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Avant-propos

Ce polycopie est destinée en priorité aux étudiants de spécialité chimie et qui préparent
une licence en sciences, ce manuel constitue un trés bon outil pédagogique de référence. La
présentation des chapitres, les nombreuses illustrations et photographies en couleur, les
exemples et les exercices avec solution facilité [apprentissage de la chimie générale et la chimie

des solutions par les étudiants. I[ couvre en quatre chapitres les bases de la Chimie en Solution.

L objectif réel de cet enseignement est de maitriser la Chimie en Solution. En effet, On
utilisera une définition classique des solutions, qui fait jouer a 'eau un réle clé dans la chimie
des solutions aqueuses. I[ s'agit aussi de définir la solubilité et la précipitation d"un soluté ;
et de connaitre la chimie des acides et des bases que je trouve essentiel pour comprendre le

fonctionnement de nombreuses réactions chimiques. Enfin, on a abordé un chapitre sur les

réactions d oxydo-réduction et le fonctionnement des piles électrochimiques.

Nous recevrons avec plaisir toutes les critiques et suggestions destinées a améliorer ce

travail,
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Chapitre | : Rappel sur Les solutions aqueuses

Nous rappelons les diverses définitions relatives aux solutions aqueuses. On aborde les
connaissances essentielles pour étudier les réactions en solutions tels, les notions de quantité
et de concentration des solutions avec les unités. La dissolution d’une espéce chimique
(appelé soluté) dans un grand volume de liquide (appelé solvant) donne un mélange que 1’on
appelle solution.

Définition d’une solution : Une solution est un mélange homogene de deux ou plusieurs
constituants. Le constituant majoritaire est appelé solvant. Le ou les composé(s) minoritaire(s)
sont appelés soluté(s). Le solvant disperse les molécules ou les ions du soluté.

- Une solution aqueuse est un mélange homogene obtenu en dissolvant une substance
solide, liquide ou gazeuse dans de I'eau.

- Lasubstance dissoute est le soluté.

- Le liquide (ici, I'eau) dans lequel s'effectue la dissolution est le solvant.

- Siun autre solvant que I'eau est utilisé la solution n'est plus qualifiée d'aqueuse.

- On peut par exemple utiliser de l'alcool et obtenir une solution alcoolique.

- Un mélange est homogeéne si I'on ne peut observer qu'une seule phase (I'eau et huile
ainsi que l'eau et le sable sont des exemples de mélanges hétérogenes).

- Le soluté peut étre solide, liquide ou gazeux, mais sera toujours en petite quantité par
rapport au solvant.

- Une solution peut contenir soit des molécules, soit des ions, soit les deux.

Composition d'une solution :
Une solution est constituée de deux parties : Solution = soluté + solvant

- Le corps dissous appelé soluté

- Le corps qui dissout appelé solvant
Avec la condition que le % massique ou volumique en solvant soit le prépondérant.
On distingue les solutions liquides et les solutions solides (alliages homogeénes), les solutions
gazeuses forme un melange vu leurs dispersion souhaité. Seules les solutions liquides seront
considérées ici.
Soluté : Corps (gaz, liquide, solide) a dissoudre dans le solvant. Il est formé d’un ensemble de
particules (ions, molécules) associées entres elles par des liaisons qui peuvent étre : covalentes,
ioniques ou datives.
Solvant : Composé (gaz, liquide, solide) dans lequel des substances appelées solutés sont

dissoutes ou dispersées jusqu’a 1’échelle moléculaire ou ionique.
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Les concentrations dans une solution :

1- La concentration molaire : C'est le rapport de la quantité de matiére
de n (en mol) contenue dans un certain volume de solution divisée par ce
volume de solution exprimé en L. C'est donc également la quantité de matiere
de X contenue dans un litre de la solution. La concentration molaire a donc pour
unité lamol.L-1. La concentration molaire est souvent également
appelée molarite ; elle est alors symbolisée par la lettre M. Ainsi une solution
de sulfate de sodium 0,2 M contient 0,2 mol de sulfate de formule Na2SO4 dans
un litre ; on dit qu'il s'agit d'une solution a 0,2 mol.L-1 ou encore 0,2 fois

molaire.
_ n(enmol)
~ V (enlitre)

2- Concentration massique : La concentration massique Cm d'une solution est la

masse m de soluté par volume v de solution. Elle est exprimée en g/L ou gL

_ m(eng)
~ V (enlitre)

m

- La concentration molaire d'un soluté A dans une solution est notée : [A]

- La concentration molaire d'une solution est aussi appelée sa molarité M.
Exemple : Une solution molaire ou de molarit¢é 1 M est une solution de
concentration 1 mol/L : 1 M =1 mol/L
Remarque : la concentration massique Cn et la concentration molaire C sont liées
par C,, = C.M avec M est la masse molaire de soluté.

La molalité : Elle correspond a la quantité de matiére de X (nombre de moles) pour
1 kg de solvant. Cette unité de concentration n'est que trés rarement utilisée. La
molalité s'exprime en moles par kilogramme (symbole : mol/kg).

La normalité : Cette unité de concentration qui appelée aussi la concentration
équivalente. Elle correspond au nombre de mole d'éléments actifs par litre de

solution.

nombre equivalant en gramme
V (en litre)

N =

Pourcentages massique, volumique

. lume de soluté l
et % Volumique = e T 1100

volume de solution enml’

. masse de soluté en
% massique = —9_ 100
masse de solutionen g

La fraction molaire : La fraction molaire d’un composant d’une solution ou d’un échantillon

est le nombre de moles de ce composant rapporté au nombre total de moles de la solution ou de


http://uel.unisciel.fr/chimie/solutaque/solutaque_ch01/co/apprendre_ch1_02.html
https://fr.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit%C3%A9)
https://fr.wikipedia.org/wiki/Kilogramme
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I’échantillon, Son symbole est X. Soit n1 le nombre de moles de soluté et le nombre de moles

de solvant. Dans ce cas, la fraction molaire du soluté sera: X; = ——

ni+n,

De méme, la fraction molaire du solvant sera : X, = —2— Avec X1+X2 = 1 et X2 >X;.

ni+n,

La densité « d » : La densité d’un corps est le rapport de sa masse volumique de la solution p

p solution

a la masse volumique du solvant d = C’est une grandeur sans dimension.

p solvant

Dans le cas d’une solution aqueuse psolvant (eau) est 1g/cm?®.

Préparation des solutions par la loi de dilution :

Par dilution d’une solution concentrée dite aussi solution « mere ». Pour préparer un volume
V> d’une solution diluée dite solution « fille » de concentration ¢’ a partir d’une solution « mére
» de concentration Cy, il faut procéder a prélever un volume (V1) connu de la solution mere
concentrée a l'aide d'une pipette puis diluer dans une fiole jaugée par addition de I’eau jusqu’au
atteindre le trait de jauge pour avoir le volume V.. Et la relation de la loi de dilution est :

Ci1V1=CyV2 avec V2 =V1+ V h20 ajouté.

eau distillée

l V2 =V1+VH0
Cmi1 [ Vi

Solution mére  Volume conentré versé le contenu complété jusqu’au
concentree pipeté dans une fiole jaugée trait de jauge avec
I’eau distillée



Enoncé et résolution des exercices

Exercice 1 :

On préleve un volume Vo = 20,0 mL d’une solution aqueuse de sulfate de cuivre II
de concentration molaire Co = 5,00.10"2 mol.L™. Ce volume est introduit dans une
fiole jaugée de 500 mL, on compléte avec de 1’eau distillée jusqu’au trait de jauge,
puis on homogénéise.

a) Comment préleve-t-on le volume Vo de la solution mere ?

b) Quelle est la concentration de la solution fille ? (Répondre sans utiliser le
facteur de dilution).
c) Calculer le facteur de dilution F de deux manieres différentes.

Corrigé 1 :

a) Pour prélever le volume Vo de solution mere on utilise une pipette jaugee.

b) Concentration de la solution fille :
La quantité de soluté se conserve : Co.Vo= C1.V1 0U Vo et V1 désignent
respectivement le volume de solution mere prélevé et le volume final de la solution
fille. D'ou: C1= Co.Vo/ Vi AN. : C1=5,00.102 x 20,0.103/ (500.103)

Et C1=2,00.10° mol.L?
¢) Calcul du facteur de dilution F : F = Co /C1 =5,00.10%/ ( 2,00.10%) = 25,0

Exercice 2 : On dispose d’une solution d’acide sulfurique a 96% de pureté dont la densité est
égale a 1,83 (M(H2S04)=98 g.mole™?). Quels sont les volumes d’eau et d’acide a mélanger, si

1’on veut obtenir 1litre de H2SO4 a 1,79 mol.L*

Corrigé 2 : 1mole de H2SO4 pése 98 g et 1 litre d’H2SO4 pese 1,83103 g soit 1830 g.

La concentration initiale en molarité de H>SO4 est donc pour 100% de pureté
Ci=ni/V=(1830/98)/1=18,67 mol,L*

Soit en tenant compte du degré de pureté: 96%, C’i = 0,96; Ci=17,63 mol,L! = 35,86 N
(H2S04 est un diacide fort) donc une solution qui contient 1 mole par litre libére 2 moles
d’ions H30 * par litre). 1l faut donc prendre 100 ml d’H2SO4 et 900 mL d’eau car 1,79 = Ci/10



Exercice 3 : On dispose d’une solution d’acide acétique de densité égale a 1,14 et de pureté
égale & 99,8%. Quel volume occupe 100g de cet acide ? Quelle est sa molarité ?
Donnée: M(CH3COOH)= 60 g.mole™

Corrigeé 3: 1 litre de CH3COOH a 99,8% de pureté pese 1,14 x 0,998 = 1138g. Donc 100g de
cet acide occupe un volume V égale aV =100/ 1138 = 8,79102 L d’ou V=87,9 mL, Calcul
de la molarité de I’acide Ci = (ni/V)/0,998 Ci = [(1140/60)/1]0,998=18,96mol/L

Exercice 4 : On dispose d’une solution & 1,75 mol, L. Quel volume de cette solution et quel
volume d’eau doit-on mélanger pour obtenir :

a- 0,500 L de solution 4 0,75 mol,L™*

b- 0,75 L de solution a 0,5 mol,L*

c- 1 L de solution 4 0,375 mol, L™

Corrigé 4 : Lors de la dilution, on a conservation du nombre de mole d’ions HzO" :

ni=nf = CiVi = CfVf (indice i: avant la dilution ; indice f : aprés dilution)

Dans les trois cas 1) ; 2) et 3) ; on constate que nf conserve la méme valeur, on en déduit donc
Vi, 1,75Vi=0,75x0,50=0,50x0,75=0,375x 1 d’ou Vi= 0,214 L Le volume d’eau a
ajouter est donc dans chaque cas égal a :

a)Ve=Vf-Vi=0,286 L

b) Ve =Vf-Vi=0,536 L

c)Ve=VFf-Vi=0,786 L

Exercice 5 : sur I’étiquette d’une bouteille de 1 litre d’acide chlorhydrique s’écrit HC1 35% ,
1,20 L. Expliquer les données écrites sur la bouteille ?
Calculer la concentration massique de cette solution et déduirai leur concentration molaire.

Corrigé 5 :

Les données sur la bouteille donnent des informations sur la concentration de cette solution
Donc la solution de HCI est concentrée 35% c-a-d 35 g de soluté est dissous dans 100 g de
solution. Et la densité vaut 1.12 L c-a-d un litre de cette solution pesé 1200 g.

Calcul de la concentration massique :

35 g de soluté dissoute dans 100 g de solution
Cm de soluté dissoute dans 1 litre = 1120 g de solution
Cm =35.1120/100 = 392 g/litre

La concentration massique est Cm = 392 g/l



Calcul de la concentration molaire C=Cn/M
M représente la masse molaire de HCI ; elle vaut 36.5 g/mol

C=Cm/M=392/36.5= 10.73 mol/l

Remarque c¢’est une solution trés concentrée.
Exercice 6 :
Le gluconate de fer est un des ingrédients des compléments alimentaires utilisés par les sportifs.
Il contribue a réduire la fatigue et évite les carences en fer qui peuvent provoquer des anémies.
On dissout entierement 1 sachet de complément alimentaire contenant du gluconate de fer dans
un verre d'eau, que I’on avale apres les repas. Attention, il ne faut pas dépasser 50 mg par jour
de gluconate de fer pour un adulte. Donnée : Masse molaire du gluconate de fer : 446,1 g/mol.
Nombre d’Avogadro : NA = 6,02.1023 mol™.
1. Le pharmacien souhaite préparer 250 mL d’une solution mére de gluconate de fer de
concentration molaire 3,0.10 mol/l a partir de gluconate de fer en poudre. Quelle masse de
gluconate de fer doit-il prélever ?
2. Ecrire le protocole expérimental de cette préparation (en précisant le matériel utilisé). 3. Le
pharmacien souhaite préparer une autre solution aqueuse par prélevement de 5,0 mL de la
solution mére de concentration molaire 3,0.10-1 mol.L dans une fiole jaugée de 50 mL et ajout
d’eau. Comment se nomme cette technique de préparation ?

4. Déterminer la concentration molaire de la nouvelle solution ainsi réalisée.

Corrigé 6 :
1. Soit la concentration molaire de la solution & préparer : C = 3,0. 10t mol/L. Soit le volume

de solution & préparer : V = 250 mL, soit : V = 250-10°3L D’aprés la définition de la

concentration molaire : ¢ = n/V La quantité de matiére a prélever vaut: n=C x V

A.N. (facultative) : n = 3,0. 101 x 250 - 102 et n = 7,5. 10"?mol Soit la masse molaire du

gluconate de fer M = 446,1 g. mol ™, la masse correspondant a cette quantité de matiére vaut :
m=nx Soit:m=CxVxM

AN.:m=30.101%x250-10°x446,1 donc =3,3.10lg

La masse a prélever est : 33 g

2. Protocole : Placer un sabot de pesée sur la balance électronique et faire la tare. A 1’aide d’une

spatule, verser 33 g de gluconate de fer et les transvaser dans une fiole jaugée de 250 mL.

A T’aide d’une pissette, ajouter de I’eau distillée aux 2/3, boucher et mélanger, puis ajouter de

I’eau distillée au trait de jauge, boucher et mélanger.



3. Cette technique est une dilution d’une solution trop concentrée pour obtenir une solution
moins concentrée.

4. Soit la concentration de la solution mére : Cmére = 3,0. 10~ mol/L, soit le volume prélevé :
Vmeére = 5,0 , soit le volume de la solution fille : Vfille = 50 mL

Lors d’une dilution, la quantité de soluté se conserve, donc : Cmere X Vmere = Crille X Ville

La concentration de la solution ainsi obtenue est donc : Criie= (Cmere X Vimere) / Vitle

AN. : Crite= (3,0.1071x5,0)/ 50 et ue = 3,0. 1072 mol/l.

Exercice 7 : Le sirop de sucre est une solution aqueuse concentrée de saccharose (C12H22011).
Un patissier dispose d’un sirop de sucre commercial pour lequel la concentration molaire en
saccharose est C = 5,0 mol/L.

1. Quel volume de sirop commercial faut-il prélever pour disposer de 0,75 mol de saccharose ?
2. Le pétissier doit preparer un sirop léger. Pour cela, il mélange 20,0 mL de sirop commercial
et le volume suffisant d’eau pour obtenir 100,0 mL de sirop 1éger.

a) Le patissier réalise t-il une dilution ou une dissolution lors de cette préparation ?

b) Choisir dans la liste suivante la verrerie nécessaire pour réaliser avec précision cette solution
au laboratoire de chimie : Bécher, balance électronique, spatule, sabot de pesée, pipette graduée,
éprouvette graduée, capsule de pesée, fiole jaugée, erlenmeyer, cristallisoir, pipette jaugée.

c) Calculer la concentration molaire en saccharose dans le sirop léger.

d) Calculer la quantité de matiére de saccharose contenue dans 50,0 mL de sirop léger.

e) Sachant que la masse molaire moléculaire du saccharose est M = 342,0 g/mol, calculer la
masse de saccharose contenue dans 50,0 mL de sirop léger.

f) Calculer la concentration massigque en saccharose du sirop léger

g) La masse moyenne d’un morceau de sucre est de 6,0 g. Si le patissier ne possede de sirop
commercial, il peut préparer le sirop léger a partir de sucre en morceaux. Combien de morceaux
de sucre doit-il utiliser pour préparer le sirop Iéger.

Corrigé 7 :
1. Soit n = 0,75 moles la quantité de sucre a prélever Soit ¢ = 5,0 mol.L™ la concentration du

sirop. Calcul du volume V de sirop commercial a prélever : c =n/V
cxV= et =n/,soit:0,75/5,0 = 1,5x10*
Le volume de sirop commercial a prélever est donc : V = 1,5x10! L, soit environ 150 mL
2. a) Le patissier réalise une dilution
b) Verrerie nécessaire : bécher, fiole jaugée et pipette jaugée
c) Calcul de la concentration molaire en saccharose dans le sirop léger :



Au cours de la dilution, il y a conservation de la quantité de matiére de saccharose : ni = ns
Soit Vi = 20,0 mL, le volume prélevé, Soit Vs = 100,0 mL, le volume de sirop léger, Calcul de
la concentration cf du sirop leger : CxV =Csx Vs et Cr= (CxV)/ V¢

Application numérique : Cr= 5,0.20.10°/100.10°=1,0

La concentration du sirop léger est donc Cr = 1,0 mol/L

d) Soit V’ =50,0 mL, le volume de sirop léger. Calcul de la quantité de matiére n’ de saccharose
contenue dans 50,0 mL de sirop léger Cr=n'/ Vs> et n'=Cr.Vy=1,0x 0,050 = 0,050

La quantité de saccharose contenue dans 50,0 mL de sirop léger est : n” = 5,0.102 mol

e) Soit M = 432,0 g.mol™* , la masse molaire du saccharose. Calcule de la masse de saccharose
contenue dans 50,0 mL de sirop léger : m’=n’x M et m’=5,0.10-2 x 342,0 = 179

La masse de saccharose contenue dans 50,0 mL de sirop légerest : m’ =17 g

f) Calcul de la concentration massique C’m en saccharose du sirop léger

C'm=m'lVs soit 17/50.10° = 342,

La concentration massique en saccharose du sirop léger est : C'm = 3,4.10% g/L

g) Soit ms = 6,0 g, la masse d’un morceau de sucre. Calcul du nombre de morceaux de sucre a
utiliser pour préparer le sirop léger N=m/ms soit 17 /6,0 =2,8

Il faut environ trois morceaux de sucre.

Exercice 8 :

Pour obtenir 200ml de solution de soude NaOH de concentration 10-2mol/L, on dissout des
pastilles d'hydroxyde de sodium NaOH dans I'eau.

1) Quelle masse d'hydroxyde de sodium a-t-on utilisée ?

2) On préleve 50ml de cette solution de soude que I'on dilue en y ajoutant 450ml d'eau,
trouver la molarité de la solution diluée obtenue.

Corrigé 8 :

1) La masse d'hydroxyde de sodium a-t-on utilisée

On C=n/V or n=m/M = C=m/VxM = m=CxVxM avec Mnaon=23+16+1=40

AN : m=0.01x20010—-3%x40=0.08m=0.01x20010—3%x40=0.08

Donc, m=0.08g

2) Trouvons la molarité de la solution diluée obtenue.

Soit ¢’ la concentration de la solution diluée

Ona:c=n'/V' orn=n et V'=V+450

Donc, ¢'=n/ (V+450) avec n=cxV

Ainsi, ¢'=cV/(V+450) A.N : ¢'=0.01x50/(50+450)=0.001
¢"=0.001 mol/I
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Exercice 9 : On constitue deux solutions de 100 mL chacune, par dissolution de :

a) 0,111 g de chlorure de calcium anhydre,

b) 58,5 mg de perchlorate d’aluminium nonahydraté (cristallisé avec 9 H20).

Calculer pour chacune d’elles, la concentration molaire du sel et celle de ses ions constitutifs.
Controler I’¢lectroneutralité de ces solutions.

Corrigé 9::
Pour chacun des sels considéres, si m est la masse dissoute, V le volume de la solution
et M la masse molaire, la concentration molaire est donnée par la relation :

Csel = 2=
14 MV
Quant a la concentration de chaque ion constitutif du sel, elle est obtenue en multipliant Csel par
le ceefficient stoeechiométrique de I’ion dans 1’équation de dissolution.
a) Solution de chlorure de calcium (CaCly)
CaCl,(s) — Ca® (aq) + 2 Cl (aq)
Concentrations des ions calcium et chlorure : [Ca?*] =Ccaciz €t [CI']=2 % Ccaci2

Application numérique : m=0,111 g; M(CaCI2) = 111 gmol-1;V=0,1L

Cel=o= 2= 221 = 001mol/l soit:=102mol.L?
174 MV 111.0.1

[Ca?*] =102 mol.L et [CIT]=2.102 mol.L™*
Vérification de 1’électro-neutralité : la concentration des charges positives (2 x [Ca?*]) est
bien égale a celle des charges négatives (1 x [CI"]) ;
Ces concentrations valent : 2 x [Ca?*] =1 x [CI'] =2.102 mol.L™
b) Solution de perchlorate d’aluminium (Al(ClO4)3) :

C Al(cloays = 3 = % la dissociation du sel est selon :

Al(CIOs)3 (s) — AlPP*(aq) + 3 ClO4 (aq)
Concentrations des ions aluminium et perchlorate :
[AI3+] = [AI(CIO4)3] et [CIOs] = 3[AI(CIO4)3]
Application numérique : m=58,5.103%g;V=0,1L;
M(AI(CIO4)3°9H20) = M(AI(CIO4)3) + 9 x M(H20) ~ 487,4 g.mol’1
m 58.51073

C Alcios)s = % =W i ol 1.2 1073 mol/1

[AIF*] = [AI(CIO4)3] = 1.2 1073 mol/l et [ClO4] = 3[AI(CIO4)3]=3.6 1073 mol/l
Vérification de 1’¢lectro-neutralité : la concentration des charges positives (3 x [AI**]) est bien
égale a celle des charges négatives (1 x [CIO47]) ;

Ces concentrations valent : 3 x [AI*] =1 x [CI04 7] = 3,6.10-3 mol.L™*

Exercice 10 :

On dispose d’une solution d’acide nitrique commercial a 70 %. Elle sera utilisée pour constituer
les solutions diluées des questions suivantes.

a) Comment procéder pour constituer 200 mL d’une solution de concentration 0,15 mol.L ™ en
acide nitrique ?

b) Comment procéder pour constituer 200 g d’une solution de molalité 0,15 mol.kg* en acide
nitrique ?
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¢) Mémes questions pour constituer respectivement 200 mL d’acide nitrique a 1,5.10* mol/L,
et 200 g d’acide nitrique de molalité 1,5.10*mol.kg 2.

Corrigé 10 :
Une solution d’acide nitrique a 70 % contient 70 g d’acide dans 100 g de solution, ¢’est-a-dire
70 g d’acide pour 30 g d’eau. La masse molaire de I’acide nitrique est : M(HNO3) = 63 g/mol.
a) Dans 200 mL, soit 0,2 L, d’une solution 2 0,15 mol.L %, il ya:

0,2 x 0,15 =0,03 mol de HNOs
Soit m (en g) la masse d’acide concentré a peser et a diluer avec de I’eau dans une fiole jaugée
de 200 mL pour obtenir la solution désirée. La masse m doit représenter 0,03 mol de HNOs.

Donc :
70

100

63
b)-Pour constituer les 200 g de solution de molalité 0,15 mol.kg™?, il faudra additionner, & un

prélévement d’acide concentré de masse my (en g), une quantité d’eau de masse mo (en g) telle
que : m1+mz2=200g
De plus, la solution doit étre telle que le rapport de la quantité de matiére de HNOs a la
masse d’eau soit égal a : 0,15 / 1000. Sachant que, dans le prélévement d’acide concentré,
70 m1/100 est la masse de HNOs et 30 m1/100 celle de 1’eau, on peut écrire :

=0.03 soit m=27g

70
0 ™m/%3 015
O m, 1000
100

avec my; + m, = 200 et apres resolution on trouve

m; = 2.675g et m, = 197.325¢g

¢) La solution de 200 mL d’acide nitrique a 1,5.10~* mol.L™! est 1000 fois plus diluée que la
solution préparée a la question

a). Pour la constituer a partir de I’acide commercial, il faudra donc diluer dans une fiole
de 200 mL une masse m’ d’acide concentré égale a m / 1000, et correspondant & 3.10° mol de
HNOs ; donc : m'=2,7 mg.
A une concentration aussi faible, la masse de HNO3 contenue dans la solution vaut :
3.10° x 63 = 1,89.102 g (soit 1,89 mg). La solution est donc constituée en grande majorité
d’eau, sa masse volumique est trés voisine de celle de 1’eau pure, soit 1 g.mL™?, et sa masse
vaut quasiment 200 g.
Dans ces conditions, concentration molaire et molalite peuvent étre assimilées I’une a 1’autre.
La solution a 1,5.10% mol.L™! de HNO3 posséde une molalité de 1,5.10* mol.kg 2.

Exercice 11 :
Les questions a) et b) sont indépendants.
a) (i) Quelle masse de thiosulfate de sodium pentahydraté (Na>S203¢5H20) doit-on peser
pour constituer 250 mL d’une solution a 0,1 mol.L™* ?
(ii) Quel volume de la solution & 0,1 mol.L* doit-on diluer dans 500 mL pour obtenir
une solution 4 5.10-3 mol.L ™t ?
b) On dispose des éléments suivants :
— une solution de sulfate de potassium & 0,05 mol.L ™,
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— des fioles jaugées de 100, 200 et 500 mL,

— des pipettes jaugées en verre de 5, 10 et 20 mL.

Quelle fiole et quelle pipette doit-on utiliser pour constituer par dilution une solution ou
la concentration des ions potassium est 103 mol.L ™1 ?

Corrigé 11 :

a) (i) La quantité de matiére n de Na»>S,0Oz requise pour préparer un volume donné V (en
L) de concentration ¢ (en mol.L™) est : n=V x C ; ¢’est également le rapport m/M, ol
m est la masse de thiosulfate de sodium pentahydraté a peser et M sa masse molaire.

m
n= C'VZM etdonc m=C.V.M

Application numérique : V=0,25L;c=0,1 mol.L'%;
M(NazS2035H20) = 248,2 g.mol* on trouve m =0,25 x 0,1 x 248,2 soit m=6.205 g

(ii) Diluer c’est ajouter de 1’eau a la la prise d’essai d’une solution mere pour constituer
une solution fille moins concentrée que la solution mere. La quantité de matiére du (ou
des) soluté(s) contenue dans la prise d’essai est celle qu’on retrouve dans la solution
fille. Soit :
— Vo le volume de la prise d’essai, et Co la concentration de la solution mere,
— V1 et cl le volume et concentration de la solution fille. On a:
Cy
CoVo= CVy et Vo= V,—
Co
Application numérique : Co = 0,1 mol.L%; V1 =500 mL (V1 peut rester en mL dans ce calcul,

Vo est ainsi obtenu directement en mL) ; C1 = 5.10° mol.L™?

51073 s _
Vo = 500 1 25 d’ou Vo=25ml

b) Il s’agit d’un probléme pratique, tel qu’il peut se poser au laboratoire. On veut obtenir une
solution ot [K*] = 102 mol.L . Sachant que la dissolution du sulfate de potassium s’écrit :
K2S0Os (s) — 2K*(ag) + SO4 2 (aqg) la concentration de la solution désirée

est:  Ckzsoas) =[K']/2=5.10*mol.Lt Selon le volume V: de la fiole choisie, la quantité
de matiére Nk2sos sy = V1. Ckasos(s) de la solution fille est donnée dans le tableau ci-
dessous.

Vi (L) Nk2soa () Mol Vo (L)

0,100 5.10° 103

0,200 107 2.10°3

0,500 2,5.10* 5.10°

La solution mere étant a la concentration Co = 0,05 mol.L-1, le volume Vo de chaque prise
d’essai a diluer dans chacune des fioles est tel que : Vo = n k2s04/Co

Les valeurs de Vo sont portées dans le tableau ci-dessus.

Seul le volume Vo =5.10° L = 5 mL correspond & celui d’une des pipettes mises a disposition.
La seule possibilite est donc de constituer :

500 mL de solution fille par dilution de 5 mL de la solution mere.
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Chapitre Il : Dissolution, solubilité et précipitation des sels

Un composé minéral dissous dans 1’eau se dissocie plus ou moins avec apparition d’ions
chargés négativement (anions) et positivement (cations). Le corps dissous est appelé électrolyte
; il transporte le courant électrique. Une réaction de dissociation ou d'ionisation est une réaction
au cours de laquelle le composé (composé ionique) se dissocie (sépare) dans l'eau en se
décomposant en ions : cation et anion.

Les molécules de solvant souvent I'eau sont électriquement neutres mais leur géométrie
font qu'elles sont polarisées, c'est a dire que les charges positives et négatives sont positionnees
I'une a l'opposé de l'autre. Cette propriété fait que les ions Na* et Cl" peuvent se désolidariser
sous l'attraction plus forte des molécules d'eau. Notons que l'orientation des molécules d'eau
n'est pas la méme selon qu'elles attirent un ion Na* ou un ion CI".

La dissolution est le processus physico-chimique par lequel un soluté incorporé dans
un solvant (on dit que le soluté est dissous) forme un mélange homogeéne appelé solution.
Inversement, une solution est obtenue par dissolution d'une espéce chimique dans un solvant.
Formellement, la dissolution est définie comme le mélange de deux phases avec formation
d'une nouvelle phase homogeéne. Le soluté peut étre a I'état solide, liquide ou gazeux. La
solution obtenue peut étre solide ou liquide. En pratique on ne parle pas de solution pour
un mélange homogéne de gaz.

Lors de la dissolution des sels, les atomes, ions ou molécules de soluté se dissolvent en trois
étapes :

« dissociation du soluté ;

« solvatation du soluté par les molécules du solvant qui I'entourent. Suivant la nature du
soluté et du solvant, la solvatation peut faire intervenir des interactions ion-dipdle,
des liaisons hydrogéne ou des liaisons de van der Waals ;

« dispersion du soluté au sein du solvant.

Ceci explique la maniére de dissociation du sel NaCl en ions Na* et CI.

Le cnstal NaCl Liaison ionique Encerclement des molécules d'eau
Empilement compact Solidement retenue forme aqueuse et solvatation
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Les propriétés exceptionnelles de Il'eau liquide comme solvant ionisant proviennent de sa
constante diélectrique (r élevée et du moment dipolaire important associé a la molécule H-0.
La valeur de & réduit les forces de cohésion entre les ions du cristal ionique a la surface de ce
cristal et les molécules de solvant exercent des forces d'attraction électrostatiques suffisantes
pour provoquer la dislocation du cristal et la stabilisation des ions isolés par solvatation.

Solubilité : La solubilité molaire (ou massique) d’un composé est le nombre de
moles (ou masse) maximal que 1’on peut dissoudre dans un litre de solution.

S(mol/L)=n/V; Smass(g/L)=m/V
Lorsqu’un équilibre hétérogéne s’établit entre le solide et ses ions en solution, la solution est
dite saturée.

MAs S MAgdissossy S MPsyy + Ay

La comparaison du produit ionique Ki = [MY*]*.[A*]” et Ks produit de solubilité du sel permet
de savoir s’il y a précipitation ou non :
1% cas : Ki = [MY]X.[A*¥]Y <Ks ; le seuil de solubilité n’est pas atteint (solution insaturé) ; pas
de précipitation. Phase homogene
2°M€ cas: Ki = [MY*X.[A*] > Ks ; précipitation ( solution sursaturée) jusqu’a 1’équilibre :
[MY*TX.[A*] = Ks. Phase hétérogéne
3®M€ cas : [MY*]X.[AX]Y = Ks; I’équilibre (solution saturée).

Relation entre solubilité molaire et produit de solubilité :
Soit la réaction de dissociation d’un sel en cas général :

MA) = MY + A avec [MTT=[A]
t=0 Co 0 0
t=eq Co-S S S

Si I’on appelle S solubilit¢ de MA en mole/l:
Ks=[M*][A]=S? et S=+Ks
En général un sel est dissocié comme suit : MxAyis) = XMy + yA v
[M¥]=x S et [A¥]=y S et Ks = [MY*T*.[A*]Y donc Ks = (x S)*(yS)Y=x*yYS**¥
x+y | Ks
xXyy

Et le calcul de solubilité du sel soit :

Exemples:

AgClg 2 Ag” ag) + Cl'ag) ; Ks =[ Ag'].[CIT; [ Ag']=[CI]=S ; Ks = §°.
Fe(OH)s 2 Fe** agy + 30H" q; Ks=[ Fe*"].[OHT? : [OH] = 3[ Fe¥']:Ks =S.(3S)? = 275*

Les facteurs qui affectent la solubilité : Plusieurs facteurs peuvent modifier la solubilité :
- La température.

- L’effet d’ion commun ;

- La formation d’un autre précipité

- pH

Influence de la Température :

Ks dépend de la température : logKs = -AH°gissolution/RT2.

Dans tous les cas, la solubilité S augmente quand Ks augmente. Pour connaitre le sens de
variation de S quand T augmente, il suffit donc de connaitre celui de Ks.

- Ks augmente avec T si la réaction de dissolution est endothermique.
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- Ks diminue si T augmente lorsque la réaction de dissolution est exothermique.

On sait que la réaction de dissolution peut étre décomposée en deux processus, 1’un
endothermique, la dispersion des ions a partir du solide, 1’autre exothermique, I’hydratation des
ions en solution. La dissolution pourra donc globalement étre exothermique (c’est le cas de
CaCOs par exemple). Dans ce cas, la solubilité diminue quand T augmente (c’est pour cette
raison que le « calcaire » se dépose dans les parties chaudes d’un circuit d’eau). Au contraire,
la solubilité augmente quand T augmente dans le cas de NacCl.

En effet Ks(T) est une fonction croissante avec la température, et la solubilité augmente
usuellement avec la température.

Effet d'ion commun :

Le déplacement des équilibres de solubilité obeit au méme principe de Le Chatelier tel
qu'illustré antérieurement pour les autres types d'équilibre. Ainsi, si nous ajoutons a une solution
saturée en PbCl> un sel fortement soluble contenant un ion commun, soit KCI ou NaCl, la
concentration en ions CI" augmente. Pour que la relation du produit de solubilité reste vérifiée,
il faudra consommer des ions Pb?*, en précipitant partiellement PbCl,. Si on désigne par [CI]
la concentration en chlorure ajouté, on trouve :

Ks=S'(2S' +[CI)?=17 x 10° M®

Puisque I'équilibre est déplace vers la gauche par I'addition du chlorure, la nouvelle
solubilité S' du chlorure de plomb sera nécessairement plus faible que S. Si [CI] est
suffisamment grand, on peut, plutét que de résoudre I'équation du second degré en S', négliger
2 S'devant [CI], ce qui fournit: S'=1,7 x 10° / [CI']?. Cette approximation ne sera plus valable
pour [CI] <0,1 M dans le cas de PbCl2 dont le produit de solubilité est relativement éleve.

On peut donc énoncer la regle générale suivante : la solubilité d'un sel est réduite en
présence d'un électrolyte possédant un ion commun avec ce sel. Cette situation est mise a profit
pour éliminer d'une solution des sels peu solubles (de métaux lourds, par exemple), par addition
de sels trés solubles a ion commun (sels alcalins le plus souvent).

Si l'anion formé par la dissociation du composé peu soluble est impliqué dans un
équilibre acide-base (ions OH™ ou S%) la position de I'équilibre sera influencée par I'acidité du
milieu. Considerons deux exemples de tels cas. Beaucoup d’hydroxydes sont peu solubles. Pour
I'hydroxyde d'aluminium AI(OH)s, le produit de solubilité vaut 102 M*. En milieu neutre, la
concentration en ion hydroxyde vaut 107 de sorte que la dissolution d'un sel soluble
d'aluminium, par exemple AICIs, entrainera la précipitation d’hydroxyde de maniére a respecter
la valeur du Kgp : [AI]P*][OH]?= 103 M*
ou avec [OH] =107 M, [APF*] = 10%/10%! = 102 M ce qui indique une trés faible solubilité.




Influence du pH sur la solubilité d’un sel peu soluble :
Le pH de la solution dans laquelle s’effectue la réaction de dissolution du sel peu soluble

MxAYy influence sa solubilité si les ions MY* et A* ont des propriétés acido-basiques. A
I’équilibre hétérogene MyAy = xMY*" + yAX : s’ajoute, par exemple, les équilibres de
protonation successifs de A*, base faible ;

A* + H0 5 HAXY + OH k= Ke/Ka)

HAXD -+ H,0 5 HA®2 + OH Kpx1) = Ke/Kaen)

Hx-1A + H20 s HA + OH Kpi=Ke/Ka1

La solubilité s’écrit alors:

[M#]=xS et X, [H;A® D] =y S

KS = [M¥* [A*]

a) Application au cas de la dissolution d’un sel d’acide faible en milieu acide
Exemplel : cas de nitrite d’argent AGNO>

AgNO2 5 Ag' + NO2 Ks=[Ag'][NO:]

NO; + H3O" 5 HNO2 + HoO  Ka = [H30*][NO2]/[HNO;]

- Dans I’eau pure [Ag"] = [NO2]

- En milieu acide : [Ag+] = [NO2]+[HNO]

et [HNO2]= [NO2][H30"])/Ka

[AgT]=[NO2](1+[H30"])/Ka) en multipliant les 2 termes par [Ag*]
[Ag'1*=[NO2][Ag"] (1+[Hs0"])/Ka)

S?=Ks (1+[H30"])/Ka)

S =/Ks(1+ [H;0%])/Ka soitS = \/Ks(1 + 10~P#)/Ka

S est grand [H3O*] est grand (pH est petit) = au fur et a mesure que I’on ajoute des ions
[H30"], le AgNO: se dissous.

Effet de complexation :

On peut augmenter fortement la solubilité¢ d’une espece en solution par formation d’un
complexe. Par exemple, il y a compétition entre la formation du chlorure d’argent (précipité) et
de I’ion diammine argent (ion complexe) :

Ag*@ag) + Cl ag) — AgCI (s) Ks =109
Ag@qg) + 2NH3ay — Ag(NH3)2 +(aq) B2= 1072

Lorsque I’on ajoute de I’ammoniac dans une solution saturée en AgCl, il se produit la réaction
globale :

AgCl + 2NH3aq) — Ag (NHz)2 " @aq)+ Cl g K =P2x Ks=102%
En présence d’un excés d’ammoniac, la constante K étant faible, 1’équilibre est peu déplacé
vers la droite ; il y a redissolution de AgCl suite a la formation du complexe diammine argent

(). On dit que le complexe masque la présence de AgCI.

AQ'aq) + Cl aq) — AgCl (s) Ks=10"9"
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+ + _ [AgWH3)2*]  _ 70
AQ'@q) + 2NH3@g) — A9 (NH3)2"ag B2 “lag  [(NH3)?] 10

La solubilité s'exprime par:

S’=[CIT = [Ag'] + [Ag(NHs3)2"] = [Ag*].(1+ B[NH3]) soit S’ = /Ks(1 + B[NH3])
EtS’ =S,/(1 + B[NH3]) avec (s: solubilité de AgCl dans I'eau pure).
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Enoncé et résolution des exercices

Exercice 1 : soit le sel d’oxalate d’aluminium Al2(C204)3
- Ecrire la réaction de dissociation du sel dans 1’eau.
- Calculer I’expression du produit de solubilité
- Calculer la solubilité S de sel oxalate d’aluminium dans 1’eau.

Corrigé 1:

AIZ(CZO4)3 — 2 A|3+(aq) + 3C2042_(aq)
solide en exces 25 3s
Ks = [APF]% [C2044 1 =107

Ks =(25)% (3S)°

Ks =108.S° soit: S= 5/%: 6,2.10 7 mol. L.,

Exercice 2 :

On mélange 10 mL de solution de sulfate de sodium et 10 mL de solution de nitrate d’argent,
toutes deux a la concentration ¢ = 8 .10-2 mol. L-1.

Observe-t-on un précipité de sulfate d’argent ?

Donnée : Ks(Ag2S0s) = 1.5 10°

Corrigé 2 :
Les concentrations apportées ou introduites des ions argent (1) et sulfate en tenant compte de
la dilution, mais avant toute éventuelle réaction :
[Ag*] = [SO4?] = C/2 =4 102 mol/l
S’il y a précipitation, le systeme est le siege de 1’équilibre :
AQ2SO0s4 (5) — 2 Ag" (ag)+ SO4 % (aq) de constante Ko =Ks=1,5.107.

Le quotient de réaction Qa lors du mélange des deux solutions vaut :

Qa=[Ag)?.[SO4*] = (4.102)2. (4. 10-%) = 6,4.10°°

Lors du mélange, Qa > Ks : du sulfate d’argent précipite voire figure.
La quantité la quantité de précipité formé est telle qu’en fin de précipitation, le nouveau
quotient de réaction a 1’équilbre, Qéq , est égal a Ks .

1,5.105 6.4.105
I I -
K; - (.).'I. (-}

Exercice 3 :

A V1 =50 mL d’une solution S; saturée de chlorure de plomb (11), on ajoute V2 = 50 mL
d’une solution S; de chlorure de sodium a C> = 0,1 mol. L". Soit Sz la solution obtenue.
Déterminer la solubilité du chlorure de plomb (1) :

a) dans la solution S1 ;

b) dans la solution S3.

Donnée : pKs(PbCI2) = 4,7.

Corrigé 3 :

Dans la solution Sy, s’établit 1’équilibre d’équation :
PbCl,sy — Pb? (aq) + 2 ClI (aq)



Soit So, la solubilité de PbCl> dans I’eau pure ; alors :
[‘Pb2+] =So et [CI'] =2So
A I’équilibre : Qéq = [Pb?*]. [CIT]?> = 4S0°® = Ks d’ou So =(Ks/4)*3=1.7 102 mol/I.

Soit S, la solubilité de PbClx(s) dans la solution Sz ; on peut considérer que

le chlorure de plomb (1) se dissout en fait dans une solution de chlorure de sodium de
volume V1 + V2 et de concentration C = C2Va/ (V1+V2) = C2/2 =5 102 mol/I

d’ou le bilan de matiére : PbCloy — Pb?*(ag) + 2CI (aqg)

conentration initiale 0 C

concentration a I’equilibre S 2S+C

d’ou a ’equilibre Qeq = S(C+2S)> = Ks  soit : 4S% + 4CS? + C2S —Ks =0 d’ou la resolution
donne S < So: en présence d’ions chlorure, la solubilité de PbClI> diminue.

Exercice 4 : On se propose de comparer la solubilité de Pbl> dans 1’eau pure qui posséde un
pKs = 8.2 a 25°C et sa solubilité dans une solution de iodure de potassium de Kl de
concentration 0/1M. et dans une solution de nitrate de plomb Pb(NOz)2a 0.1M.

Corrigé 4 :

Pbl.y — Pb%(aq) + 21 (aq)
Concentration initiale Co 0 0
Concentration a 1’équilibre Co-S S 2S

Ks = [Pb*?][I']?= [S][2S]? = 4S°. La solubilité dans 1’eau pure est S = (Ks/4)*3,

Soit Ks =10PK* = 1082 =6.31 10°. Et calculons, on trouve S = 1.17 10 mol/I

Solubilité dans une solution de concentration C = 0,1M en iodure de potassium Kl :
Pbly — Pb?>(aq) + 21 (ag) et KI — K' + I

On trouve [I]= C + 2S’ donc Ks = [Pb*?][I]2= [S’][C+2S4]? avec S’<S et S<<C et S’<<C
Donc S’ =Ks/C? et $=6.31 10" 'mol/I.

Solubilité dans une solution de concentration C = 0,1M en nitrate de plomb Pb(NOs3); :
Pb(NOs)2sy — Pb%(ag) + 2NOsz (ag) et Pbly — Pb** + 21
[Pb2]=c+S ; Ks=[Pb*?][I2=(c+S).(2S”’)2 avec S’’<S et $”’<<C

S”’ = (Ks/4C)Y2 = 1.26 10" mol/l

s’ ets”” <s: la solubilité a diminué car I’introduction d’un ion intervenant dans 1’équilibre
déplace celui-ci dans le sens de sa consommation, donc dans le sens de la précipitation.
Conclusion : La solubilité¢ diminue en présence d’un ion commun.

Exercice 5 : A une solution saturée en AgCl, on ajoute une solution de NH3 de concentration
C. Quelle est la solubilité de AgCl dans la nouvelle solution. Ks= 101° 4 25°C
Quel est la relation entre précipité et I’ajout d’un ion complexant ?

Corrigé 5:

AgClI 2 Ag' +CI Ks =[Ag'][CIT; Ks=1010425°C
L’ajout de NH3 provoque la formation du complexe [Ag(NHz3)2]" selon 1’équilibre

Ag" + 2NHs —  Ag(NHs)2" avec Kf = [Ag(NHs)2*)/[Ag*][NH3]?

S’ =[Ag'] (1+[Ag(NH3)2"1/[Ag']) et S’=Ks/[CI](1+K{NH3]?)

S°2 = Ks(1+K{NH3]® donc S’ = (Ks(1+Ks[NH3]?) )Y

La solubilité s” de AgCl dans la solution de NH3 est supérieure a sa solubilité s dans
I’eau.
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—La solubilité augmente en présence d’un agent complexant: S’ >S.
—Dans la pratique, pour éviter la précipitation d’un ion en solution, on procede a sa
complexation par ajout d’un agent complexant approprié.

Exercice 6 :

Le produit de solubilité de 1’iodate de plomb (IT) Pb(IOz3)2 est tel que pKs = 12,58 a force
ionique nulle (1 = 0), et pKs = 11,9 a (I = 0,1 mol.L™Y). Calculer la solubilité de ce sel :

a) dans I’eau pure,

b) dans une solution de nitrate de sodium a C = 0,1 mol.L?,

¢) dans une solution de nitrate de plomb (I1) a ¢ = 3,5.102mol.L ™,

d) dans une solution d’iodate de sodium a ¢ =0,1 mol.L ™.

Corrigé 6 :

Quand le sel peu soluble est seul en solution, la force ionique | peut étre considérée
comme nulle (I = 0, question a). En revanche, pour les solutions étudiées dans les questions b,
cetd, Iestimposée par le sel soluble. Dans les trois cas, le calcul montre que | = 0,1 mol.L L.

a) Solubilité dans I’eau pure.

Pb(103)2 (s) — Pb?* (aq) + 2 103 ~ (aq)

Ks=4S® et S=i/§ = 3/10""“’
4 4

Application numérique : pKs =12,58 = S =4.10° mol/l
b) Solubilité en présence de NaNOs a ¢ = 0,1 mol.L L. Pas d’ion commun, seulement une
augmentation de la force ionique par rapport a 1’eau pure = formule ci-dessus
inchangée, mais changement de la valeur de pKs. Application numérique :
pKs=11,9=5s"~6,8.10° mol.L2.
s'>s : ’augmentation de la solubilité quand | croit est imputée a I’effet d’écran que
produit I’atmosphere ionique au rapprochement des ions, rapprochement nécessaire a
la précipitation (sens 2). Cette derniere est moins probable a la force ionique de 0,1
mol.L ! qu’a dilution infinie (I = 0).

c) Effet di al’ion commun aux deux sels : Pb2+

Pb(NO3)2 () H20, Pb?* (aq) + 2 NOs~ (aq)
Pb(103)2 (s) A Pb%*(aq) + 2103 (aq)
Donc:
ions Pb?* 103~ NO3 -
concentrations C+S; 2S1 2C

L’effet d’ion commun fait rétrograder la solubilité, par conséquent : S; < S', s0it S; < 6,8.10°°
mol.L . Or, C=3,5.102mol.L*; donc Si<<c,et:c+Si=c.

Ks = [Pb*][103 " ]?=C x (2S1) 2=4 ¢ x Si° et 81:\/5: 10-PKs

4C 4C
Application numérique : pKs =11,9 ; ¢ =3,5.102 mol.L™*

R 10119
Etsoit §S; = 7 35102 310°° mol/l

La solubilité a été divisée par le facteur : S'/S1 = 23.

d) Effet di a ’ion commun aux deux sels : 103 ~
Na(l03z)2 (s) H20,, Na*(ag) + 2103 (aq)
Pb(103)2 (s) PN Pb%*(agq) + 2103 (aqg)
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lons Pb% 10%- Na*
concentrations S, cC+29S C

Pour les mémes raisons que précédemment, on peut négliger 2S, devant C : C + 2S; = c.
Ks 107PKS

Ks = [Pb*][10s ] * =Sz x C?donc : So= = —;
Application numérique : pKs =11,9; C=0,1 mol.L™*

. . -pKS -11.9
Et soit apres calcul Sz = 1062 = 10012 = 1.31071% mol/1

La solubilité a été divisée par le facteur : S'/S; = 5.10°. L’effet d’ion commun est beaucoup
plus marqué qu’en c, car I’ion IOz~ intervient au carré dans Ks.

Ce qu’il faut retenir que 1’augmentation de force ionique fait croitre la solubilité. L’effet
d’ion commun fait rétrograder la solubilité.

Exercice 7 :

Des effluents industriels contiennent une suspension de sulfate de plomb dans 1’eau. Apreés
avoir donné la solubilité du sulfate de plomb en g.L %, calculer la masse de sulfate de sodium
solide a ajouter par litre d’effluent pour que, dans un premier traitement, on puisse faire
précipiter 98 % du sulfate de plomb dissous. Donnée : Ks(PbSO4) = 2.10°8,

Corrigé 7 :
Dans la solution saturée de sulfate de plomb, s’établit 1’équilibre :

PbSO4(s) — Pb%* (aq)+ SOs2 (aq) et Ks=[Pb?*][SOs?%]=2.1072.
Si S représente la solubilité de PbSOs, Ks=S?etS =(Ks)¥? S=(2.10%)12=1,41.10*
soit S=1,41.10“*mol.L!
M(PbSOs) = 303,2 g.mol? d’ou:S=1,41.10%x303,2 = S=4,3.102¢g.L ™
L’ajout de sulfate de sodium solide, qui se dissout selon :

Na;SOs (s) — 2Na*(aq) + SOz ? (aq)

Provoque la précipitation de PbSO4 par effet d’ion commun. Si 98 % du sulfate de plomb
précipite, la nouvelle solubilité vaut :

S'=[Pb?*] =0,02 x 1,41.10“*mol.L. En appelant C la concentration de Na,SO4 en solution

-8
[SO4#]=C+S'=C etKs=C.S’ donc C=Ks/S’ = ﬁ = 7.11073 mol.l

Sachant que M(NazSO4) = 142 g.mol ™, la masse de Na,SOs a ajouter par litre d’effluent est :
m(NazS0s) = 7,1.10-3 x 142 soit m(NaSO04) =1 g.L ™.

Exercice 8 :

Le chromate d’argent Ag>CrOgs est un sel peu soluble. Calculer sa solubilité :

a) dans I’eau pure,

b) en milieu tamponné de pH = 5.

Données : pKs(Ag2CrO4) = 11,95. La premiére acidité de 1’acide chromique H2CrO4 peut étre
considérée comme forte ; pour la seconde : pKa(HCrO4/CrO4%) = 6,5.

Corrigé 8:
La réaction de dissociation du sel est :
Ag2CrOs (s) — 2 Ag* (aq) + CrOs?% (aq)

2S S
Ks = [Ag*]?[CrOs 21=4S% = S = (Ks/4)1/3 = (10-PKs/4)1/3 = (10-1195/4)1/3
Soit la solubilité S = 6.6 10-> mol/l.
Les ions CrO4% dissous a la concentration S ne se protonent que faiblement, car :
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pKa—logs=6,5-10g6,6.10°=10,7 (< 12). Il n’y a donc pas lieu de tenir compte
de ce phénomene.
b) Soit S’ la solubilité en milieu tamponné de pH = 5. Comme pH = pKa - 1,5,
les ions CrO4 2~ sont majoritairement protonés sous forme de HCrO4 ~. On a les deux

relations :
Cro;? - L
S'=[CrOs 2] + [HCrOs ] et 1&% 1 = 1gpH-pKa On en déduit :
[HCrog]
21 s 10PH-PKa _ +12 o
[CrO4 ]— S’. W or Ks= [Ag ] [CrO4 ]
13 1opH-pKa , _ 3|Ks 1+10PH-PKa 3 [10-PKs 14 10PH-PKa
Ks =4S T+ oA pka €t S = 4" 10pH-pKa 4 = 10pH-PKa

Application numérique : pKs = 11,95 ; pKa(HCrO4 ~)/(CrO4%) =6,5; pH =5
S = 3\/1"_“'95.1“05'6'5 = 2.110™* mol/I

4 105-6.5
Quand I’anion du sel peu soluble est une base faible, comme 1’ion chromate avec (pKa =
6,5), tamponner le milieu a une valeur de pH inférieure au pKa force la protonation de
I’anion et augmente la solubilité du sel.



Chapitre 111 : Réactions acido-basiques

Dans la vie courante, nous utilisons régulierement des solutions acides ou basiques :
détartrant, vinaigre, jus de citron, ammoniaque, soude, etc. Une réaction acido-
basique ou réaction acide-base est une réaction chimique au cours de laquelle un corps
chimique ou entité dite « acide » réagit avec une entité dite « basique » et nommée base. Dans
le cas des solvants protiques, en particulier les solutions aqueuses, il se produit un transfert d'un
ou plusieurs ions H* de I'acide vers la base.

- Une solution est dite «acide» si elle contient plus d’ions H3O" que d’ions OH"

- Une solution est dite «basique» si elle contient plus d’ions OH™ que d’ions H3O*

- A 25 °C, une solution aqueuse est acide si pH < 7, neutre si pH = 7, basique si pH > 7.

Les acides et les bases sont connus depuis 1’Antiquité par leurs effets. Sur le plan
conceptuel, seules méritent d’étre retenues les quatre approches théoriques developpées de la
fin du XIXe si¢cle jusqu’aux années 1960 : les théories d’Arrhenius (1887) et de Bronsted-
Lowry (1923), ainsi que le modele de Lewis (1923) complété de la classification de Pearson en
1963 (acides et bases durs et mous).

En chimie des solutions, la théorie la plus adaptée est celle de Brgnsted-Lowry, a condition
de conserver I’approche d’Arrhenius pour les bases que sont les hydroxydes métalliques.

a)- Définition d’Arrhénius (1887) :
Un acide est une substance qui libére dans 1’eau I’ion H ™ (ion hydrogéne = proton).
Une base est une substance qui libére dans I’eau I’ion OH ~ (ion hydroxyde).
La définition d’Arrhénius implique la production d’ions H* ou OH" par des substances
électriquement neutres dans 1’eau. Or, d’une part, ’expérience prouve que dans beaucoup
d’autres solvants, il y a production d’ions par ces mémes substances, d’autre part, une simple
réflexion montre que I’ion H ne peut exister dans aucun solvant, parce qu’il serait trop réactif
et finalement le comportement acide ou basique indépendant de beaucoup d’especes ioniques
suggere que la définition ne devrait pas se limiter aux substances électriquement neutres.

b)- Définition de Broenstedt (1923) :

Un acide de Bransted est une espéce chimique capable de céder un proton H* ; ¢’est un donneur
de proton. Ce qui résume I’équation : HA === H" + A"

Une base de Brgnsted est une espéce chimique capable de capter un proton H* ; ¢’est un
accepteur de proton. Ce qui résume I’équation : B + H" === BH"

Un amphotére (ou ampholyte) est une espece chimique susceptible de se comporter comme un
acide ou comme une base.

La perte du proton H* par I’acide ne se fait qu’en présence de la base qui le fixe. Il y a
simultanément déprotonation de I’acide et protonation de la base. La particule élémentaire H*
est donc echangeée sans étre libérée dans les solutions.
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Nous avons vu qu’un ion H + libre tel qu’il est envisagé dans la définition d’ Arrhénius
ne saurait exister parce qu’il serait trop réactif. Les protons d’Arrhénius sont fixés
obligatoirement a des molécules d’eau pour former des ions hydronium.

.e . +
@ ) ] | /O\/'+\ H\g/H
. Sot H H H* S e
L] K / | H
H* H,0 H40"*

c)- Définitions de la théorie de Lewis

Cette théorie est beaucoup plus générale que les précédentes :

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

Exemples : les métaux de transition (Cu?*, Ni?*....), sels métalliques (AICls, FeBrs....)

- Une base est une substance (espece) possédant un doublet électronique.

Exemples : les amines et ses dérives (RNH2), les imines (-C=N),.....

Cette théorie explique en particulier 1’acidité de composés ne possédant pas d’atomes
d’Hydrogéne (ou de protons). Elle est néanmoins « trop générale » et s’applique a des réactions
qui n’ont souvent que peu de rapports avec les réactions acido-basiques au sens courant du
terme.

Couples acide-base en solution aqueuse selon Brgnsted

La définition de Bransted permet de définir la notion de couple acide-base. Dans toute la suite,
une espéce acide sera notée de fagon générale AH. Lorsque 1’espéce AH cede un proton, il se
forme une espece basique, qui sera notée A", selon 1’équation de réaction suivante :

HA H + A
Cet équilibre chimique correspond a I’échange d’un proton entre 1’acide AH et la base A". On
dit alors que A- est la base conjuguée (ou forme basique) de AH. Inversement, AH est I’acide
conjugué (ou forme acide) de la base A".
Le couple (AH/ A") forme un couple acide-base.
La notation (AH/ A°) est formelle. Acides et bases étant chargés ou non, on peut également
écrire les couples comme (BH'/B)

Notion d’un ampholyte ou amphoteére :
C‘est un composé qui peut se comporter soit comme un acide, soit comme une base. Les

solutions correspondantes sont dites "amphoteres”.

Ainsi I'eau est un ampholyte ou une espéce amphotére. Les molécules d'eau peuvent perdre ou
gagner un proton H*. C'est le cas notamment lors de 1’autoprotolyse.

L'eau se comporte comme un acide : 2H20q) — H3O0" + OH (5

L'eau se comporte comme une base : H3O" + HxOq — H3O" + H20q)
On écritdonc: 2H20(0) — H30%@aq) + OH (ag)

Nous pouvons déduire que la constante de cette réaction est : Ke=101%a 25 °C ; cette valeur
augmente avec la température. Ce nombre particulier est appelé produit ionique de I'eau
car : Ke = [H3O"][OHT ; il s'exprime sans unité.

L'ion hydrogénocarbonate HCO3™ dont les couples acide/base sont : (H2COz / HCO3') et
(HCO3/ CO3?) est aussi un ampholyte.
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forme acide forme basique . . . .
demi-équation protonique
formule nom formule nom
H30 (g 1on oxonium H, Oy, eau H:O = H,O + H
H.O, eau HO (g ion hydroxyde H, O = HO + H
HClg .Ch]m'r.c Clag ion chlorure HCl = CI + H
d'hvdrogéne ;
CH;COOH,,,,| 2cide éthancique |~y ~ng- | 1on éthancate CH;COOH = CH:COO™ + H'
(acide acétiaue) (10n acetate)
- dioxyde de carbone . ion - .
COsag), H2O _ HCO,,, . O 0 -~ HCO.
oah T2 len solution aaueuse phite hvdrogénocarbonate CO; + H,0 > +H
HCO, lon CO% lon carbonate HCO, - CO! 4y
hvdrogénocarbonate (ion bicarbonate)
NHy ) ion ammonium NHyg ammoniac NH; = NH; + H

Force des acides et bases :

La force d'un acide est la tendance qu'a celui-ci a céder un H* (proton) a I'eau. Elle se détermine
sous la forme d'une constante d'équilibre particuliere, Ka. L'acide peut céder plus ou moins
facilement son proton ; il est plus ou moins fort.
Acide fort : ¢’est le composé qui dissocié totalement dans 1’eau et ne reste plus d’acide tous se
transforme en ions dans la solution. De méme la base forte est aussi qui dissociée complétement
et ne reste plus de la base, tous se transforme en ions dans la solution.

- L’acide chlorhydrique HCL est un acide fort vu leur dissociation compléte.

HCl + H20 —— Hz30 + CI
t=0 C 0 0
t=eq O C C
- Lasoude NaOH est une base forte vu leur dissociation compléte.
H20
NaOH —— Na® + OH"
t=0 C 0 0
t=eq O C cC

Par contre 1’acide faible et la base faible se dissoci¢ partiellement, il reste une quantité
considérable de ’acide ou de la base. L’équilibre de dissociation s’écrit :
- L’acide acétique CH3COOH est un acide faible vu leur dissociation incompléte.o
désigne le degré ou la fraction de dissociation de cet acide

CH;COOH + H,0 T— CHCOO™ + H30
t=0 C 0 0
t=eq (C-qgC aC aC

- L’ammoniac NH3 est une base faible vu leur dissociation incompléte.a désigne le
degré ou la fraction de dissociation de cette base.
NH; + H0 ——= NH; + OH

t=0 C 0 0
t=eq C-qgC aC aC

Les acides et bases fortes est totalement dissociés ; il ne reste plus de ces entités, donc ils ne
sont pas définis par une constante d’acidité pour 1’acide fort et une constante de basicité pour
la base forte. Et leurs entités ioniques vont possede la concentration de départ de 1’acide ou de
la base.



On definit les constantes d’acidité et de basicité pour un acide faible et une base faible comme
suit :

+ - 2 2
Constante d’acidité de 1’acide faible AH est : Ka = (H307)147) _ [acllaC) _ (@O _ C .«
[AH] C-aC C-aC 1-a
Hrog- 2 2
Constante de basicité de la base faible AH est :Kp = EHIOHT] _ [aclia€] _ (@O _ €. «
[B] C—aC C—oaC 1-«a

Définition du pH : L’acidité d’une solution est mesurée par rapport a I’espéce ionique H3O",
I’ion oxonium ou hydronium. Le pH, compris entre 0 et 14, caractérise 1’acidité ou la basicité
de la solution. pH = - log [H30™], le pH est sans unité. De la mesure du pH, on déduit la valeur
de la concentration en ions oxonium : [HsO*] = 10PH,

Si le pH < 7 alors la solution est acide

Si le pH > 7 la solution est basique.

Bien sir si le pH = 7 la solution est neutre.

Et de méme pOH = - log [HO] et [HOT] = 10P°H,

Avec a 25°C : pH + pOH =14 , pKa +pKb =14
et [H3O0*].[HO]=10" Ka.Kb =10,

Mesure de pH d’un acide fort : soit la réaction :

AH 2o H,0T + A
t=0 C 0 0
t=eq 0 C C

pH = -log[H30"] avec [H30O*] =[acide] =C
pH = -log[H30"] = -log[C]

Mesure de pH d’une base forte : soit la réaction :

H20O -
B = BH™ OH
t=0 C 0 0
t=eq 0 C C

pOH = -log[OH7] avec [OH] = [base] =C
pOH = -log[OH7] = -log[C] avec pH + pOH =14 donc PH =14 — POH
donc le pH d’une base forte est : pH = 14 + log[C].

Mesure de pH d’acide faible : soit la réaction :
AH + H0 —= H30" + A-

-‘—
t=0 C 0 0
t=eq C-qC aC aC
e s el , . . . [H30%][A7]
On définit la constante d’acidité de 1’acide faible AH est : Ka = BT

Avec la concentration des ions hydronium [H30*] = [A] = aC

[H30*][A7] _ [H30%]? 2 _
T = (ad] donc [H30™]° = Ka [AH]

pH = -log[H30"] = -log(Ka[AH])? = -1/2log Ka —1/2log[AH] = 1/2pKa —1/2logC
et le pH d’une solution d’acide faible est : pH = %2(pKa —logC).

Donc Ka =
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Mesure de pH d’une base faible : soit la réaction :

B + H0 &—= BH" OH"
t=0 C 0 0
t=eq C-qgC acC acC

=
On définit la constante de basicité de la base faible B est : Kb = 2101 [];]OH ]

Avec la concentration des ions hydronium [BH*] = [OH] = aC
pOH = -log[HO] = -log(Kb[B])*? = -1/2log Kb —1/2log[B] = 1/2pKb —1/2logC
pOH = %(pKb —logC) donc 14 — pH = %2(pKb —logC)
et le pH d’une solution de base faible est : pH = 14 — %(pKb —logC).
Et aussi pH = 14 — ¥(14 - pKa —logC) =7 + %( pKa + logC).

Mesure de pH de mélange de deux acides forts

HA: est un acide fort de concentration C1
HA: est un acide fort de concentration C-

HAI+H:0 ——» Al + H;0O

=0 C1 0 0
t=eq 0 C1 C1
HA2>+HO0 ——» A5 + HOT
t=0 C, 0 0
t=eq 0 Ca Co

Espéces en solution : [A1], [A2], [H3O'] [OH].

Bilan de matiére : [A1]=C1; [A2]=C:

Bilan électrique : [H3O'] = [A1] + [A2] + [OH]=C1+ C2+[OH]
Approximation [OH] << [H30*] donc [H30*]=C1 + C»

pH= -log(C1+C>)

Mesure de pH de mélange de deux bases fortes

B1 est une base forte de concentration C;
B> est une base forte de concentration Cz

Bp + HO —» BH' OH"
=0 C 0 0
t=eq 0 C1 C1

B2 + HO ——» BH" OH"
=0 C7 0 0
t=eq ¢ G, C,

Espéces en solution : [B1H'], [B2H'] , [H30*] [OH].

Bilan de matiére : [BiH"] = C1; [B2H']=Cs

Bilan électrique : [OH] =[B1H*] + [B2H'] + [H30"] = C1 + C2 + [H307]
Approximation [H3O*] << [OHT] donc [OH]=C1 + C;

pOH= -log(C1+C>) donc pH = 14 — POH = 14 + log(C1+C>)

Et le pH d’une solution d deux bases forte soit pH = 14 + log(C1+C>).
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Mesure de pH d’un mélange d’un acide fort et d’un acide faible

HA: est un acide fort de concentration C1
HAZ2 est un acide faible de concentration C2

HA1+H0 ——» A7 + H:O"

t=0 Cj 0 0
t=eq 0 C1 1
- +

HA2+ H0O —p A + H:0

t=0 C; * 0 0
t=eq Ch.aCh asy aly

Ke = [H30"].[OH]
Kaq = [H30%].[A27]
HA2
Bilan de matiére [A1]= C1 ; [HAJ+[ A2l =C>
Bilan électrique [H3O"]=[OHT+[A1]+[A2]
lere approximation [OH]<< [H30"] donc [H3O]=[A1]+[A2]= Ci+[A2]
2eme approximation Ka/C»< 5,10 donc [HAZ] = C;
Ka =[A2] [H30"]/ Cz = [A2]= Ka C2/[H30%]
[H30"]= C1+ Ka C2/[H30%]
D’ot [H30*]% C1[H30%]- Ka C2=0 et [H30%] = 1/2(C; ++/C? + 4KaC,

Donc pH = -log[H30*] = -log[1/2(C; + /C? + 4KaC, ]
Mesure de pH d’un mélange de deux acides faibles :

HA: est un acide faible de concentration Ci et de constante d’acidité Kaj.
HA: est un acide faible de concentration C; et de constante d’acidité Kay.

HA1+H0 —= Ai + H:0
t=0 1 0 0
t=eq C1- uCy aCy uCy
HA2+H:0 —= Ai + H:O"
t=0 C 0 0
t=eq Co.als s aCy
H307%].[A1™ H30%).[A2™
Ka, = WEOTHALT] 0 g [H30Y1AZ]
HA1 HA2

Les espéces en solution : [H3O*], [OHT, [Ar], [ A2, [HA1], [HAZ]
Bilan de matiére [HA1]+[A1]= C1 ; [HA2]+[ A2 =C>

Bilan électrique [H3O"]=[OH]+[A1]+[A2]

On suppose que les deux approximations suivantes sont vérifiées :
[OH7] << [H30"]; Ka1/C1 < 5,102 ; Kay/C, < 5,107

[HA1] = C1 = Kai = [A1-] [H30+] / C1 = [A1-] = Kay C1 / [H30+]
[HA2] = C2 = Kaz = [A2-] [H30+] / C2 = [A2-] = Kaz C2 / [H30+]
[HsO™] =[A1] + [A2] = Ka1 C1/ [H30™] + Kaz C2 / [H307]
[H30*]? = Kay C1 + Kaz C;

[Hs0"] = (Kai C1 + Kaz Cp)Y2.

pH=-log[H30"] = -1/2log(Ka1 C1 + Kaz C>).

Donc pH = -1/2log(Kaz1 C1 + Kaz C»).
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Récapitulatif sur le calcul de pH :

Espéce chimique prédominante Expression du pH
Acide fort pH = -logCa
Acide faible pH = % pKa - log Ca
Base forte pH = 14 +log Cb
Base faible pH =% (14 + pKa + log Chb)
acide fort + base forte 7
acide fort + base faible 1/2pKa — 1/2logc (si pKa +logc>2)
base forte + acide faible 7+ 1/2pKa + 1/2logc (si pKa—log c<12)
acide faible + base faible 1/2[pKa; +pKay]

Les solutions «Tampon» :

Un tampon est un mélange d’un acide faible et de sa base conjuguée. Chaque fois qu'un acide
faible est titré par une base, il se forme une solution tampon. Les tampons sont utiles dans tous
les types de réaction ou I’on désire maintenir le pH a une valeur constante prédéterminée.

Le pH d’une solution tampon «acido-basique» est peu sensible a 1’addition de petites quantités
d’acide ou de base. Ce type de solution est obtenu en mélangeant un acide avec sa base
conjuguée. Le pH est donné par :

pH d’un mélange d’un acide faible et de sa base conjuguée :

On appelle solution tampon une solution d’un mélange d’acide faible et d’un sel de sa base
conjuguée ou d’une base faible et d’un sel de son acide conjugué. Considérons d’abord une
solution d’un acide HA et du sel de sa base conjuguée Na*A~ de concentrations analytiques
respectives Ca et Cb. L’acide s’ionise suivant I’équation : HA + H,O — A+ H30"
pendant que I’ion A™ s’hydrolyse suivant : A~ + H20 < HA + OH~

Selon le principe de Le Chatelier, I’ajout d’ions A~ supplémentaires fera reculer 1’ionisation de
I’acide HA, tandis que 1’ajout de HA fera reculer I’hydrolyse de A™.

Si HA est faiblement dissocié, on aura en premiére approximation : [HA] = Caet [A"]=Cb
De I’expression de la constante d’acidité de HA, on tire :

[H3O"] =Ka -Co- [HA]/[A-] = Ka- Co- Ca/Chet pH=pKa-log(Ca/Cb)

Réalisation d’une solution tampon

On prépare notre solution tampon par addition par deux méthodes, on utilise 1’acide faible et
sa base conjuguée ou inversement la base faible et son acide conjugé.
- Me¢lange dans des proportions voisines d’un acide faible et de sa base conjuguée (par
exemple : CH3COOH et CH3COONa), ou d’une base faible et de son acide conjugué
(par exemple : NHzet NH4CI) ;
- Neutralisation partielle d’un acide faible par ajout d’une base forte :
CH3COOH + Na*+ OH- — H20 + CH3COO + Na'
Avant réaction (x < 1) : ¢ xe
Apreés réaction : e(l=x) xe
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X
pH = pK, +l0g1

-Neutralisation partielle d’une base faible par ajout d’un acide fort :

NH; + H0 +C - H0 + NHi+ Cf
Avant réaction (x < 1) : e xe
Apreés réaction : e(l=x) xe

pH = pK, + log =

Titrage acido-basique :

Le but d’un titrage est de déterminer une quantité de matiére et par extension, connaissant le
volume de I’échantillon, de déterminer une concentration. Dans le cas d’un titrage acido-
basique, il peut s’agir :

— De déterminer la concentration d’une base dans une solution aqueuse commerciale ou non.
Par exemple NH3(aq) ou OH— (aq) ou CH3CO- 2 (aq) ou A— (aq) .

— De déterminer la concentration d’un acide dans une solution aqueuse commerciale ou non.
Par exemple H3zO" ou CH3COOH(aq) ou tout acide AH(aq) . Pour cela on utilise une réaction
acido-basique permettant par ajout d’une solution titrante de déterminer les caractéstiques d’une
solution a titrer.

Titrage d’un acide faible par une base forte

HF(aq) + NaOH(aq) = NaF(aq) + H,0(l) (K, =6,31.109)
CaVa = GV =V, = CueVe/Cuu = 0,05.0,100/0,1 = 0,050L = 50 mL

On prévoit facilement que le pH>7 e
a l'équivalence. Ici, il faut adopter g
un indicateur qui vire (= change de : |/
couleur) vers pH =7,9. NaF ‘
HF + NaF NaOH + NaF
| . | A "y
] [H,0'] =K,.C, /G ’ [OH] = G, + 107
L
/
es—— | . il
) ;—-"—-——-— ! A l'équivalence, on a une solution de base
X V. /2 faible (F) de concentration 0,05.0,1/0,15
e “HF ; =0,0333 M| — pH=7,86.




Enoncé et résolution des exercices

Exercice 1 :
Rechercher des couples acide/base Les especes chimiques suivantes sont des acides ou des
bases dans la théorie de Bronsted : CsHsCO2H, HCO2™, HO, NH4* , H20, NHs, CsHsCO>" et
HCO2H.
1.Définir un acide et une base dans la théorie de Bronsted.
2.Former les couples acide/base.
3.Ecrire les demi-équations acido-basiques correspondant aux couples formés.
4 . a. L'eau appartient a un autre couple acide/base. Lequel ?
b. Comment nomme-t-on une telle espece chimique ?
Corrigé 1:
1. Un acide est une espéce chimique capable de céder au moins un proton H.
Une base est une espéce chimique capable de capter au moins un proton H*.
2. C¢HsCO2H / CsHsCO2 ; HCOzH / HCO, ; HoO / HO™ ; NH4™ / NHa.
3. CeHsCO2H = CeHsCO2 + H* ; HCOH = HCO2 + H' ; H2O =& HO™ + H* ;
NHs = NHz+H*
4. a. L eau appartient aussi au couple (H3O* / H20) .
b. Une espece qui, comme 1’eau, est I’acide d’un couple et la base d’un autre couple, est
une espéce amphotére, I’eau est un ampholyte

Exercice 2 :

Donner la réaction de dissociation de I'aniline dans I'eau.

1. Identifier les deux couples acide/base associés a la réaction.

2. L'aniline est-elle un acide faible ou une base faible dans I'eau ?

3. Montrer que la réaction acido-basique précédente s'interpréte comme I'échange d'un proton
entre deux espéces appartenant a deux couples acide /base différents.

Corrigé 2 :
L’aniline se décompose dans 1’eau avec la réaction suivante :
CesHsNH: (aq) + H20 (1) 2 CsHsNH3 * (ag) + HO ™ (aq)
1. Les deux couples acide / base associés a la réaction sont :
(H20 / HO") et (CsHsNH3 */ CeHsNHy)

2. L’équation de la réaction est écrite avec une double fleche. Il s’agit donc d’un équilibre. La
réaction de 1’aniline avec I’eau n’est pas totale. L aniline est donc une base faible dans 1’eau.
3. La réaction correspond a I’échange d’un proton H* de I’eau vers ’aniline, selon les demi-
équations suivantes : CeéHsNH2 + H™ = CsHsNH3 ™ et H,O = HO™ + HY
La somme membre a membre de ces 2 demi-équations est bien :

CsHsNH2 + H20 2 CeHsNH3z © + HO -
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Exercice 3 :
La réaction d'autoprotolyse de I'eau a lieu dans toute solution aqueuse et notamment dans I'eau
pure. Des mesures précises réalisées en laboratoire ont montré qu'a 25 °C le pH de I'eau pure
est égal & 7,0. On considére un volume V = 1,0 L d'eau pure & 25 °C.

1. Reproduire et compleéter le tableau d'avancement, associé a la réaction d'autoprotolyse
de l'eau.
Calculer la quantité initiale d'eau notée no.
Calculer la valeur de I'avancement maximal xmax.
Déduire du pH, la valeur de I'avancement final xf .
Comparer xf et xmax. Conclure. Donnée : masse volumique de I'eau peau = 1 000 g/L.

ok~ own

Corrigé 3 :
La réaction de I’autodissociation de 1’eau est :
2HO0(I) 2 HsO0"(ag) + HO (aq)
1. Tableau d'avancement associé a la réaction d'autoprotolyse de I'eau : n0 = n(H20) V=1L :
volume du milieu réactionnel.

Equation 2H,0() 2 H30*(ag) + HO (aq)

Etat Initial (x= 0) No 0 0

Etat intermédiaire No -2X X X

Etat final (xf) nf (H20)=no-2xfn | n(HO ™) =xf n (HO") = xf
Etat final si la réaction était

totale. Avancement (Xmax) No —2 X max X max X max

2- Calcul de la quantité initiale d'eau notée no. La quantité initiale d’eau s’exprime par :
. v 1000 x 0.1
ng =%smtnO =5 AN.ny=—1 :No = 56 mol.

eau 8

3- Calcul de la valeur de I'avancement maximal xmax. L.’eau est forcément le réactif limitant.
L’avancement maximal est atteint si I’eau est entiérement consommee :
No — 2 Xmax = 0 SOit Xmax =No/2 A.N. : Xmax = 56/2= 28 mol.
4- Deéduire du pH, la valeur de I'avancement final x¢ . La valeur de x¢ se déduit du pH :
Xt =n (H30")=[H30*]s.V=10P"V Or pH=7donc:AN.:x=10"x1,0=1,0.10" mol
x¢= 10" mol
5- Comparer Xs et Xmax. Conclure. Xf << Xmax : la réaction d’autoprotolyse est tres limitée.
Le pourcentage de molécules ayant réagi est : (X#/Xmax)100 = 1,8 x 107 % !
Cela confirme que la réaction d’autoprotolyse de 1’eau s’écrit avec un équilibre chimique
2H0() 2 H:O"(ag) + HO (aq)
Exercice 4 :

Dans un bécher on verse 100 mL d'acide chlorhydrique a 0,2 mol/L. On ajoute 0,5 g
d'’hydroxyde de sodium solide.

1. Quels sont les couples acide base en jeu ?
2. Ecrire I'équation de la réaction.
3. Quelle est la quantité de matiere de chaque ion présent dans la solution a I'état initial.
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4. Quelle est la quantité de matiére de chaque ion présent dans la solution a I'état final.
5. Précisez le caractére acide ou basique de la solution. Que devient la couleur de la
solution si on y ajoute quelques gouttes de bromothymol ?

Données : masse atomique molaire (g/mol) : H=1; Na =23 ; 0=16 ; Cl =35,5.

Corrigé 4 :

Les couples acide-base mis en jeu :

(H3O* / H20) (solution acide chlorhydrique)

(H20 / HO") ( hydroxyde de sodium)

équation de la réaction acide base: 2H30O" + HO 2 H0(l)

Quantitté de matiére état initial : HsO" et Cl": 0,1. 0,2 = 0,02 mol

masse molaire NaOH : 23+16+1 = 40 g/mol, Na*et HO :0,5/40 =0,0125 mol
Les quantités de matiére d'ion Na* et CI" ne changent pas

HsO* HO"
Départ 0,02 mol 0,0125 mol
en cours 0,02- x 0,0125-x

Fin 0,02-0,0125 = 0,0075 mol 0

avancement maximal : 0,0125-Xmax =0 et Xmax = 0,0125 mol, I'acide est en exces :
La solution a I'état final est acide et le bleu de bromothymol prend la couleur jaune.

Exercice 5 :

Les ions hydrogénosulfure HS" et borate BO,™ sont des bases au sens de Bronsted.
L'acide fluorhydrique HF est un acide.

1. Ecrire les demi équations acido-basiques qui permettent de justifier ces
affirmations et préciser a chaque fois le couple acide base mis en jeu.

En déduire les réactions acide base qui peuvent se produire entre I'acide
fluorhydrique et :

- I'ion hydrogenosulfure.

- I'ion borate.

Corrigé 5 :

base : espéce susceptible de gagner un proton H™:

HS™ + H* équilibre avec H2S et couple (H2S/HS)

BO," +H" équilibre avec HBO, et couple (HBO2/BO)

acide : espéce ion ou molécule susceptible de céder un proton H*:

HF équilibre avec F + H* et couple (HF/F)

Réaction acide base : transfert de proton HF + HS™ équilibre avec F + H2S
HF + BO2 équilibre avec F + HBO
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Exercice 6 :

On veut séparer un volume V =200,0 mL de solution S de sulfite de sodium de concentration
C =1,00.10"2 mol.L* par dissolution de sulfite de sodium heptahydraté Na,SOs,7H:0.

1. Quelle est alors la masse du solide a peser ?

2. On mélange V1=20,0 mL de solution S anec V2 =9,5 mL d'une solution de dioxyde de
soufre a la concentration C,=1,5.102 mol.L™.
- Etablir I'équation de la réaction qui se produit.

3. Déterminer la composition finale du systeme en quantités de matiére puis en

concentration.
Couples acide base : HSO3 / SO3% et SOz, H20 / HSO3.
Masse atomique molaire g/mol : H=1 ; O=16 ; S=32 ; Na =23.

Corrigé 6 :

masse molaire du sulfite de sodium heptahydraté Na,SO3z,7H20 :
M=23.2 +32+3.16+7.18 =252 g/mol

quantité de matiere de sulfite de sodium (mol) = volume (litre) fois concentration (mol/L) ; C
=0,01 mol/L etV =0,2 L alors 0,2.0,01 = 2 10 mol

masse (g) = mase molaire (g/mol) fois quantité de amtiére (mol)
m=252.210°=0,504 g.

Réaction acide-base : SOz, H20 + SOz% -----> 2 HSO3'.
Quantité de matiere initiale des réactifs :

SOz : C2V2=1,5107.9,510°3=1,425 10* mol

sulfite : V1. C =0,01.0,02=2 10 mol

dresser un tableau d'évolution :

Date SOz, H0 o] @ R E— > 2 HSOs3.
Initial |0,1425 mmol 0,2 mmol 0
encours| 0,1425-x 0,2-x 2 X
Fin 0 0,2-0,1425 = 0,0575 mmol 2.0,1425 = 0,285 mmol

avancement maximale Xmaxi = 0,1425 mmol

volume total : 20+9,5=29,5 mL

concentrations (mol/L) = Qté de matiere (mmol) / volume (mL)
[SO3%1=0,0575/ 29,5 = 1,95 107 mol/L.

[HSO37]= 0,285 /29,5 = 9,66 10 mol/L
[Na*]=2.0,2/29,5=1,36 102 mol/L

Exercice 7 :

Un comprimé d'aspirine effervescente contient, entre autres composants, de I'acide
acétylsalicylique CoHgO4, de I'acide citrique CeHgO7 et de I'nydrogénocarbonate de sodium
NaHCOz. L'hydrogénocarbonate de sodium est un solide ionique.
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1. Ecrire la demi-équation relative a I'acide acétylsalicylique lors de sa dissolution dans |
eau.
2. L'ion hydrogénocarbonate est amphotére : citer une autre espece amphotere.

Ecrire les demi-équations acido-basiques mettant en jeu I'ion hydrogénocarbonate.
4. Quelle est la réaction se produisant entre I'acide acétylsalicylique et I'ion
hydrogénocarbonate ?
- Ecrire son équation.
- Pourquoi parle t-on d aspirine effervescente ?
5. Lanotice de ce médicament indique qu'un comprime effervescent contient 324 mg
d’acide acétylsalicylique, 1,625 g d’hydrogénocarbonate de sodium et 0,965g d’acide
citrique.
- Quelle est la quantité d'ion hydrogénocarbonate nécessaire pour réagir avec la totalité
de l'acide acétylsalicylique contenu dans ce comprimé ?
- Quelle est la masse d'hydrogénocarbonate de sodium correspondant ?
- Comparer avec la masse NaHCO3 effectivement contenue dans le comprimé et

w

conclure.
Corrigé 7 :
CoHgO4 + H20 = CgH704 ™ + H30O*
I'eau est amphoteére : H>0 = HO" et H" (comportement d'un acide)

H20 + H* = H3O" (comportement d'une base).
HCO3 = COs* + H* (comportement d'un acide)
HCOs + H* = H20 + CO2 (comportement d'une base)
HCO3 + CoHsOs — H20 + CO2 + CoH7O4 = dégagement de gaz ( effervescence)

masse molaire acide salycilique : 12.9 + 8 + 4.16 = 180 g/mol
Quantitté de matiere : 0,324 / 180 = 1,8 mmol

donc 1,8 mmol ion hydrogénocarbonate d'apres I'équation bilan

masse molaire NaHCO3 : 84 g/mol

masse hydrogénocarbonate de sodium : 84. 1,8 = 151,2 mg

I'ion hydrogénocarbonate peut ausi réagir avec l'acide citrique (triacide)
d'ou la valeur 1,625 g anonceée.

Exercice 8 :

La mesure du pH d’une solution d’acide benzoique CsHsCOOH de concentration 102 mol/L
donne un pH = 3,1.

Montrer que cet acide est un acide faible. Aprés avoir calculé la concentration des espéces en
solution, déterminer pKa(CeHsCOOH/ CsHsCOOQO").

Corrigé 8:

Si CeHsCOOH était un acide fort, il se convertirait totalement en : H;O* + CsHsCOO".
Comme Ccerscoon = 102 mol.L™2, on aurait [H30*] = 102 mol.L ™%, et le pH de la solution
vaudrait 2.

Or le pH vaut 3,1 ; cela montre que [H30"] < CceHscoon et que ’acide est faible.

La résolution du probléme posé suppose 1’analyse qui suit.
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Equilibres en solution.
CéHsCOOH + H>O 2 H30" + CgHsCOO™
H.O + H.0 2 H0" + OH
Espéces en solution. CsHsCOOH ; CeHsCOO™ ; H3O™ ; OH-

- +
[C6H5CO0™].[ H30T] et Ke= [H30*].[0H ] = 1014
[C6H5COOH]

Constantes d’équilibre. Ka =

Données Ccsmscoorn = 102 mol.L-1 ; pH =3,1

De pH = 3,1, on tire : soit : [H30*] = 10"" = 7,94.10“ mol.L*
Le produit ionique de I’eau permet de calculer [OH-] (qui est [OH-]auto) :

+ _ 14 _ 10714 . _ 1071*
Ke = [H30"].[OH"] = 107'*et [OH ] = 30 soit [OH™] = e

Et la concentration des ions hydroxyle soit [OH] = 1.26 10! mol/I

L’¢lectro-neutralité de la solution s’exprime par :
[H30"] = [CéHsCOO ] + [OH]
[CeHsCOO] = [H30"] - [OH ] = [H30*] car [OH] << [H307]
donc : [CeHsCOO] =7,94.104 mol/I
L’acide benzoique introduit en solution a la concentration s’est partiellement dissocié et
converti en ion benzoate CsHsCOO™.
Lorsque 1’équilibre est établi, la quantité de matiére d’acide benzoique dissoute est répartie
entre les molecules CéHsCOOH non dissociées et les molécules de CeHsCOO™ formées. Cette
constatation est appelée « conservation de la matiére », et se formule :

Ccenscoon = [CeHsCOOH] + [CeHsCOO-] et [CeHsCOOH] = Ccehiscoon - [CeHsCOO—]

Et [CsHsCOOH] = 102 7,94.10* soit [CsHsCOOH] =9.2 10 mol/l

[C6H5CO0™].[ H30™] _ (7.94.107%)?2

[C6H5COOH] 5510 = 0:85. 1075 donc pka = 4.2

Par conséquent: Ka =

Remarque 1. L autoprotolyse de I’eau engendre 1,26.10* mol.L* d’ions H3O* et OH™ ce qui
ne représente que 1,5.107° % de la quantité d’ions HsO™ libérés par 1’acide benzoique.
L’autoprotolyse de I’eau est négligeable devant la dissociation de 1’acide.
Remarque 2. Le coefficient de dissociation de 1’acide benzoique dans cette solution vaut :
_ [C6H5C007]  7.94 10~* 310~ soit8 Y
%= [ceHscoOH] ~ 102 SOILE .

L’acide, qui est a 92 % sous forme CeHsCOOH, est faiblement dissocie.

Exercice 9 :

Soit la solution de la base faible, I’ammoniac NHas.

a) Le pourcentage de molécules d’ammoniac protonées dans une solution a 102 mol.L* vaut
11,82 %. En déduire le pKA du couple NH4*/NHs.

b) A un litre de la solution précédente, on ajoute 102 mole de chlorure d’ammonium solide.
Que devient le pourcentage de molécules d’ammoniac protonées ?

Corrigé 9::

a) Equilibres en solution. ¢ (1)
HO+H.0 2 H:O" + OH-
Espéces en solution. NHz ; NHz *; H30™ ; OH~

+
[NH3].[H30™] et Ke = [H30+] % [OH—] =101

Constantes d’équilibre. Ka = [NH4]

Données. =103 mol.L?
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a=0,1182; o esticiun coefficient de protonation : o. = [NH4"]/[NH3]
Pour calculer Ka, il faut déterminer : [NH4*], [NHs], [H30"].
Résolution.

[NH4"] =Cnnz x a =102 x 0,1182 soit : [NH.*] = 1,182.10“mol.L
Electroneutralité : [NH4"] + [H30*] = [OH].

Or : [H30"] = [HzO™]auto ; cette quantité est négligeable devant [OH-],

donc : [OH] = [NHs" =1,182.10“* mol.L*!
[Hs0"]=10%/[OH]=107"*/1.182.10* soit [H30"] = 8,46.10 X mol.L?
Conservation de la matiére : Cnnz= [NH3] + [NH4™]

[NH3] = Cnns— [NH4+] =102 -1,182.10* soit: [NH3] = 8,818.10 % mol.L*
On reporte les valeurs de [NH4"], [NH3] et [H30"] dans Ka:
[NH3].[ H30*] 8.818.10°*8.46 1011

[NH4] 1.182 10~*
Donc pKa(NH4*/NH3) = 9,2
b) A un litre de la solution précédente, on ajoute 1072 mole de chlorure d’ammonium solide.
Pour déterminer o', le coefficient de protonation de NH3 apres cet ajout.
On doit exprimer [NH4"], [NH3] et [H3O*] en fonction de a'[let reporter dans I’expression de
Ka.
La concentration totale de I’ion ammonium [NH4"] est la somme de [NH4"]1 due a la dissolution
de NH4CI et de [NH4"]2 due & la protonation de NHs selon 1’équilibre (1) :
[NH4] = [NH4"]1 +[NHs™]2

= 6311071

Comme : NH4CI (s) — NH:s (ag) + CI (aq)
[NH4*]1= CNhac1 =102 mol.L™
Par ailleurs : NHs + H0 2 OH + NH4*

[NH4 2 =[OH] =Cnnz o et [NH3]=Cnnz % (1 — )
[H30%] = Ke/[OH] = 104/ Cpiz % o
L’ajout de NH4CI faisant rétrograder 1’équilibre (1), [NH4"]2 < 1,182.10% mol.L™, ce qui le
rend négligeable devant [NH4]1. Donc : [NH4*] =~ [NHs"1= 1072 mol.L™*
Le report des concentrations dans Ka donne :
, 10—14—
_ [NH3].[H30*] CNH3 X (1-a) e (1- a)10712
B [NH4] B 102 B o
On obtient alors : o '=1,6.107°
L’ajout de NH4CI a fait rétrograder la protonation de NHz de 11,82 % a 0,16 %.

= 6.3110710°

Exercice 10 :

L’acide malique HOOC—-CH>—CH(OH)-COOH est un diacide dont les pKa respectifs valent
3,46 et 5,10.

L’acide lactique est le monoacide CH3—CH(OH)-COOH de pKa = 3,86.

Dans les vins, 1’acide lactique est issu de la fermentation de 1’acide malique, appelée
fermentation malolactique.

Calculer le pH d’un mélange contenant 3,5.1072 mol.L™ d’acide malique et 1,75.102 mol.L™
d’acide lactique. Ne pas tenir compte de la seconde acidité de I’acide malique.

Comparer au pH qu’auraient les solutions de chacun des acides, isolément, a la méme
concentration.

En déduire laconséquence de la fermentation malolactique sur le godt du vin.
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Corrigé 10 :
Acide malique : H2An ; seul le pKa le plus faible est pris en compte : pKam = 3,46 ;
concentration Cy
Acide lactique : H; ; pKa; = 3,86 ; concentration C;
Equilibres en solution ~ HAm + HO0 2 H:O* + HAm"
HA  + H0 2 HsO" + Ar
L’autoprotolyse de 1’eau et la seconde acidité de 1’acide malique sont négligées.
Constantes d’équilibre.

[HAZ].[ H307]

Kam = mag
v _ AT1[H30%] _
YT HAYD T

Electro-neutralité (EN) : [ H30*] = [HA;,] + [A7] + [ HO Inégligeable
Hypotheése : les deux acides sont faiblement dissociés = [H,A,,] = C1; [HA;] = Co.
Calcul. On exprime [HA;,] et [A]] a partir des constantes d’acidité, et on reporte dans (EN) :

Kam C1 Kal Cz
[H30*] ~ [H307]

[H30%] = soit [H30%]2 = Ka,, C, +Ka; C,

Et pH=-12log(Ka,, C; + Ka; C,)
Application numérique : C1 =3,5.102mol.L"?; C,=1,75.102 mol.L ! ;
Ka,, =103 =347.10*
Ka, =1073%6=1,38.10%. pH = —1/2log [3,47.10 % - 3,5.10 2 +1,38.10 4 -1,75.10°2]

Soit pH=24
Verification de I’hypothese

[HzAm] — 10Kam—pH — 103.46—2.42 =11

[HAR,]
[HA] = 10Ku—pH — 1(386-242 — g
|471]

pH des solutions d'acides ou de bases. Tampons. Dosages pH-métriques

id
Dans les deux cas : L2<4¢]
[base]

; I’hypothese est validée.

> 10 ; la forme acide est majoritaire, I’acide est faiblement dissocié
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Chapitre 1V : Réactions oxydoréductions

Nombre d’oxydation :
Le nombre d’oxydation d’un ¢élément caractérise son état d’oxydation. C’est un nombre
algébrique entier noté en chiffre romain.
(a) Il est égal a la charge de 1’élément lorsqu’il est seul.
Exemple : dans Na* : Na(l) , dans CI": CI(-1) , dans Mg?* : Mg(Il).
(b) Dans un édifice polyatomique, on utilise la formule suivante : X(nombre oxydation
¢lément « 1 » x nombre éléments « 1 ») = charge de 1’édifice.
Exemple : dans MnOg4™ : Mn(VI1) , dans Cr207% : Cr(VI)
De maniére générale : H (1), sauf dans H2 (0) et les hydrures [Ex.: NaH] (-1).
De maniere générale : O (-11), sauf dans H2O2 (-1), O2 (0), F20 (II).
Attention : cas des oxydes métalliques Ex. : 1.Fe (II) dans F.0 et 2.Fe (I11) dans Fe3Oa.

N.o. d’un atome dans un corps simple =0

N.o. de H dans une espéce (ion ou molécule) composee = 1

N.o. de O dans une espéce (ion ou molécule) composée = -2

N.o. de F,Cl,Br,l, dans une espece (ion ou molécule) composée = -1
Somme des n.o. des atomes dans une molécule =0

Somme des n.o. dans un ion composé = sa charge

Couple d’oxydoréduction :

- Un couple d’oxydoréduction est constitué de deux espéces ou seul un élément voit son

nombre d’oxydation varier [Ex: Mg?*/Mg , Cr.07 %/Cr®']

L’espece ou I’élément en question possede le nombre d’oxydation le plus €levé est appelée
Oxydant : une entité (atome, molécule ou ion) capable de capter au moins un électron (noté e°)
au cours d’une réaction chimique. C’est un Accepteur d’électron(s).
L’espéce ou I’élément posseéde le nombre d’oxydation le plus faible est appelée Réducteur : une
entité (atome, molécule ou ion) capable de céder au moins un électron au cours d’une réaction
chimique, c’est un Donneur d’électron(s).

Les deux espéces sont en équilibre :
Oxydant + ne ﬂ-- Réducteur

(2

La réaction dans le sens (1) est dite Réduction — Gain d’électron(s)
La réaction dans le sens (2) est dite Oxydation — Cession d’électron(s)
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Equilibrage de réactions d’oxydoréduction :
- Ecriture de la demi-réaction pour chaque couple Ox/Red:

-Identifier I’oxydant et le réducteur. N.O.(Ox)>N.O.(Red).
-Equilibrer I’¢lément dont N.O. varie.
-Déterminer le nombre d’électrons échangés.
-Equilibrer les charges par addition des ions H acide ou basique).
-Equilibrer Les H et les O en ajoutant H
- Ecriture de la réaction globale :
-Multiplier les deux demi-réactions par des nombres de telle maniére a avoir le méme nombre
d’¢électrons échangés par les deux couples.
-Faire la somme des demi-réactions en inversant 1’'une d’entre elles et faire les simplifications.
(Dans la réaction globale, les électrons ne doivent plus apparaitre)
Exemple : équilibre dans un milieu acide

HNO3 n.07=? x + 1+3(-2)=0 x=+5
/ \ N(+V)
-2
+1 <
NO5 0.0y =7 x+2(-2)=-1 X=+3
I \ N(+111) ‘
-2
X
HNO, +2e + H* — NO, + H,0
“TPETT A(n.o)=2 . 7{\”““]

2¢& échangés

Oxydant Réducteur

Exemple : équilibre dans un milieu basique

BrOz nopy=7 x+3(-2) =-1 x=+45

I\

X -

) Bri+V)

BrOj nop,=? x+4(-2)=-1 x=+7

TN\

; Br(+VII )
X T

BrO;+2c +H,0 = BrO; +20HF

—7_7=2
Bre+viy | A00)=T-2=2 Ly,
Oxydant 2¢ échangeés Réducteur

Les réactions globales d’oxydoréduction ont généralement des constantes d’équilibre trés

élevés et ils sont donc totales.

--------------------------------------------- y




Exemples de couples d’oxydoréduction :

Couple Ox/Red Equilibre de réduction
H* /H> 2H" + 2e' H»
Ce**/Ce?* Ce* +e « Ce*
/I lo+ 26« 2I
Br, /Br Bro+ 2e” < 2Br
ClO /CI ClO + 2H" + 26" «> CI" + H20
MnO4 - /Mn?* MnOs ~ + 8H* + 5" <> Mn?* + 4H0
Cr,07 % [Cr* Cr07 2+ 14H" + 66" <> 2Cr** + 7H20

Une réaction d’oxydoréduction est une réaction de transfert d’électron(s) entre un oxydant et
un réducteur de couples différents. Les produits de la réaction sont les formes conjuguées des
réactifs. L’équation de réaction est :

Oxq + nq& g=—= Redq ... m  couple (OXq /redq)
Redy +— Ox; + Npe: e m couple (OX2/red 3)

N20X1 + NiRedy —= N2Red; + N10x, €changedeny. nye-
Définitions d’une pile :
Une pile est un générateur électrochimique (conversion d’énergie chimique en énergie
¢lectrique) dans lequel se déroule une réaction d’oxydoréduction entre deux couples redox. Il
est constitué de deux parties (appelées demi-piles), reliées par un pont salin, comportant
chacune un conducteur métallique (appelés électrode) en contact avec un milieu ionique
(conducteur) appelé électrolyte. L’une des électrodes est la borne (+) et 1’autre la borne (-) ;
L’¢lectrode ou se produit une réduction est appelée la cathode ;
L’¢électrode ou se produit une oxydation est appelée 1’anode.
Fonctionnement d’une pile :
- A D’intérieur de la pile, le passage du courant électrique est assuré par des ions (porteurs de
charges) : les cations se déplacent dans le sens du courant (vers la borne (+)) et les anions se
déplacent en sens inverse (vers la borne (-)) ;
- A Dextérieur de la pile, le passage du courant électrique est assuré par des électrons (porteurs
de charge) : ils se déplacent de la borne (-) vers la borne (+) (sens inverse du sens conventionnel
du courant) ;
- Le pont salin assure la continuité électrique et la neutralité électrique entres les deux demi-
piles.
Lorsque la pile fonctionne, une réaction chimique a lieu dont 1’équation correspond au

bilan des reactions électrochimiques qui se déroulent a chacune des électrodes de la pile :
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La pile transforme donc de I’énergie chimique en énergie €lectrique qu’elle transfére au circuit

extérieur : ¢’est un générateur €électrochimique. Une partie de I’énergie libérée est dissipée par

effet Joule.

Exemple : La pile Daniell

En 1836, John Frederic Daniell mit au point une pile a deux compartiments. Cette « pile Daniell

» fut utilisée pendant plusieurs décennies et servit méme de pile étalon de tension électrique car

a 25°C, elle fournit toujours une tension stable de 1,1 V. Facile a étudier au laboratoire, elle

n'est cependant plus utilisée de nos jours car I'électrolyte qu'elle contient est liquide.

CATHODE ANODE

| Alaborne € : Zn* uy / Zny

i\ 2+
n, =12n,, +2e

Alaborne ® : Cu™ (g / Cuggy

2+ - —
Cuy,, +2e =Cu,

Solution de Solution de
sulfate de cuivre sulfate de zinc
Demi-pile 1 Demi-pile 2
(Electrolyte 1) (Electrolyte 2)
Borne @ Borne ©
(REDUCTION) (OXYDATION)
Lame de cuivre trempant dans une p i Lame de zinc trempant dans une
solution de sulfate de cuivre (1) : Eontsalin: solution de sulfate de zinc (II) :
(C“(.an + sol’w ) Gel de n'|trate d’e potass'lum ou de (ch'a::; + SO;’W )
) nitrate d'ammonium .
Réaction a I'électrode : Réaction a I'électrode :
Cu,, +2e” =Cuy, n, =In,,+2e

Réaction globale d’oxydoréduction :

Cu,,y +2Zn, —>Cuy, + Zn;m)\

Deux moles d’électrons sont échangées au cours de la réaction entre une mole d’ions

cuivre (I) et une mole d’atomes de zinc.
Il existe plusieurs types de piles :
- Les piles salines et alcalines
- Les batteries d’accumulateurs de voiture

- Les piles a combustible.



Le potentiel d'oxydoréduction :

Ou encore dit potentiel redox, est une grandeur empirique exprimée en volts (de symbole V) et
notée En ou, pour le potentiel redox standard E°(M™/M) ol M désigne un métal quelconque.
Ce potentiel est exprimé par rapport a une référence, souvent mesurée par une électrode
normale & hydrogene (ENH).

Dans les conditions standard (25°C, P=1atm), I’enthalpie libre d'un systéme (état initial - état
final) s'écrit AG® = AH?—TAS®

Avec AG? Enthalpie (ou énergie) libre, AHOENthalpie, ASO Entropie et T la température.

D'autre part : AG’=—RT logK=—nFE°. Pour une réaction électrochimique, on écrit :

Pour un(e réaction : Q = [red]l0%a] ot i E est la f.e.m (force électromotrice) de la pile
[0x1][red>]

Ox1 + Redy +#— Red1 + Ox3

= _nfE = AGO + — _nfE° + [red,][0x,]
AG =-nfE = AG” + RTlog Q = -nfE° + RTlog Oxilred.]
it - — o o RT [red,][0x2]
On obtient: E=E +nf log oz lired]
Pour une demi-réaction : Oxg + ne &= Redy
_po LRT [0x1] _ o 0.059 [0x1] . .
E=E +nf log Tred] = E° +— log iroda] équation de Nerst du couplé (Oxi/Red:).

Pour ’autre demi-réaction :

Ox, + ne g— Red;
_Fo LRT [0x2] _ o 0.059 [0x,] . .
E=E +nf log Tredl] = E° +— l iredi] équation de Nerst du couplé (Oxo/Red>).
Soit en générale pour la demi-pile : aOx + ne” == bRed
L'équation de Nernst s'écrit : E=E° +Z o [0x]"
g ' nf 9 [Red]b

1. E: le potentiel en Volt

2. E°: le potentiel standard en Volt

3. R: constante des gaz parfaits R = 8,3145 J-mol*-K*
4. T: latempérature en Kelvin (K)

5. F: la constante de Faraday = 96 485 C.mol*

6. N: le nombre d'électron échangeés

L'équation de Nernst s'écrit dans les conditions standard (P= 1latm, T° = 25°C)

0.059 ox]®

E=E° +2%2 54 1%
[Red]b

Equation de Nernst pour un systéeme rédox : aOxi + bRedz + ne"==cRed1 + dOx>

S i o= o 4006 1 [0x1]% [Red,]”
. = +— —_—
L'équation de Nernst s'écrit: E=E n log [Red,]€[0x,]%
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https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89lectrode_normale_%C3%A0_hydrog%C3%A8ne
https://www.lachimie.fr/solutions/oxydoreduction/faraday.php

Récapitulatif de définition :

Cette définition est valable pour toute réaction oxydoréduction spontanée. Elle englobe toutes
les informations qu’on peut utiliser pour résoudre les exercices de ce chapitre.

Gyydation=0 = === ®)
Perte des e _1 Augmentation

de nombre d’oxydation

Le couple redox de moins potentiel Siége a I’anode

Consommation de métal
Reduction)= (+) = (H=(FH)=(H) = ()
: ) | ‘ | Diminution
Gain des e de nombre d’oxydation
Le couple redox de plus potentiel Siege a la cathode

Dépot de métal

s |



Enoncé et résolution des exercices

Exercice 1 :

Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction relatives aux couples suivants :

AlF*(aq) / Al(s) MnO4 " (aq) / Mn?*(aq) (en milieu acide)

NOz " (aq) / NO(g) (en milieu acide) MnQO4~ (aq) / MnO2(s) (en milieu acide)

Une solution aqueuse de permanganate de potassium peut oxyder I'eau oxygénée en milieu

acide. Ecrire I'équation de cette réaction d'oxydoreduction sachant que les couples mis en jeu
sont: O2(g) / H20z2et  MnOa4 (ag) / Mn?* (aq)

Corrigé 1:

Al 3" (ag) + 3¢ — Al(s)

MnO4 " (aqg) + 8H* (ag) + 56 — Mn?* (aq) + 4H20

NOs3 (ag) + 4H* (aq) + 3= — NO(g) + 2H20

MnO: " (aq) +4H" (aq) + 3e"— MnOa(s) + 2H20

Apres simplification par H+ (aqg), I'équation de la réaction s'écrit:

MnO:- (aq) + 8H" (aq) + S« — Mn*" (aq) + 4Hz0 e 2
H0; - Og) + 2H (ag) +2e0 . 5

2MnO:- (aq) + 5H202 + 6H (aq) — 2Mn* (aq) +502(g) + SH10
Exercice 2 :

Donner 1’équilibre des couples redox suivant dans le milieu acide
(02 / H20)

(1057/12)

(Cro07-%/ Cr¥)

(MnO; / Mn?*)

(Hg** Hg)

(NOs /NO)

(MnOg4/ Mn?)

(S406 2/ S2032)

S@ o o0 o

Corrigé 2 :

a.02+4H " +4e 2 2H20

b. 2105 (aq)+ 12H*(aq)+ 10 e 2 Ix(ag)+ 6H20(1) ;
C. Cr207-% + 14H* +6 e 2 2Cr¥* + 7H0(1)

d. MnO2(s) + 4H*(ag)+ 2 e 2 Mn?*(aq)+ 2H20(l) ;
e. Hg?*(ag)+ 2 e 2Hg(l)

f. NOs'(aq)+ 4H"(aq)+ 3 e 2 NO(g) + 2H20(1)

g. MnOs- + 5e + 8H* 2 Mn?* + 4H,0

h. S4iO¢?+2e2 25,037
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Exercice 3 :

a) Préciser les nombres d’oxydation des éléments constitutifs des composeés suivants :

H»Si03 ;: PO4* : H3AsO3 : HAsO4? : HoSO4 ; HCIO,.

b) Méme question pour : ClO4 ; ClO3™; CIO2; CIO™; Cl2; CI.

Ecrire la demi-équation caractéristique du couple ClOs/CIO3™ en milieu acide et en milieu
basique.

c) Méme question pour HslOg ClIO47; HIOs : HOI ; I2; I ; ICl3; ICI2.

Ecrire les demi-équations caractéristiques des couples HslOg/105™ ; 105712 ; HOI /17, en milieu
acide.

Corrigé 3 :
H2Si03 POs* H3AsO3 HAsO4%~ H2SO4 HCIO4
Si (+1V) P (+V) As (+111) As (+V) S (+VI) Cl (+V1I)
ClO4 ClOs ClO2 ClO™ Cl2 ClI-
Cl (+VII) Cl (+V) Cl (+111) Cl(+]) Cl (0) Cl (-I)

ClO47/CIO3™ en milieu acide : ClO4 (aq) + 2 H" (aq) + 2 e 2 CIO3™ (aq) + H20 (1)
ClO47/CIOs™ en milieu basique : ClIO4 (aq) + H20 (l) + 2 e 2CIOz™ (ag) + 2 OH™ (aq)

Hs10¢6 HIO3 HOI P I~ ICl3 ICly

LEVID | 1Y) | T@#) | 1) | TCny | Ty eIy | rEycren

En milieu acide :

Hs106/1037: HslO6 (aq) + H* (aq) + 2 e 2 103 (aq) + 3 H20 (1)
1057/12: 2105 (aq) + 12 H* (ag) + 10 e 2 Iz (s) + 6 H20 (1)
HOI/I" : HOI (ag) + H* (aq) + 2 e 2 I (aq) + H20 (1)

Exercice 4 :

On donne I'équation suivante : S;0s > (aq) + Hg2 2* (aq) 2S04 % (aq) + 2Hg?" (aq)

1. Identifier les deux couples rédox mis en jeu dans cette réaction d'oxydoréduction.

2. Ecrire les demi-équations d'oxydoréduction correspondant a ces couples.

3. Déterminer quels sont, respectivement, I'oxydant et le réducteur dans la transformation
étudiée.

Corrigé 4 :
1- Les couples mis en jeu dans cette réaction sont : S,0s > (aq) / SO4> (aq) et
Hg?* (ag) / Hgz ** (aq)

2- Les demi-équations d'oxydoréduction correspondantes sont :
S20s % (aq) + 2e- — SO4% (aq)
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2Hg* (aq) + 2¢° — Hgz ** (aq)
3- L'équation chimique de la réaction étudiée est obtenue en faisant la somme membre a
membre des deux demi-équations redox apres avoir inversé le sens de la seconde.
8,08 > (aq) + 2e- — S0:>(aq)
Hg2* (aq) — 2Hg> (aq) + 2e

$:0s* (aq) + Hg*(aq) » SO+ (aq) + 2Hg* (aq)

L'oxydant est I'espéce qui capte les électrons. 1l s'agit donc de I'ion S20s 2 (aq).

Le réducteur est I'espéce qui donne les électrons. 11 s'agit de I'ion Hg2?* (aq).

Exercice 5 :

L'eau de Javel, désinfectant d'usage courant, est fabriquée par action du dichlore gazeux sur une
solution d'’hydroxyde de sodium.

1. Cette réaction d'oxydoréduction met en jeu les deux couples donnés ci-dessous. ClIO™ (aq) /
CI%(g) et CI%(g) / CI" (aq) Ecrire les deux demi-équations d'oxydoréduction correspondantes.

2. A partir de ces deux demi-équations d'oxydoréduction, donner une équation chimique ayant
pour seuls réactifs Clo(g) et H20.

3. Ecrire I'équation de la réaction acidobasique entre les ions oxonium et les ions hydroxyde.
4. En combinant les deux dernieres équations, écrire I'équation chimique de synthese de I'eau
de Javel.

Corrigé 5 :
1. Les demi-équations d'oxydoréduction sont :
2CIO" (aq) + 4H* (ag) + 2&° — Clx(g) + 2H20

Cly(g) +2¢¢ — 2ClI (aq)

2. En faisant la somme membre a membre de l'inverse de la premiere demi-équation et
de la deuxieme et aprés avoir simplifier par 2 on a:

Cla(g) + 2H0 — 2ClIO- (aq) +4H" (aq) + 2e-
Ch(g)+2¢ — 2Cl(aq)

Cl(g) + H:0 — ClO (aq) +CI (aq) +2H* (aq)
3. Laréaction acidobasique entre les ions oxonium et les ions hydroxyde s'écrit:
2H" (aq) + 2HO (aq) 2H20
4. En faisant la somme membre a membre des deux derniéres équations et aprés
simplification par H+ et par H20 on a:

Ch(g) + H:0 — ClO (ag) +CI (aq) +2H* (aq)
2H" (aq) + 2HO (aq) — 2H:0

Cl(g) + 2HO (ag) — ClO (aq) +CI (aq) + H20
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Exercice 6 :

a) Les solutions de permanganate de potassium sont instables. Une solution préparée a I’avance
doit étre étalonnée avant usage. Ecrire la réaction d’étalonnage au moyen d’une solution d’acide
oxalique H2C204, en présence d’acide sulfurique.

Donnée. Couples mis en jeu : MnOs/Mn2" ; H2C204/CO> (g).

b) L’acide nitrique dilué réagit sur le sulfure d’hydrogéne H2S. Il se dégage du monoxyde
d’azote NO et il précipite du soufre solide. Ecrire la réaction.

Donnée. Couples mis en jeu : (NO3/NO (Q)) ; (S (s)/H2S).

c) Le nicotinamide di-nucléotide NADH est oxydé par le dioxygéne en NAD"; il se
forme H,0,. Ecrire la réaction.

Donnée. Couples mis en jeu : NAD*/NADH ; Oz (g)/ H20..

o~ CO—NH, CO—NH,
0T

) )
R R
NAD* NADH

Corrigé 6 :

On doit écrire et équilibrer les réactions redox en solution aqueuse

a)- H2C20s(aq) = 2CO2(g)+2H*(ag) +2¢e (x5)
MnOs (ag) + 8H" (ag) +5e° = Mn* (ag) +4 H0 (I) (x2)

5 H,C204 (aq) + 2 MnO4~(aq) + 6 H*(aq) — 10 CO2 (g) + 2 Mn?*(aq) + 4 H0 (1)
soit: 5 H2Co04 + 2 KMNO4 + 3 H2SO4 — 10 CO2 + 2 MnSO4 + K2SO4 + 4 H,0

b)- H.S (ag) = S(s) +2H%(aq) +2e  (x3)
(H"+NO3) (agq) +3H" (aq) +3e” =NO(g) + 2 H20 () (x 2)

3 HoS (ag) + 2 (H*+ NOs") (aq) — 3 S (s) + 2 NO (g) + 4 H20 (l)

c)- NADH (agq) = NAD" (aq) + H" (aq) + 2 e~
Oz2(9) + 2H"(aq) +2e" = H202 (aq)

NADH (aq) + Oz (9) + H" (aq) — NAD" (aq) + H202 (aq)
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Exercice 7 :
On donne les potentiels redox suivant :

Couple redox FaolF Cl/CI Br,/ Br PbO, / Pb*?
E° (V) 2.87 1.40 1.06 1.46

1- Prmi ces couples redox, lequel réagit spontanément avec 1’ion Pb+2 en milieu acide.
Justifier votre réponse.

2- Ecrire les deux demi-réactions.

3- En déduire la réaction globale.

Corrigé 7 :
L’oxydant appartenant au couple de potentiel redox plus elevé que E° PbO2/ Pb*? réagira

spontanément avec Pb*2. Donc F, est un oxydant plus fort que PbO2 en milieu acide.

Pb*? + 2H,0 = PbO, + 4H" + 2¢

Fo + 2¢ = 2F

F, + Pb*2 + 2H,O0 = 2F + PbO, + 4H'
Exercice 8 :

Le L-lactate est oxydé par NAD+ en pyruvate a 300K en présence d’une enzyme, suivant la

réaction :
L-Lactate + NAD" % pyruvate + NADH + HT
Les potentiels redox standards sont respectivement :

E°1(pyruvateniactate) = -0.19 V et E°2(vap+napH) = -0.32 V. Indiquer, en justifiant, quel est le sens

spontané de la réaction dans les conditions standards biologiques.

Corrigé 8:

L-Lactate + NADT lll' pyruvate + NADH + H"

(2)
Eol(pyruvatellactate) = '019 V est Supérieur que EOZ(NAD+/NADH) = '032 V

Le pyruvate est I’oxydant le plus fort. Donc le sens 2 est le sens spontané de la réaction.
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Exercice 9 :

L’acide tellurique HeTeOs est tres différent de ses homologues 1’acide sulfurique H2SO4 et
I’acide sélénique H>SeOas. En phase solide, il présente des molécules octaédriques Te(OH)s.
C’est un oxydant assez fort a froid, et un diacide faible. On peut le préparer en faisant agir des
oxydants puissants sur Te ou sur le dioxyde de tellure TeOa.

a) Quel est le degré d’oxydation de Te dans ce composé ? Comment interpréter I’existence des
octaédres Te(OH)g ?

b) Considérons le cas ou HeTeOs est préparé en oxydant TeO- (s) par le permanganate
de potassium & pH = 0. Ecrire la réaction et en calculer la constante d’équilibre.

¢) L’oxydation de 1 kg de TeO> (s) a fourni 125 g de HeTeOs. Calculer le rendement de cette
synthése. Est-elle satisfaisante ?

d) Le dioxyde de tellure amorphe a des propriétés optiques intéressantes, en particulier
un indice de réfraction élevé (= 2,2), ce qui a conduit a en faire des verres. Des nanoparticules
en ont été obtenues par pulvérisation d’une solution aqueuse d’acide tellurique dans un four,
en présence d’air, a 800 °C. A cette température, HgTeOg est pyrolysé. La vapeur d’eau est
éliminée, et les nanoparticules de TeO2 (s) recueillies a la sortie du réacteur.

Ecrire le bilan de la pyrolyse a 25 °C. Montrer qu’il s’agit d’une oxydoréduction et préciser le
role de I’air dans le four.

Données : A pH =0: EO(HsTeOs/TeO; (s)) = 1,02 V ; EO(MnO4s/ Mn?*) = 1,51 V.
M(HesTeOs) = 229,6 g.mol™ ; M(TeO3) = 159,6 g.mol ™.

Corrigé 9 :

Acide tellurique et dioxyde de tellure : de I’oxydoréduction aux nanoparticules
a) HeTeOs comporte H(+1), O(-II) et Te (+V1).

Les octaédres Te(OH)s correspondent & des complexes hexahydroxotellure(V1) :

H
A

S

-.-ij_,-'
H

b) Demi-équations redox.
TeO2(s) +4 HO (I) = HeTeOs (aq) +2H" (agq) + 2 (x5)
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MnOs (ag) + 8H* (agq) +5e” =Mn?" (aq) +4 H.0 (I (x2)
Réaction d’oxydoréduction (synthése de HeTeOg).

5 TeO2 (s) + 2 MnO4 (aq) + 12 H20 (1) + 6 H (aq) — 5 HsTeOs (ag) + 2 Mn?* (aq)

Oxydant : MnO4™ ; E10 (MnO4/ Mn?*) = 1,51V
Réducteur : TeOz ; E20 (HeTeOe/TeO2) = 1,02 V
Nombre d’e” échangés compte tenu de la stoechiométrie de réaction bilan : n = 10.

Constante d’équilibre de cette réaction (relation 9.7) :

Pour prévoir le caractére quantitatif ou non d’une réaction redox, la constante d’équilibre peut

étre calculée en remplacant E° dans 1’équation 9.5 par : E1°— E2°.

n(E9-E9) 10(1.51-1.02)

K= 10 0.059 = 10 0.059 — 1083

La réaction est quantitative.
¢) L’oxydation de 1 kg de TeO2 (s) fournit 125 g de H°TeO®. Les masses molaires sont :
M(TeO,) = 159,6 g.mol; M(HsTeOs) = 229,6 g.mol 2.

La réaction de synthése est quantitative. Par conséquent, si le rendement était 100 %, on

obtiendrait HeTeOs dans les proportions steechiométriques, ¢’est-a-dire en quantite égale a celle

de TeO: oxydé, soit 1000 1ol Or, il s’est formé : 125 ol
159.6 229.6
Le rendement de la synthése vaut donc :Rdt = 125/2296 100 = 8.7%
1000/159.6

Le rendement de cette synthése est trés médiocre, ce procédé n’est pas vraiment intéressant.
d) L’acide tellurique est pyrolysé a 800 °C. Le bilan (a 25 °C) de la pyrolyse est :

HeTeOs (aq) — TeO2 (s) + %202 (g) + 3 H20 (1)
Lors de cette réaction a 800 °C, I’atome Te(+VI) est réduit en Te(+1V), et I’un des atomes
d’oxygene O(-Il) de HeTeOg est oxydé :

Te(+VI) + 2 e — Te(+1V)

O(Il) — % 020)(g) +2¢€
La présence d’air, et donc de O2 en exces, permet d’obtenir TeO2 et non Te. Si la réduction
deTe(+VI) va jusqu’a Te(0), O2 oxyde Te en TeO>. La pyrolyse est donc contrdlée par la
température et le débit d’air de fagon a stabiliser I’obtention du degré d’oxydation intermédiaire
(+1V) du tellure.
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Exercice 10 :

Une demi-pile est constituée d’une électrode de cuivre immergée dans 50 mL d’une solution de
sulfate de cuivre a 8.103 mol.L ™.

a) Quel est le potentiel de cette électrode a 25 °C ?

b) On ajoute 0,05 mol de NH3 & la solution ci-dessus ; il se forme [Cu(NH3)4]**. De combien
varie le potentiel de 1’¢électrode ?

Données : E%(Cu?*/Cu) = 0,34 V ; pour [Cu(NHs3)4]?*, log K¢ = 12,59.

Corrigé 10 :

Potentiel d’¢lectrode d’un couple redox et complexation

a) Dans la solution : [Cu?*] =Ccusos = 8.10 mol.L L.

La demi-équation caractéristique du couple Cu?*/Cu est :

Cu**(ag)+e =Cu(s) n=2

Le potentiel de 1’¢lectrode de Cu est donné par la formule de Nernst. La forme Red étant du Cu
(S) pur, son activite est égale a 1.

En assimilant activité et concentration molaire pour Cu?*, on obtient :
0.059
n
b) L’ajout de 0,05 mol de NHz aux 50 mL de solution provoque :

Cu®* (aq) +4NHs(aq) —  [Cu(NHs)4]**(aq)
_ [Cu(NH3)}%]
T [Cu*?][NH;)*
La concentration de NH3 ajoutée est : [NHs]aj = 0,05/50.10°= 1 mol.L 2.

0.059

E=E°+ log[Cu*?] = 0.34 + Tlog[8.10_3] soit E=0,278 V

= 10?59 = 3.910'2

Pour calculer le potentiel de 1’¢électrode apres ’ajout, il faut déterminer la nouvelle
concentration :

[Cu?*] La conservation de la matiére s’écrit :

[NHs]aj = [NH3] + 4 [Cu(NH3)4%']

[Cu?*] = [Cu?] + [Cu(NHs)4*']
Compte tenu de I’excés de NH3 ajoutée par rapport & : [Cu?*] = 8.10°mol.L?, on considérera
que : [Cu?*] << [Cu(NHs)42"] ; par conséquent :

[Cu(NH3)s*] = 8.10*mol.L 2.

[NH3] = [NHs]aj — 4 [Cu(NH3)s**] =1 -4 x 8.1073= 0,968 mol.L ™.

D’ou:

Cu(NH3)$?] 81073
[Kf][NH3]* 3.910120.968%

[Cu?] =1 = 2.310715 mol/l
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E=E°+

9 9
log[Cu*?] = 0.34 + log[2.31071%] = —0.092 V

Le potentiel de I’¢électrode a varié de AE = (- 0,092 — 0,278), soit: AE=-0,37V

-------------------------------------------- =y
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Annexe 1

Couples acide/base les plus courants classés en fonction de leur pKy
(I=0,r=200u25°C)

pK, Couple acide/base Nom des deux formes du couple acide/base
0 H,0%/H,0 ion hydronium / eau
0,7 | CClLCOOH/CClL,CO0™ f;:]lﬁor oéthancique / ion trichloéthanoate
1,25 H,C,O4/HC,0,4 acide oxalique / ion hydrogénooxalate
1,3 | CHCl,COOH/CHCl,COO™ zﬁéﬁfmé —— / ion dichloroéthanoate
acide sulfureux
1.8 | H,SO3(S0, + H,0)/HSO5™ | (dioxyde de soufre / ion hydrogénosulfite
dissous)
1.9 HSO,7/S0,*~ ion hydrogénosulfate / ion sulfate
2,1 H;PO4/H,PO,~ ;{r::tt'llzphosphorique / ion dihydrogénophosphate
2.9 | CH,CICOOH/CH,CICO0™ 26198 _ / ion monochloroéthanoate
monochloroéthanoique
32 HF/F~ acide fluorhydrique / ion fluorure
32 HNO,/NO,~ acide nitreux / ion nitrite
3,75 HCOOH/HCOO™ acide méthanoigue / ion méthanoate
4,2 | CgHsCOOH/CgHsCOO™ |acide benzoique / ion benzoate
4,2 HCQO{;‘CgOf' ion hydrogénooxalate / ion oxalate
4.6 CgHsNH3*/CgHsNH, | ion anilinium / aniline
4,75 CH;COOH/CH,COO™  |acide éthanoique /1on éthanoate
acide carbonique
6.4 | H,CO4(CO, + H,O)/HCO5™ |(dioxyde de carbone fion hydrogénocarbonate
dissous)
7,0 H,S/HS™ acide sulfhydrique fion hydrogénosulfure
72 HSO; /504>~ ion hydrogénosulfite / ion sulfite




_ 3 ion . .
7.2 H-PO, /HPO, dihydrogénophosphate / ion hydrogénophosphate
7.5 HCIO/CIO™ acide hypochloreux / 1on hypochlorite
9.2 | B(OH); ou H3BO4/B(OH)4 | acide borique / ion tétrahydroxoborate(11I)
9,2 NH,*/NH; ion ammonium [ ammoniac
9.2 HCN/CN™ acide cyanhydrique / ion cyanure
9,8 | (CHy-)3NH/(CHy-);N |ion triméthylaminium / triméthylamine
9,9 CgHsOH/CgHsO™ phénol / ion phénolate
10,3 HCO;7/CO-2 on - / ion carbonate

. : hydrogénocarbonate

(CHy - CH, -),NH,"/  |. e .
10,5 (CHs — CH, —),NH ion diéthylaminium / diéthylamine
10,7 | CH3;-NH3"/CH;-NH, |ion méthylaminium / méthylamine
10,7 | (CH3 -);NH,>%(CH; -),NH |ion diméthylaminium / diméthylamine
CH;— CH; — NH;*/ L . . .
10 .8 CH, - CH, - NH, ion éthylaminium / éthylamine
(CHy - CH,-);NHY/ |, - g :

11,0 (CH; — CH, -3 N ion triéthylaminium / triéthylamine

2 3— ion . i
12,4 HPO,~ /PO, hydrogénophosphate / ion phosphate
13,0 HS /8%~ ion hydrogénosulfure / ion sulfure
14,0 H,O/OH™ eau / ion hydroxyde
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Annexe 2

Potentiels standards d’électrode en solution aqueuse a 25 °C

Couple Ox / Red Demi-équation d’oxydoréduction EY %)
FA/F~ Fy +2e” =2F + 2,87
Ce**iCe™ Ce™ 4+ ¢ = Cel N iﬁ Egggi i ﬁ;
MnO, /MnO, MnO, +4H* + 3¢ = MnO; (s) + 2H,0 + 1,69 (pH=0)
MnO, /Mn** MnO4~ + 8H' + 5¢” = Mn®* + 4H,0 +1,51 (pH=0)
Au**/Au Autt + 3¢ = Au +1,50
PbO,/Pb** PbO, + 4H* + 2¢~ = Pb”™* + 2H,0 +145
Cl,/CI- Cly +2¢”=2CI~ +1,36
Cr,0,>/Cr** Cr,04°~ + 14H* + 6¢” = 2Cr** + 7TH,0 +1,33 (pH =0)
0,/H,0 V5 0, + 2H* + 2¢” = H,0 +1,23 (pH=0)
O,/OH™ Y20, + H,O + 2¢” =20H +082(pH="T)
Pt>+/Pt Pt 4+ 2¢ = Pt +1,18
Bra/Br~ Bry + 2¢” =2Br" + 1,09
NO; /NO(g) NO;™ + 4H* + 3¢~ = NO (g) + 2H,0 +0,96 (pH = 0)
Agt/Ag Agt+e =Ag +0,80
+0,77 (H,0)
Fe't/Fe*t Fe't + e =Fe?* +0,73 (HCIO, 1 M)
+0,68 (H,SO, 1 M)
I,/1- I +2e =2I" +0,54
Cu**/Cu Cu®* +2¢ =Cu +0,34
Sn+t/Sn?t Sn* + 2¢” = Sn** (HCI concentré) +0,15
H*/H, 2H* +2¢ =H, 0 (pH =0)
H,O/H, 2H,0 +2¢” = H, + 20H" +041 (pH="T)
Pb>*/Pb Pb* +2¢ =Pb -0.13
Sn’*/Sn Sn’* +2¢”=Sn -0,14
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Annexe 3

Produits de solubilité de quelque sels peu solubles dans I'eau a 25 °C

Sel pKs Sel pks Sel pKs Sel pKs
AgOH 77 | CuBr | 83 PbS 28.6 Heol, 28
AgaCrQy 12 Cul 12 Pb50y 7.8 Hg»Cly 18
AgSCN 12 CuOH 14 PhS,0, 6.4 Hg:Br 22
AgC0, 11 Cu(OH)2 19,7 PhCrOy 13.4 Bas0y 10
AgiPOy 16 CuCOs) 9.6 Pb3(PO4): 42 BaS0O; ]
AgS 492 CuC-0y 7.5 PbCl. 4.8 BaCO, 8.3
A 50y 4.8 CuS 35 PbBr- 4.4 BaCr(O, 10
AgCl 9.7 Sn(OH): 28 Pbl2 a9 Bas;(POy)2 22,5
AgBr 12,3 Sn(OH)4 56 Ph(10;); 12.5 BaC.0, 7
Agl 16 Fe(OH): 15,1 Zn{OH): 17 BaF: 5.8
AglO; 7.5 FeCO; 10,5 Zn(10s): 54 Ba(OH). 23
Ag:Cr0y 11 FeS 17,3 ZnCOs 10.8 Ca(OH)z 5.5
Ag:SO] 13,8 Fe(C-0y 6,7 ZnC.0y 8.8 CaC0, 8.4
Ag(CH:COy) | 2,7 Fe(OH)s 38 Zns 23,8 CaS0, 6,5
ngSgO_w 13 Ff:z 33 25 an {P04:I2 a2 CaSCL; 4,6
Ag(OAc) 2,7 FePOy 21 Al(OH); 33.3 CaC,0y K,6
AgCN 15,3 PbCO 13,5 AlPOy 18,2 CaF, 10,5
Cr(OH), 31 Pb(OH), 15,3 Al C04) 29 Cay(POy), 26
CuCl 6,7 PbC10y 10,5 Hg,50, 6.1 CaCrOy 4.9
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