cs = Ks= s.c

S -ks
C

Exemple :
Calculer la solubilit¢ de Ag2CrQ4 dans une solution aqueuse de chromate de
potassium K>CrQy de concentration C= 0,1mol.1"!
L’équilibre est :
AgCrOy ——» 2Ag"+CrO ¥
-—

[Ag+] =2s; [CrO&] =s+ ¢ ; Ks = (25)% (s + ¢) = 4s® + 4s%.¢c ~ 45%.c

S = Ks/2 3.10"2 1%=0,866. 10" mol.I"
4 0,01

Influence du pH sur la solubilite.
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La solubilité des électrolytes qui présentent des propriétés acido-basiques, peut étre
influencée par le pH du milieu ; c’est par exemple le cas des hydroxydes métalliques
et des sulfures.

En effet considérons I’équilibre suivant :

Mg(OH), 2 > 20H + Mg2"

Si on ajoute une solution de NaOH, la concentration des ions OH™ augmente.
L’équilibre doit évoluer dans le sens 2 selon la loi de modération donc la solubilité
de Mg(OH), diminue. Inversement si on ajoute une solution acide, les ions OH-
sont ¢liminés par neutralisation selon la réaction :

Hg,OJr + OH «— 2H,0
L’¢équilibre évolue dans le sens 1 pour retrouver un nouvel état d’équilibre, il en
résulte une augmentation de la solubilité.

3)  influence des réactions de compléxation.

Certains cations métalliques donnent lieu a des réactions de complexation, avec des
donneurs d’¢électrons appelés Ligands. Ainsi par exemple :

Ag" +2 NH; - [Ag(NH3),]"

—

Fe** +SCN- «——  [Fe(SCN)]**

Cu** 4NH; .~ [Cu(NH3),*

Considérons I’équilibre de dissolution du chlorure d’argent:
AgCl —5—> Ag'+ CI

L’addition d’une solution d’ammoniaque, déplace cet équilibre dans le sens 1, car
une partie des cations Ag" est piégée sous forme de complexe [Ag(NH3),]" selon la
réaction de complexation mentionnée ci-dessus. La solubilité augmente.

111) Exercice d’application.

Exercicel (Résolu):

Calculer la solubilité (s) de I’hydroxyde de magnésium Mg(OH), dans I’eau. En
déduire le pH d’une solution saturée en Mg(OH),.

On donne Ks = 1,3 10 (mol/L)*.

Calculons la solubilité s :

Mg(OH), <2 > 20H + Mg*
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Ksg [/ntm $13=0,687. 102 mol.I"!
n".m™ 22

On sait que le pH= 14 + log [OH]; [OH]=2.5=2.0,687 10%=1,374 102
pH = 12,137

Exercice 2:

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

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

Hydroxyde de zincapH =7 etapH =06

pKs (AI(OH)3) =33 pKs (Zn(OH),) = 16,7.

sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk s sk s sk sfe sk s sk s sk sk sk sk sk sk sk s sk s sk sl sk sk s sk s sk s sk s sk sfeosie s sk s st sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk
sk sk sk sk sk sk sk sk sk sk s sk s sk s sk sk sk s sk sk s sk s sk sk sk s sk s sk s sk sk sk sk s sk s sk s sk s sk sk ke sl e s ke sk s sk sk sk sk sk sk sk ks ks sk
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