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Généralités sur les
réactions en solution

. Solutions

Il. Aspect quantitatif

lll. Notion d'équilibre chimique

IV. Les solutions aqueuses

V. Les solutions aqueuses ioniques

V1. Relations concentration analytique
et concentration a I'équilibre

Vil. Quelques conseils pour la résolution
des exercices

Objectifs

» Connaitre les phénoménes mis en jeu lors de la mise en solution d'un produit.

* Savoir comment exprimer une quantité et une teneur.

« Savoir définir électrolyte fort et électrolyte faible.

+ Savoir calculer la force ionique d'une solution et les coefficients d'activités des ions
présents dans cette solution.

« Faire la différence entre la concentration analytique d’un produit et sa concentration
A l'équilibre.

» Savoir établir une constante d'équilibre.

. Solutions

A. Définitions

Une solution est définie comme un mélange homogéne d'espéces chimi-
ques différentes constitué par un solvant liquide en grande quantité et un
ou plusieurs composés appelés solutés, dissous en petites quantités.

A la différence d'une solution, une suspension se définit comme un
mélange hétérogéne d'espéces chimiques différentes constitué par un
solvant liquide en grande quantité et un ou plusieurs composés appelés
solutés, non dissous.

Lorsque la solution est analysée, les solutés portent souvent le nom d'analytes.

B. Phénomeénes mis en jeu lors de la mise en solution

Lorsque des molécules d'un soluté AB sont mises en présence d'un
solvant 5 et s'y dissolvent, trois choses peuvent se produire : solvatation,
ionisation et dissociation ionique.
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1. Salvatation

Il s'agit d'un phénoméne « obligatoire » qui aboutit 4 |a dissolution par
formation de liaisons entre molécules de soluté et molécules de solvant
(d'ol le nom de solvatation). Il s'agit de liaisons plus ou moins faibles. Par
exemple : si on dissout de I'éthanol dans I'eau, il n'y a pas de modification
fondamentale de la structure de la molécule d'éthanol ; toutes les maolé-
cules d'éthancl sont entourées de molécules d'eau, et il reste des maolé-
cules d’eau non liées. Lorsque le solvant est 'eau, le phénoméne porte le
nom d'hydratation.

La solvatation est le seul phénoméne obligatoire mais n'est pas le seul
possible,

2. lonisation

Lionisation est un phénoméne observable lors de la mise en solution,
lorsque le solvant modifie la structure du soluté et engendre ['appari-
tion d'une polarité voire la coupure de liaison covalente. Ce phénoméne
n'est pas obligatoire. Par exemple :
AB + m5 = A", B™; ces ions sont eux aussi solvatés A*, nS ; B™, nS
soluti salvant

La liaison intramoléculaire est rompue. (A", B7) forme une paire d'ions.
Cette réaction d'ionisation porte le nom de solvolyse.

3. Dissociation ionique

Dans certains solvants, les ions A* et B~ solvatés sont séparés: il y a
dissociation :
(A%, B7) = A" + B™ ; Kj est la constante de dissociation ionique
Kn

Limportance de la dissociation ionique est fonction du pouvoir disso-
ciant du solvant, ce pouvoir pouvant &tre caractérisé par la constante
diélectrique £ Plus la constante diélectrique ¢ est grande, plus elle
empéche les interactions électrostatiques entre ions de charge opposée.
Les solvants peuvent donc &tre classés en solvants :
= dissociants (¢ > 40, la dissociation ionique y est partielle ou totale) :
e =80 pour H,0 ;
- non dissociants (& < 15, la dissociation ionigue y est nulle : CHCL,,
CH;COOH.

» En résumé
* Dans un solvant dissociant comme l'eau : I'éthanol est une molécule
non ionisée. En revanche, si on prend le cas d'une molécule ionisable AB :
- si la molécule AB (comme par exemple CHyCOOH) est partielle-
ment ionisable :
AB + nH,0 = A*, H,0 + B~, H;0
CH;COO0H + nH,0 = H30" + CH;C00", H,0
- 5i la molécule AB (comme par exemple MaCl) est totalement
ionisable :
AB + nH,0 — A%, H,0 + B, H,0
MaCl + nH,0 = Na*, H,0 + CI", H,0
= Tandis que dans un solvant peu dissociant :
AB + 5 = (Al BZ) = Af +B:
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Létude des réactions chimiques en solution se raméne & celle des équili-
bres qui s'y produisent. Cette notion est une notion quantitative.

Pour exprimer quantitativernent ces équilibres, il faut savoir exprimer les
concentrations des différentes espéces en solution, & I'équilibre. Lexpres-
sion des concentrations repose sur 'expression des quantités et des
volumes.

Il. Aspect quantitatif

A. Expressions des quantités

Une quantité de substance peut s'exprimer soit :

= en masse : par exemple 32 g d'oxygéne ;

» en volume : (pour un gaz ou un liguide pur) par exemple 22,4 litres
d'oxygéne sous les conditions normales de température et de pression ;

= en unité de matiére : par exemple 1 mole d'oxygéne
Rappel : 1 molécule-gramme (1 mole) = N molécules vraies o0 N est e
nombre d'Avogadro = 6,023-10%. Les sous-multiples le plus souvent
utilisés sont : la millimale (mmol.) = 107 male, la micromole (pmol.)
= 107% mole.
La masse molaire MM est la masse d'une molécule-gramme (mole) et
non d'une molécule. Elle est aussi parfois notée PM (pour poids
moléculaire).

= en éguivalents :
- équivalent acide : nombre de moles d'acide capable de libérer en

solution une mole d'ion H;0*
1 équivalent acide = 1 mole de HCI

0,5 mole de H;50, (diacide fort)

1 maole de CH;COOH

— équivalent base : nombre de moles de base capable de fixer en solu-
tion une mole d'ion H;0*
1 équivalent base = 1 mole de NaOH

= 0,5 mole de Ba(OH),

- équivalent Redox : quantité d'oxydant ou de réducteur mettant en jeu
une mole d'électrons : I, + 2 ™ 217
1 équivalent Redox = 1 mole d'iodure = 0,5 mole d'lode |,

B. Expression de la teneur d'une solution

La teneur en soluté X est la quantité de ce soluté X rapportée a une quan-
tité donnée de solution, prise comme référence.

1. Teneur massique

La teneur est dite massique lorsque la gquantité de solution, prise comme
référence, est exprimée en masse.

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms
différents :

» teneur en grammes par kg : titre (g-kg™")’

1. Le titre &ant par défmition ke rappon d'une grandeur déterminge d'un constibuant & la méme grandeur
de Péchartillon entier, cest un nombre sans unitd, |l est cependant d'usage en chimie analytique
dexprienies La quartité de constituant en grasmimes of la gquantité d'échantillon en kilogramames.,
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teneur en grammes pour cent grammes: teneur pour cent
masse/masse ou pourcentage masse/masse (% m/m)

= teneur en milligrammes par kilogramme : partie par million : p.p.m.
= teneur en microgrammes par kilogramme : partie par billion : p.p.b
+ teneur en mole par kilogramme : molalité (mole-kg™")

2, Teneur volumique

La teneur est dite volumigue lorsque la quantité de solution, prise comme

reférence, est exprimée en volume.

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms

différents :

* teneur en grammes pour un litre : concentration en masse (g-L°")

= teneur en moles par litre : concentration molaire ou molarité
(mole-L™") - symbole M

= teneur en millilitres pour cent millilitres : teneur pour cent
volume/volume ou pourcentage volume/volume (% v/v)

C. Expression pratique en chimie des solutions - notion
de concentration

Deux expressions sont utilisées et ne doivent surtout pas étre
confondues :

« notion de concentration analytique ou concentration initiale ;
= notion de concentration & I'équilibre.

La concentration analytique C correspond & la définition de la teneur
volumique définie ci-dessus. Elle rend compte de la quantité du soluté
dissous dans un volume fini de solution. Elle est directement liée a la
fagon de procéder : on pése la masse de soluté correspondant au nombre
de moles de soluté voulu on ajoute le volume de solvant nécessaire gsp

(quantité suffisante pour). La concentration analytique C= 9 ou q=~Cv
v

Par exemple, « dans une fiole jaugée de 50 mL, on introduit 1 mmol. de X
et de lI'eau distillée gsp » c'est-a-dire jusqu'au trait de jauge. Le volume
final de la solution est exactement de 50 mL

La concentration C = ;—u = 0,02 M. Cette notion rend compte d'un bilan

global, sans préjuger des formes réelles dans la solution g Péquilibre.

Les concentrations analytiques s'expriment impérativement en mole par

litre, M pour maolarite (mol-L™") :

» une solution molaire est une solution qui contient MM grammes de
soluté dans un litre de solution ;

=une solution décimelaire 0,1 M est une solution gqui contient
0,1 molécule-g de ce soluté dans un litre de solution, soit 0,1 mmol.
dans 1 mL de solution ou 0,1 umaol. dans 1 plL de solution ;

« une solution centimolaire 1072 M contient 0,01 molécule-g de ce soluté
dans un litre de solution ;

- une solution millimolaire 10°* M contient 0,001 molécule-g de ce soluté
dans un litre de solution ;

+ une solution micromolaire 107® M contient 0,000001 molécule-g de ce
soluté dans un litre de solution.
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lll. Notion d'équilibre chimique

On se rapportera a au cours de chimie générale.
Soit, par exemple, deux composés C et D obtenus par la réaction chimique
entre deux composés A et B. 5i ces deux composés C et D mis en présence
Fun de l'autre sont capables de donner naissance aux composés A et B, on
dit que la réaction chimique est réversible. On montre gu'il existe entre les
guatre formes un équilibre chimigue gue I'on note :
aA +bB = cC 4+ dD
a,b,c.d sont les coefficients de stoechiométrie. Cette écriture signifie que :
+a moles de A mis en présence de b mnles de B donnent naissance &
c moles de Cetd molesde D : aA + bB —' ¢C + dD
= ¢ moles de C mis en présence de d moles de D forment a moles de A et
bmolesde B:cC+dD —— aA+bB

Il y a en présence dans la solution les formes A, B, C et D.

» Dans les deux cas, quel que soit le point de départ, il existe une situa-
tion d'équilibre pour laquelle les quatre formes sont présentes.

| A I'équilibre, la vitesse de transformation de A et B en C et D est égale
a celle de transformation de C et D en A et E

Le systéme n'est pas figé, mais le bilan mesurab]e est constant. 5i, dans Ia
solution en équilibre, on introduit une quantité supplémentaire d'un des
éléments, I'équilibre est déplacé. Toutes les concentrations deviennent diffé-

rentes, mais le rapport précédent Eﬂj[[g]l: reste constant. Par exemple, si on

infroduit une quantité supplémentaire de C, des molécules de soluté D

seront consommées, des molécules de A et B vont se former, et au total le

rapport redevient constant. Un nouvel équilibre s'établit plus ou moins rapi-

dement. Léquilibre précédent a été déplacé vers la gauche dans le sens 2.

La constante K orchestre I'équilibre de la solution. Cette constante K

est une constante physicochimique de premiére importance (cf. le cours

de chimie générale).

La connaissance de K présente un double intérét en chimie analytique :

* I'étude de la composition d'un mélange complexe en solution (cf. chi-
mie générale) ;

* la prévision des réactions chimiques : elle est fondamentale car elle per-

met par exemple de choisir une réaction chimique totale, irréversible,

qui se préte au dosage quantitatif. On comprend alors qu'une question

majeure en analyse quantitative est de savoir pour quelle valeur de K

une réaction peut étre utilisable pour un dosage.

Soit par exemple la réaction A+ B — A'+ B'

A se transforme en A' et B en B'

Une réaction sera utilisable pour un dosage de A ou de B s'il est possi-
ble d'avoir en solution & I'équilibre, & la fois, + de 99 % de A’ et moins
del%den,et+d299%de B' et moins de 1 %deE

U o ] o -
e 1
(A]8] oo Es
>99.99. D K> 991
TAlIB] one

» En pratique, cette réaction sera considérée comme totale si K > 10%,




n Chimie analytique

IV. Les solutions aqueuses

A Leau considérée comme solvant

Rappel : H,0 est en équilibre chimique avec les ions H;0% et OH™
2H,0 = H,0* + OH
ipn hiydroniem oo hydroaoyde

C'est-a-dire HzO0* + OH~ — 2 H;0
Et a inverse 2 Hy0 — Hy0" + OH
Autoprotolyse de I'eau [Hy0%] = [OH]
Que 'on introduise des Hy0*, des OH™ ou rien, I'équilibre chimique existe
(0" JIOH ] _

[H,0]*
H,0 étant le solvant sa concentration est fixe donc [H;0%] [OH™] =K, :
K. est la constante autoprotolyse (produit ionique) de l'eau. Elle est
égale 3107 a4 +25°C,
En conséquence, dans l'eau pure & 25 °C :
[H;0*]=[0OH] = .,I,"K_E = 10"" M. La solution est dite neutre.

La solution est dite acide si [H,0*] > 107 M ; la solution est dite basique
si [Hy0*'] < 107" M

d'aprés la loi daction de masse

B. Les solutions aqueuses d'électrolytes

Les solutés qui donnent lieu & une dissociation ionigue totale ou partielle
dans un solvant constituent les électrolytes. Par définition, une solution
d'électrolyte est une solution qui, placée dans un circuit électrique, est
traversée par le courant. Ce sont les ions chargés + ou - qui assurent le
transport du courant dans la solution. La loi d'Ohm s'applique & ces solu-
tions. Plus il y a d'ions dans la solution, plus la quantité de courant trans-
portée est grande, plus |a résistance de la solution est faible.

On fait plutdt appel & la notion inverse : la conductance ' = El donc plus

la conductance est grande. On mesure |a conductance d'une cellule conte-
nant la solution d'électrolytes ; elle est liée & la conductibilité  de la solu-
tion et a lappareillage : T = y-C,,, (constante liée a I'appareillage). Selon la
conductibilité v de la solution, parmi les électrolytes, on distingue :

« les électrolytes forts qui sont bons conducteurs de courant ;

* les électrolytes faibles gui sont faiblement conducteurs de courant.

1. Les électrolytes forts

Ils sont totalement dissociés :
AB — A" + B~ ; seuls A* et B~ existent dés la dissolution
[AB]., = 0 ; [AB]. est négligeable devant [A*] et [B7]
Exemple :
Sels de métaux mono- ou divalents comme : NaCl — Na* + CI™ ;
MaNO; — Na® + NO3 ; CH;COONa — Na™ + CH;C00~
Attention : Ceci n'exclut pas qu'ultérieurement les équilibres concer-
nant chacun des ions apparus s'établissent.
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2. Les électrolytes faibles

lls présentent une dissociation ionigue partielle que I'on chiffre a I'aide du
degré de dissociation o (encore appelé coefficient de dissociation, degré
d'avancement, voire coefficient d'ionisation).

o= Nombre de molécules dissociées D<as]
Nombre total de molécules dissoutes

o = 1 pour un électrolyte fort ; o« = 0 pour les molécules non dissociées.
Intermédiaire 0 < a < 1 = électrolyte faible.

Exemple :
AB f At + B

Si C, est la concentration analytique en AB, « est le coefficient de disso-
ciation.

[ABleg=Co -~ 0Co; [A"]=[B]=0Cy;

22 2
o Cy o . 2
K= = Kl - =«

o " igt i K(-0)=eG
K est une constante, o est donc fonction de C;. La concentration en
soluté influence la dissociation de ce soluté.

5i C, tend vers 0, o — 1 (loi de dilution d'Ostwald).

Plus la solution est diluée, plus I'électrolyte faible se dissocie. A dilution
infinie, un électrolyte faible se comporte comme un électrolyte fort, il est
totalement dissocié.

En solution aqueuse, les électrolytes faibles le plus couramment utilisés
sont les acides organiques, les bases organiques, les sels de métaux
multivalents, HgCl,...

V. Les solutions aqueuses ioniques

A Comportement idéal et comportement non idéal

Chaque ion formé lors de la dissolution des solutés est solvaté par des

molécules d'eau. La molécule H;O est polaire, elle est globalement non

chargée, mais la distribution électronique dans la molécule est telle que O

est plus négatif que H qui, de ce fait, est positif. Leau est en mesure de

solvater aussi bien les ions A* (positifs) que les ions B~ (négatifs). Les ions

se trouvent isolés et le comportement des ions solvatés est donc indé-

pendant de leur source.

Par exemple : CI” a un comportement propre, le méme gu'il provienne de

la mise en solution NaCl ou de HCL.

En conséquence, il faut distinguer deux cas :

= dans le cas d’'une solution frés dilude, il existe suffisamment de molécu-
les H,O pour entourer complétement chaque ion. [l y a solvatation com-
pléte. La concentration est faible, la distance entre un ion donné et son
plus proche voisin est relativement grande. Chaque ion peut étre consi-
déré comme une entité séparée qui se comporte indépendamment des
autres ions présents. On dit que le comportement est idéal ;

* & linverse, en solution concentrée, la situation change essentiellement
en deux points :
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Le degré de non idéalité augmente quand la concentration augmente.

- le nombre de molécules d’eau est insuffisant pour solvater complétement
chaque ion. Un ion ne peut plus étre complétement isolé de ses voisins,
— les ions sont plus nombreux, donc beaucoup plus prés les uns des
autres, et des forces d'attraction ou de répulsion s'exercent entre les
ions de charges opposées ou de méme charge. Le comportement indi-
viduel de chaque ion est influencé par la présence des autres. Un ion
de charge donnée est entouré d'une atmosphére ionique de charge

opposée et cet arrangement n'est pas permanent.
Les propriétés de ces solutions sont modifiées avec la concentration.
Ces solutions sont non idéales.

»En résumé : une solution n'a un comportement idéal que si la
concentration en soluté est suffisamment petite, c'est-a-dire si sa dilu-
tion est infinie.

B. Notion de force ionique, d'activité et de coefficient d'activité

Un certain nombre de mesures faites sur des solutions comme les mesures
électrochimiques par exemple sont affectées par le degré de non idéalité.
Les solutions se comportent comme si la concentration était moindre,
Aussi utilise-t-on la notion de concentration efficace appelée activité et
notée a.
Lactivité est donc une grandeur de comportemnent qui prend en compte les
interactions entre les différents constituants d'une solution. Lactivité « a » d'un
composé X est reliée & sa concentration « C » par la relation 0 =y C yest le coef-
ficient d"activité du composé X, v est un terme toujours positif, au plus égal & 1.
Debye et Hiickel tentérent de prédire 'activité des solutions et montrérent que
les deux facteurs majeurs qui influencaient le coefficient d'activité étaient :
* |]a proximité de chaque ion avec son voisin, qui est relié avec la concentration ;
» les charges des ions : |a force d'attraction entre ions doublement chargés
est plus grande qu'entre les ions monochargés.

Tenant compte de ces deux facteurs, ils introduisirent la notion de Force
lonique Totale | de la solution définie en fonction des charges Z; et des
concentrations C; des ions i présents dans la solution :

| = % 1 C2?

Seuls les sels solubles créent la force ionique.

Exemple :
Une solution contenant des ions A*, B2*, C*, de concentrations respec-

tives C,, Cg et Cr, aura pour force ionigue | = % (CaZi + Cglf + CZH)
avecZy=1;Zg=2; Zc=3; sait| = % (Cat 4 Cg +9C)

Debye et Hiickel montrérent que le coefficient d'activité était lié a la force
ionique et démontrérent les relations semi-empiriques.
Pour | = 0,02; logy,=-AZ? 4l
e S

002<1=02; logy=- 22

1441
A est fonction du solvant et de la température. 1
A =051 dans I'eau & 25 °C, habituellement arrondi & 0,5 [ ]
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Donc ;

1 -
Pourl =002; 1=- 5 Z2 4l

1z
21+ u"l_]
Exemples : calculons le coefficient d'activité de l'ion K* dans les diffé-
rents cas suivants :
- solution 10~ M en KCI
|=0,5[(+ 1)?-0,00 + (- 1)*-0,01] =001 M
Remargue : pour un sel formé de deux ions monovalents, la force ioni-
que est égale a la molarité.
I <0,02; log ye=-05 (+ 1)? 0,01 =-0,05; 3 = 10°%% = 0,891

- solution 107 M en K,50,

[K=2-107M; [S0F7]=10"7M
1=0,5[(+1)%-0,02 + (- 2)*- 0,01] = 0,03 M

I <0,02; logy=-05(+1)? 40,03 =-0,0866 ;
Y= 10700968 — g B1g

- solution 107* M en KCl

I=107*M _

| = 0,02 :log % =- 0,5 (+1)? 40,0001 = - 0,005
e = 1079095 = g 939

Remarque : pour que y puisse étre considéré comme = 1, il faut, pour
un sel de type A*B", que la concentration soit < 107% M.

002<I=02; 7=

VI. Relations concentration analytique
et concentration a I'équilibre

Il ne faut pas confondre la concentration analytique (ou concentration
initiale) Cap d'un soluté AB : en mol-L™' et la concentration & I'équilibre
[AB] = [AB]....
Sion mnsi::lqerﬂ I'équilibre simple AB = A + B : lorsque une molécule de
A apparait, une molécule de B apparait simultanément {une molécule de
AB disparait).

E-mn| Lt = [AEqu + I.AB]-&-,!.pdru ' [AE']di:palu = ['qll,-.q = [B']:q
soit C = [AB]. + [A]. ou C = [AB], + [B],
Exemple :
MaCl: siC=1M; NaCl - Na* + Cl™;
[NaCllgg = O~ [Na"]=[CI"]=1M
A I'équilibre, il n'y a en solution qu'une mole dions Na* par litre et une
maole d'ions CI° par litre. La concentration en forme NaCl devient quasi
nulle.

Attention : lorsque les stoechiométries des réactions sont moins simples :

mid. ! mal- L'

= dans le cas d'équilibres successifs ; par exemple :
Hyg + Hy0 = Ha™ + H,07
Ha™ + Hy0 = a® + Hy0"
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* H;0" nait simultanément & Ha™, et @~ ne devra pas &tre pris en consi-
dération dans un bilan de masse. : C__ _, concentration analytique de
- 5 mol-L
Haa = [Hyaleq + [Ha Jeq + [0 Teq
= dans le cas d'une molécule engageant un nombre différent d'atomes ;
par exemple - X;¥ = 2X+Y
C,.. -1 CONCentration analytique de XY
A chaque fois qu'une mole de X,Y se dissocie, il apparalt 2 moles de X et
1 moledeY:
- la concentration en ¥ a I'équilibre est égale a la concentration en XY
disparu. Sait [Y] = [X;Y]gisparu
- la concentration en X & I'equilibre est donc deux fois plus importante
que la concentration en X,Y disparu. Soit [X] =2 [X;Y]gispar, Ou bien

[X5Y] disparu = %

= le bilan de masse peut s'écrire indifféremment :
soit cm.;.l.L-l = [x:ﬂeq + [xlﬂdi.s.pam ; soit Coott=! = [xlﬂeq + [¥] ; soit

C=PVleg + B
Remarque : on retrouve bien que 2 X naissent simultanément a 1Y ;
[X] =2 [¥].

» Exemple dans un milieu complexant : si C est la concentration molaire
analytique en NH; d'une solution agueuse d'ions Ag*. Comme NH; peut
exister en solution sous les formes NHJ, AgNHZ, Ag(NH5)3 :
€= [NH;leq + [NHZ]eq + [Ag (NH;3) Teq + 2 [A(NH5)]]eq

VII. Quelques conseils pour la résolution
des exercices

Pour résoudre un exercice, il est nécessaire de parfaitement le situer. Un
énoncé donne des éléments a partir duguel on méne la réflexion.
Pour résoudre un probleme il est absolument nécessaire de :
= ne pas confondre quantité ef concentration, car en chimie analytique :
— la quantité est le nombre de molécule-g (dans une prise d'essai, dans
un certain volume._.),
- la concentration est le rapport entre une quantité et le volume dans
lequel se trouve cette quantité ;
= 5@ souvenir qu'en solution aqueuse [HyO'J[OH ] =K, = 107"%;
= savoir calculer fes molarites lors des mélanges ou des dilutions de solution
- la molarité d'une solution obtenue en mélangeant ¥, mL d'une solu-
tion de concentration analytique molaire C, en composé X avec un
volume V; mL d'eau distillée est égale a :

W W T
-—L_ Leterme —L— est souvent appelé facteur de dilution,
Wi+, Wi+,

la molarité d'une solution obtenue en mélangeant V;, mL d'une solu-
tion de concentration analytiqgue molaire C, en composé X avec un
volume V, mL de concentration analytique molaire C; en composé X

1

C O+
est égale 4 : TRTA
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= savoir rendre compte de tous les équilibres mis en jeu en écrivant les
constantes, en précisant si 'activité a; de I'entité chimigue i est assimilée
d la concentration C; de cetfe entité.
Soit par exemple les équilibres suivants :

K1 Kz K3
A+B=C+D; C+I=CI; A+X=AX..

- Si Y =1, 3, = g;, les constantes d'équilibre s'écriront :

K =% © K =&_ - K =%_
' PlegBleg © 7 [CleglZleg © 7 [AleglXleq

-5, < 1, 3 =" ¢, les constantes d'équilibre s'écriront :

K. YelCleqTalPleq K. < Yol . K. < ¥ ax[ A eq
U valAleqrelBleg T ¢ TclCleqVzlZleq T 7 TalAlq¥x[Xleq

= savoir utiliser les équations de conservation de la masse :
A—-C—+CL
l
AX

- 5i on mélange A avecB, XetZ:

Casotal = [Aleq + [Clegq + [(Z]eq + [AX]eq pour une concentration analyti-
que donnée de A avec des réactifs X et Z,
- si on mélange A et C avecB, XetZ:
Cana (A+C)= [A]tq + {qeq + [E]E:q + [lﬂ'x]eq
* se souvenir gue, dans le cas des solutions ioniques, 'électroneutralité
est impérative, donc la somme des charges dues aux ions positifs est
obligatoirement égale a la somme des charges dues aux ions négatifs :
I+=1-
Ced permet d'établir une relation entre les concentrations des différents
ions présents dans la solution. Par exemple, pour une solution aqueuse
contenant des ions Na¥, Ca®*, H,PO%*, HPOZ", PO;™ et ne contenant
que ces jons, on devra impérativement avoir :
[H;0] + [Na*] + 2 [Ca®*] = [OH"] + [HyPO,] + 2 [HPOF"] + 3 [PO}"]
Attention : on ne peut appliquer la relation qui découle de |'électroneu-
tralité que si on connait parfaitement la composition de la solution.
= Savoir faire des approximations justifiées : la logique permettra de dire
que certaines formes seront négligeables par rapport a d'autres ; en
aucun cas, nulles. Une grandeur est toujours négligeable devant une
autre grandeur. Elle ne peut jamais étre considérée comme négligeable
isolément. On peut négliger certaines formes dans le bilan de masse et
dans 'électroneutralité. Ne jamais é&crire que ces concentrations négli-
geables sont égales a 0; dans les constantes d'équilibre, aucune con-
centration ne peut &tre nulle.
Attention des énoncés peuvent se ressembler mais les problémes réels
posés peuvent étre différents.
Exemple :
« Soit un mélange de A et B. Sachant que A + B — AB » peut étre le
debut d'énoncé de trois problémes différents :
- mélange équimoléculaire ;

- exceés de A par rapport 4 B ;
— excés de B par rapport 4 A
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ENTRA AI

N EMENT

1. Objectif : savoir calculer une force ionique.
Calculer la force ionique | d'une solution de Na,50,
sachant que le coefficient dactivité des ions sodium de
cethe solution est dgal & 089 et que la force wonique est
irdéreure & 0,02

2. Objectif : savoir calculer une teneur en ppm.
Cuelle est ba teneur en ppm de sodum d'une solution
107 M &n NasPO, ?

On donne Ma =23 g-mole™ . Masse valumique de la
solution : 0,95 g-mL™",

3. Objectif : savoir calculer une molarité

lors du mélange de solutions.
Quelle est la molanté en ons sodium d'une solution
obtenue en melangzant 10 ml d'une solution 0,1 M en
MaCl et 20 mL dune solution 0,05 M en Ma,50, 7

4. Objectif : savoir calculer les volumes

a mélanger pour obtenir une molarité donnée.
En meéfangeant V, mL Fune salution 0,1 M en NaCl et
W, mil d'une solution 0,2 M en KO on obtient 100 mL
dune solution 0,18 M en ions dhlonures. Chuelles sont les
valeurs de W et W, 7

5. Objectif : ne pas confondre quantité

et concentration.
Quelle masse de sulfate cuvngue pentahydratd faut-il
dissoudre dans 100 mL d'eau detillée pour obtenir une
solution dont la concentration en ions ouwnigues soit de
SogL'?
On donne ; Cu=63,55g-moke™" ; 5=32 g-mole™" ;
O=16g-mole™" ; H=1g-mole™’

11. On veut préparer 100 mL d'une solution
agueuse 1,50-107 M de chlorure de
magnésium MgCl;. Sachant que le chlorure de
magnésium est totalement dissocié en solution
aqueuse, et que sa masse molaire est de
95.218 g-mol',

a) Quelle masse de MgCl, dow-t-on peser 7 Comment
procéde-t-on ¢

6. Objectif : savoir calculer une molalité.

Cuelle ast la molalité &n ions sodium d'une solufion
obtenue en dissobant 0,585 g de Nall dans 100 mlL dune
solution de masse volumigque égale 4 098 g-mL™' ?

On donne : Na=23 g-mole”' ; 0 =355 g-mole™

7. Objectif : sawoir calculer un nombre
d'équivalent acide-base,
LUne solution de masse volumigue 1,83 g-mL™" a une
teneur en acide sulfurique de 52 % (m/m). Quel est ke
noemibre dégualent acide contenus dans 7 mL de cette
solution ?
On donne : 5 =32 g-mole”™" ; 0= 16 g-mole™" ;
H=1g male
B. Objectif : savoir effectuer des calculs
de dilution,
Cans ume fiole de 250 mL on infrodust ¥ mL d'une
solution 0,5 M en NaCl, Apres avoir compléne la fiole avec
de I'eau distillée, on obtient une salution 01 M en Nacl,
Ouedle st b valeur de v 7
9. Objectif ; savoir effectuer des calculs
de dilution.
Une sclution 5, est obtenue par dissolubon, sans vanastion
de volume, de 0,3 g d'urde dans 100 mL d'eau distillée.
Chuelle est la molante en urée d'une solution obienue en
meéangeant 20 mL de 5, et B0 ml d'eau dstillée 7
On donne : masse molaire de 'urée : 60 g- mole™'
10. Objectif ; savoir calculer un coefficient
d"activité.
Calculer ke coefficient d'acthaté des sons sulfate d'une
sodution 0,01 M en Ma 50,

by Quelle est b concentration de b solution en Mg ?

¢} Cuwelle et b concentrabon de ba solution en CI7 7

d)  Quelle est la concentration de la solution & ['éguilibre
en forme MgCl, 7

12. Dans wn litre d'eavu, on dissout 0,20 mole de
MaCl &t 0,10 male de KCl. NaCl et Kl sont des
électrolytes forts.

ay Cueelles sont les espéces en salution 7




by Quelles sont keurs concentrations respectives 7

13. On veut préparer 500 mL d'une solution 0,05 M
en ions chlorures CI°,

a) On dispose umguement d'une solution de chiomre
de sodwm 0,10 M et dune solution d'aode
chlorhwdrigue 0,02 M.

B} La solution de chlonure de sodium est 0,10 M, la
solution facde chlorhydnique est aussi 0,10 KL

Que peut- on proposer ?

14. Quelle est la limite de concentration pour
laquelle on peut admettre que v = 1 dans le cas
d’un ion monovalent provenant d"un sel de type
1/1(AB) ? On considérera 1 petit devant 100.

15. Soit I'équilibre suivant :

A+B = AB =1
(a8} o

(A}B)

a) On mélange 100 mlL d'une solution contenant
4 mmoles de A dans 200 mL avec 100 mL d'une
solution 2- 1072 M de B. Quelle est la situation
daquilibre 7

by On ajoute & nowveau au mélange précédent 50 mil
de solution 2- 1072 M de B. Quelle est la situation
d'équilibre ?

¢} On dissout 2 mmel. de AB dans 200 mL d'eau.
Quelle est la situation d'équilibre 7

16. Un compaosé AC se dissocie en solution aqueuse
en A* + €. Son coefficient dionisation est de
9,0 % pour une solution 107% M.

a) Quel est son coefficient d'ionisation pour une solution
10° M7

B Quel est coefiicent dionisation pour une solution
1o m

£} Quel est coefficent dionisation pour une solution
107% M 7 Qu'en pensez-vous 7

17. On dissout 9,0 g de AB (électrolyte faible) dans
250 mL d'eau distillée :

(M.M = 90 g-mol') AB = A + B K=5.10"

a) Quelle et la concentration analytique en AB 7

b)Y Quelles sont ks espéoas présentes a Néquilibre de
dissolution et leurs concentrations respectives 7

K dissociation = 1074 (K =

Powr les correcians, se reparter o lo poge 125
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18. On dissout 3, g de AB; (¢lectrolyte faible) dans
250 ml d'esu distillée :

{(M.M =90 g-mol™') AB, = A* + 2B~ K=5-10""

8) Cuelles sont les espboes présentes & Féquilibre de
dissolution 7

b) Emablir M'équation au cube dont la résolution permet
de calculer les concentrations respectives de chacune
des espices,

19. Un composé AB est mis en solution. On mesure
la concentration en A dans la solution &
équilibre [A] = 2-107* M. Sachant que
AB = A + B (constante de dissociation = 107%)

a) Cuelle est la concentration & Féquilibre en forme AB ?

by Quelle est la concentration analtique de la solubion
en fome AB 7

)} Faire la warfication.

20. On mélange 40 mL de solution A 25-10°* M
avec 20 mL de solution B 5-10°* M.
Sachant que AB = A + B (constante de
dissociation = 5- 107Y), quelle est la
composition de la solution a Méquilibre ?

21. Déterminer la force ionique d'une solution
1072 M de NaNO,. Préciser yNO; et yNa*.

11. On dissout un soluté AB dans de I'eau distillée
a raison de 4 mmaol. dans 250 mL.
Sachant que AB = A + B (constante de
dissodation = 107%) :

a) Quelles sont kes espéces en solution et leur
Concentration nespective 7

B) Aux 250 mL, on agoute 1 mL dune solution maolaine
de AX (Blectrolyte fort dont X~ est sans action sur
Feaw). Quelle est la nouvelle stuation d'éguilibre ?
Meégligez la vaniation de wolume.

13. On dissout un soluté AB dans une solution de
NaB (électrolyte fort) 2-107* M.
Sachant que AB * A + B (constante de
dissociation = 10™%), on mesure la
concentration & Féquilibre (B7) = 2.8-107° M :

a) Cuelle est la concentration & Péquslibre en AB Y

b) Quelle est la concentration analytique en AB 7

) Sachant que MM de AB = 120 g-mol™' et que 'on
avait ufilisd 100 miL de solution NaB, quells quantité x
{en mg) de AB avait-on dissout /
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La réeaction
acide-base

. Généralités

Il. pH des solutions aqueuses
des différents protolytes

. Neutralisation

IV. Solutions tampons

V. Polyacides

VI. Aminoacides

Vil. Quelques applications de la réactions acides
acide-base dans le domaine pharmaceutique

| Objectifs

| = Savoir établir une constante d'acidité et de basicité pour un couple acide-base.
- Comprendre les importances couplées et de K, et de C (concentration analytique)

| sur la dissociation des protolytes faibles.

| = Savoir prévoir les espéces existantes en solution en fonction du pH impose a la
solution.

- Savoir prévoir la réaction acido-basigue entre un acide et une base appartenant 3
deux couples différents (dont on connait les pK,).

= Savoir déterminer les concentrations en protons d'une solution aqueuse pour tout
soluté ou mélanges de solutés. Comprendre les hypothéses impliquées pour la
simplification du calcul du pH.

= Savair définir : solution tampon — capacité tampon. Savoir préparer une solution
tampon donnée,

« Comprendre le recul d'équilibre et prévoir I'importance du recul en fonction des
constantes mises en jeuw.

= Comprendre gue ['assimilation des concentrations a I'équilibre aux concentrations
analytiques n'est possible que si les deux constantes K, et K, sont suffisamment faibles. |

= Comprendre que la réaction de neutralisation en solution aqueuse est une réaction
quasi immédiate et totale, chaque espéce ainsi formée exprimant son propre
caractére acido-basique.

= Connaitre I'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation. Bien
comprendre ce qui différencie la neutralisation acide fort-base forte de celle acide
faible-base forte.

= Connaitre I'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation des
polyacides. Bien différencier les polyacides dont les pK, sont proches des polyacides
dont les ApK, = 4.

= Comprendre que lors de la neutralisation progressive d'un mélange d'acides dont
les pK, sont proches, les neutralisations sont simultanées, le plus grand pourcentage
d'acide neutralisé correspond A I'acide le plus fort.
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= Comprendre que les acidités sont titrées l'une aprés [‘autre lors de I'addition
progressive d'une base forte & une solution de polyacide si les pK, sont trés

différents (ApK, = 4).

* Comprendre que les acidités sont titrées simultanément lors de I'addition
progressive d'une base forte a une solution de polyacide si les pkK, sont voisins
(l'acidité la plus forte étant toujours plus neutralisée que la moins forte).

I. Generalités

La notion d'acide et de base que nous développerons ici est celle de
Bronstedt (1923) qui, aprés Arrhenius (prix Nobel 1903) pour les solu-
tions aqueuses, étendit la notion aux différents solvants impliguant les
riles respectifs du soluté et du solvant.

A. Définitions

Selon la théonie de Brinstedt :

+ un acide est un composé susceptible de libérer un proton ;
» une base est un composé susceptible de fixer un proton.
Donc :

* le composé HA est un acide HA — H*+A";

* Le composé B est une base B+H" - BH"

Or dans la mesure ol ces réactions sont réversibles :

*A” + H* — HA: A” est susceptible de fixer un proton ; C'est donc une
base. Cette base est appelée la base conjuguée de HA. On parlera du
couple acide-base HA/A™ ;

* BH* = B + H™ : BH™ est susceptible de céder un proton ; c'est donc un
acide. Cet acide est appelé acide conjugué de B. On parlera du couple
acide-base BH*/E.

Comme les protons H* ne sont jamais libres en solution :

« un acide ne peut révéler son caractére acide que dans la mesure ol il
est mis en présence d'un composé capable de capter son proton, c'est-
a-dire d'un composé a caractére basique. Ce rdle peut &tre tenu par le
solvant et dans ce cas le composé engendre une solution acide puisque
la concentration en forme protonée du solvant est supérieure a celle de
la neutralité résultant de la dissociation du solvant ;

= une base ne peut révéler son caractére basique que dans la mesure od
elle se trouve en présence d'un composé susceptible de lui céder un
proton, c'est-a-dire d'un composé a caractére acide. Ce dernier pouvant
étre le solvant. La solution devient alors basique.

On voit ainsi le role fondamental du solvant dans les études d’acido-
basicité en solution. H* dans I'eau s’écrira impérativement H,0™*.

Les solvants sont classés en terme d'acido-basicité basée sur les notions
de solvant protophile et de solvant protogéne (un solvant protophile est
un solvant qui fixe des protons. Il répond & la définition de Briinstedt
d'une base. Un solvant protogéne est un solvant qui céde des protons ; il
répond a la définition de Bronstedt, d'un acide).

L'eau est le type méme des solvants a la fois protophiles et protogénes.
Ces solvants possédent a la fois un caractére acide et un caractére
basique : ils sont amphotéres ; ce sont des solvants amphiprotoniques.
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Ainsi, lorsque I'on met en solution un composé dans un solvant amphi-
protonique comme l'eau :
* ce composé se comportera comme un acide s'il donne lieu a la réac-
tion.
Ha + H,0 = H;0" +a”
ol @~ est la base conjuguée de Ha et H;0" est 'acide conjugué de H;0.
Il 'y a transfert de protons entre les deux couples: Ha/a™ et
H,0*/H,0 ;
Ha ne se comporte comme un acide que parce que H,0 est capable de
fixer son proton.
« De méme, un soluté X mis en solution dans H,0 se comporte comme
une base si :
X+H,0 = XH" + OH™
XH* est I'acide conjugué de X ; OH™ est la base conjuguée de H,0.
Il y a transfert de protons entre les deux couples : X/XH" et H,0/0H".
X ne se comporte comme une base que parce que H,0 est capable de
céder un proton.
Un amphotére appartient & deux couples acide-base.
L'eau est amphotére :
2 H,0 = H,0* + OH"
ke

H,0 appartient aux deux couples différents : H;0%/H,0 et H,0/0H"
Les différents acides, comme les différentes bases vont se comporter
différernment en solution. Pour expliquer ou prévoir leur comportement,
il est nécessaire de faire appel a la notion de forces relatives des acides et
des bases.

B. Forces relatives des acides et des bases

La force des différents acides peut étre mesurée en comparant leur capa-
cité a donner un proton a la méme base. De méme, la force des diffé-
rentes bases pourra étre mesurée en comparant leur capacité a fixer les
protons provenant du méme acide.

Ainsi, dans I'eau, on pourra mesurer la force de différents acides et de
différentes bases.

» eau = base

On pourra classer les différents acides Ha en fonction de leur aptitude a
céder leur H* & I'eau, autrement dit de leur aptitude a former H;0", et ce,
selon la constante de I'équilibre.

[HyO*][a"]
Ho + H,0 = H,0" + a” Constante =~ =11
Constante [Ha][H,0]

i K, est la constante d'acidité : plus K, est grand, plus I'equilibre est
| déplace vers la droite ; plus Ha tend & libérer son proton, plus I'acide
est fort.

5i K;; = K;3 Hay est plus fort que Has.

b 23U = acide

On pourra classer les différentes bases en fonction de leur aptitude a fixer
H* provenant de I'eau, ce qui reviendra a libérer des ions OH™.

» M0 est le sohant
50 COMOENEnaho e fie
Elle nindendent pas el an
dent
[H3G 7]
| e —
[Hal
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b+ H,0 = bH" + OH Constante =w » M0 est le sohvant ¢
Canstante [h][H:D] e O concentnahan e
o af nintenaent pas O
» K, est la constante de basicité : plus K, est grand, plus I'équilibre est | =" bHYI[CH]
déplacé vers la droite ; plus b tend & capter le proton de I'eau, plus la K .
base est forte. 5i Ky, > Ky, ; by est plus forte que b,. ]

On utilisera le terme de protolytes qui englobe aussi bien acides et bases.
Les protolytes se définissent donc comme des composés capables de
fixer ou de céder un proton.

Un protolyte est d'autant plus fort que I'équilibre est déplacé vers la
droite.

1. Protolytes forts

On parle d'acide fort en solution agqueuse lorsque la réaction HA + H,0
est totale (&lectrolyte fort). La réaction chimique doit alors s'écrire
impérativernent :

HA + Hy0 — HiO* + A
- simple fleche. Ced implique que la réaction A~ + H;0 n‘a pas lieu.

Attention : seules les formes H;0" et A existent en solution agqueuse &
I'équilibre.

La forme HA n'existe plus a I'équilibre ; A™ est la base conjuguée de HA
acide fort ; c'est une base de force nulle.

» Tous les acides donnant une réaction totale dans I'eau n'y sont pas
différenciables. Ce qui ne veut pas dire qu'ils n‘ont pas des différences |
intrinséques d'acidité. Pour mettre en évidence ces différences, il

faudrait que ces acides soient mis en présence d'une autre base (plus |
faible que I'eau).

On parle de base forte en solution aqueuse lorsque la réaction B + H,0
est totale (électrolyte fort). La réaction chimique doit alors s'écrire
impérativemnent :
B + H,0 — BH" + OH"

Ce qui implique que la réaction BH™ + OH™ n'a pas lieu.
BH* est 'acide conjugué de B base forte ; c'est un acide de force nulle.

Exemples bien connus :

HCl + H,0 —~H;0" + CI CI™ est une base de force nulle

MNaOH + H,0 — Na®, H,0 + OH™  Na*, H,0 est un acide de force nulle

CI- et Na* sont appelés des ions spectateurs, indifférents.

2. Protolytes faibles

Un couple acide-base est défini soit par K, soit par K. Exemple : couple
Ha/a™.

Ecrivons : l'acidité de l'acide du couple : Ha + H,0 = H,0" + a”
Attention : = les trois formes existent en solution & I"équilibre.

 _[H0]la)
* = [Ha)
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Ecrivons la basicité de la base du couple : @™ + Hy0 = Ha + OH™

« _[HallOH]
b =

[a7]
Multiplions Ka par Kb :

[H;0" ][a"] [Ha][OH"] “IOH-
KK = =[Hy0*][OH"] = K

Puisque K, est fixe : plus K, est grand, plus K;, est petit.
Plus K, est grand : plus I'équilibre est déplacé vers la droite, plus aH est
fort ; de ce fait, moins I'"équilibre sera déplacé vers la gauche et plus la
base conjuguée o~ sera faible. Plus K, est grand, plus K; est petit. K,
comme K, définissent le couple.
On peut n'utiliser que I'échelle de K, pour situer les protolytes. Autrement
dit, si an veut écrire |a basicité de a”, on peut écrire :

a +H;0 = OH™ +aH

g™+ H0" = Ha + H,0
Mais attention, les constantes & considérer sont : dans le premier cas, le
Kp, ; dans le deuxiéme cas le K, voire plus exactement 1/K,.

C. Notion de pH

La concentration en H;0" dans une solution est mesurable expérimenta-
lement par le pH (p : potentiel, H : hydrogéne [Soérensen, 1909]).

Cette grandeur est par définition : pH=-log Qo =~ log Thyor [H;07]

Les valeurs expérimentales sont en effet influencées par la force ionique
de la solution. 5i on pose ¥, . =1;pH=-log [H10"].

Avantages : I'échelle logarithmique de I'échelle pH permet de couvrir un
vaste domaine de concentration,

Les concentrations habituellement rencontrées en solution agueuse vont de :
[Hs0%] = 1M (pH = 0,00) & [H;0*]=10""* M ; donc [OH] = 1 M (pH = 14,00)
si [H;0*] = 1 M, pH < 0,00 ; pour [H;0*]=2 M, pH=-0,30

si [OHT] = 1 M, Cest--dire [H;0%] < 1074 M, pH = 14,00

Inconvénients : a linverse, I'échelle logarithmique rend peu compte de
petites variations qui peuvent toutefois parfois &tre intéressantes &
connaitre. Ainsi une erreur sur le pH de 0,05 unité revient & multiplier ou
diviser [H;O] par 1,122, soit 12,2 % d'erreur sur la concentration en
protons. Aussi il est recommandé d'exprimer le pH avec 2 unités aprés la
virgule par exemple pH = 7,00.

Enfin, en solution aqueuse, de méme que I'on rend compte des concen-
trations en protons & l'aide d'une échelle de pH allant habituellement
dans l'eau de 0 a 14, on rend compte de |acidité et de la basicité des
protolytes dans I'eau a l'aide d'une échelle de pK,.

]

acides les plus forts acides les plus faibles
Pk, les plus peatits pK, les plus grands

pH = - log [H30"] ; pOH = = log [OH7] ; pH + pOH = pK, = 14,00 & 25 °C ;
pK;=—log K, ; pKy=-log K, ; pK, + pKy = pKs = 14,00 & 25 °C.
Ces relations sont valables pour un couple donné.

La réaction acide-base H
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Attention : bien définir le couple acide-base dont on parle. Un terme peut
appartenir a deux couples différents (ex. : amphotéres),

» Revenons a la constante d'acidité

+ —
K, = %:i’_] ; exprimons cette égalité 3 Faide de Féchelle logarith-
mique. Il vient :

log K, = log[H; 0" }+lng:Hﬂ] soit —log [Hs0%]=—log K, +Ing%fh}

Cette relation n'est rien d'autre que Fécriture de Ka en coordonnées
logarithmiques.

Il. pH des solutions aqueuses
des différents protolytes

A. Protolytes acides
1. Monoacide fort

HA + Hy0 — H;0% + A~
Soit C sa concentration analytique en mol-L™" ; HA est totalement dissocié
[A]=C.
Dans 'eau H,07 + OH™ = 2H,0
Dans la solution existent donc les ions A~ H;0°, OH™.

[H:O]=[AT] + [OH]
107" 107

o= oy M= 4o

C+ 1.'I|:1 +4]ﬂ-1d
2
Remargue — Si 'on néglige la dissociation de H,;0, l'équation [H;0%] =
[A7] + [OH"] devient [H;0%] = [A7] ;
[H:O0F]=[AT]=C=pH=-logC
Done, selon e raisonnement meneé :
* [H307%] = [A7] (raisonnement approximatif le plus souvent suffisant) ;

[Hy07]* = C[H;07] - 107 =0 [H;0"]=

C+yC2+4.107'%
2
Interrogeons-nous sur les conditions de validité de la relation simplifiée
[H;0%] = C: pour que [H;0*] =C, il faut que 4-107'% soit néglligaahla
devant C2, c'est-a-dire, en considérant 1 petit devant 100, que 4-107"

soit € = 2-107% M.

= ou bien [H,0%] = (raisonnement rigoureux).
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kLa ralmnnement apprnxlmatn[ et f:lnnc |-P- p!ut t:nm.rpni: l:u”'ma n't I‘HHIA‘
attention 4 l'utilisation d'approximation irréfléchie qui conduit a
des erreurs impardonnables comme celle d'affirmer que le pH d'une
solution de HCI 1079 M est égal & 8,0. Ceci est bien sir tout & fait impos-
sible. Le pH ne peut en aucun cas étre basique pour un acide !

Remargque — Pour un diacide fort :
HyA + 2 Hy0 — 2 H 0" + A2
Cmol-L""; [H;0"]=2 [A*] + [OH7]
[A2"] = C ; si [OH"] est négligeable,
[I13'D+] =2C(pH=- |ng 2<C512C=2. 1078 M).
2. Monoacide faible Ha
a. Monoacide faible Ha seul en solution
i 0'lfa]
Ha+ H,0 = H;0"+ a K=[

Espéces en solution : Ha, a~, H;0%, OH"
Soit C la concentration analytique (mol-U"") enHa : C=[Ha] + [a7] ;
[H;0%] = [a7] + [OH7] ; avec dans I'eau [H;0%] [OH] = K..

K K

=[Hs0"] - —¢— ; [Ha]=C~[H;0*] + — 25—
['al [31-] IJ ] [ ] [1 ]+[-H3D+]
+ s Ke
l';=[|'|1.':3' ]![HJ.E'] IHG*]]
C- [H3D]+[ 5+]

[H;0°F + K, [Hy0']? = (K, +CK,) [H;0%] - KK, =0 (1)

» 1™ approximation

Les protons en solution [H;0"] proviennent uniguement de I'action de Ha
sur I'eau. On néglige donc la dissociation ionigue de I'eau

[Hs0*]=[a]; [Ha]=C~[a]=C~[Hs0"]

[Hy0" ] 2 X =
Ko = C_[HO'] [Hs0"]* + K, [Hy0%] - CK, = 0 (2)

~K, +yK,” +4CK,

2
On peut remarquer que (2) = (1) a condition que KK, soit négligeable
par rapport aux termes en [H,0"] et que K, (= 1071%) soit trés petit devant
CK,.

b 2% approximation

S5i l'acide est peu dissocié (K, faible, Concentration suffisante), [o7]
devient alors négligeable devant [Ha] et I'on peut écrire que :
C = [Hal

[H;0"]=

k=0T Hs0°]? - CK, = 0 ®
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[H;0%] = |/CK, = pH="/pK,-"f;logC

e = mamam

» En résumé

* raisonnement rigoureux :

[H3O'] + K, [H30'] = (K + CK,) [H307] - KK, =0 (m
= 1™ approximation : dissociation de I'eau négligeable

[Hs0"]* + K, [H;0"] - CK, =0 (2)
= 2% approximation : dissociation de I'eau et de I'acide négligeable
[Hs0*] - CK, =0 (3)

(2) est identique & (3) si Ka [H;0"] est négligeable devant [H;0*]* et
devant CK,

Pour négliger la dissociation de l'acide, il faut que :

Ky [H50"] < [H50']?, C'est-a-dire K, < [H;0"]

et K, [H;0"] = CK,, c'est-d-dire [H;0*] < C

= K, = 1072 [H;0*] et [H;0*]=102C} K, =107C

Remarque : peut &tre avez-vous appris a raisonner autour du coefficient
de dissodiation 7
C, : concentration analytique en Ha ; o : coefficient de dissocdiation

[Ha]:q=cﬂ'_ucu: [H5D+]=[ﬂ_]=l:l'.c|:|:
s T &
H"'cﬂu-a} N

Si o est petit devant 1 (u<107%); a = q"l?fcﬂ. conclusion identique
analogue A la précédente : (K./C = 107%).

Dans le pourcentage d'ionisation d'un monoacide faible, les deux

termes K, et C sont importants et ont un réle conjugué :

+« un acide est d'autant plus dissocié que K, est plus grand {acide d'autant
plus fort) ;

*le méme acide est d'autant plus dissocié que sa concentration est
plus faible.

A la limite, & dilution infinie, il est totalement dissocié et se comporte
comme un protolyte fort. (cf généralités loi de dilution d'Oswald).

On vient de voir comment Ha agit sur l'eau et manifeste son caractére
acide, créant le pH de la solution, lorsgu'il est seul en solution agueuse.
Voyons maintenant comment le pH de la solution agit sur I"équilibre
Ha/a™.

Co: KM -a)=a’C,

b. Distribution des formes Ha et o~ lorsque le pH est imposé

Si on agit sur le pH de la solution, I'équilibre Ha/a™ se trouve modifié et
tout pH imposé impose la proportion des deux formes o~ et Ha. Il ne
s'agit plus ici d'un probléme de protolyte seul en solution ; on ne connait
pas obligatoirement la composition exacte de la solution. Toutefois
obligatoirement .

K o]

[H;0°] [Hal
Dong, si [H;07] est imposé par un réactif le rapport, % se trouve fixé.
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Exemple :
soit Ha de pKay, - = 4,50, mis en solution dans un tampon de pH = 5,00
(pH maitrisé). Quel est le pourcentage d'ionisation de Ha ?

5 - - -
T i C20 R U0 DESTE PR L DEESP

[Ha] * [Ho] [Ha]
[Ha] = 0316 [a7]; [Ha] + [a7] = 1,316 [a]
2] _o7e
1,316 [a]

Le pourcentage d'ionisation est de 76 %, quelle que soit la concentra-
tion analytique, puisque le pH est maitrisé par le réactif.
Probléme : distribution des espéces en fonction du pH 7

= 1% exemple : dans quel domaine de pH la concentration [o7] est-elle
négligeable devant celle de [Ha] ?

- K
o< 102 Ha = 91 cqp2 o K 2
=107 = g H0°]

[H;0%] = 107?Ka = pH<pK,-2 milieu suffisamment acide

- 2% exemple : dans quel domaine de pH [Ha] est-il négligeable devant [a7] 7
[Ha] < 1072 [a7] = pH > pK, + 2 milieu suffisamment alcalin

3. Mélanges d'acides
a. Mélange d'acides forts

Considérerons une solution contenant I'acide fort HA, et l'acide fort HA,.
Soient C, et C; leurs concentrations analytiques respectives exprimées en
molarite :

HA, # Hy0 = H;0% + A7 HA; + H;0 = H;0™ + A3

Hypothése : les H;0" de la solution ne proviennent que de l'action des
acides sur ['eau :

[H30°] = [A7] + [Az] (pH=-log (C; + C3))
Remargue : si on prend en considération [H;0%] provenant de l'eau
H50"] = [A7] + [A7] + [OHT] =C, + €, + —e_
H:0" = [Aj] + [Az] + [OHT] =C, + 0]
On montre, comme précédemment, puisqu'il s'agit d'acides forts, que la
limite de concentration, pour pouvoir négliger la dissociation de I'eau est
CmCy+Cy>2-100° M.

b. Melange d'acide fort et d'acide faible

Considérerons une solution contenant I'acide fort HA et I'acide faible Ha
Soient Cp et Gy leurs concentrations analytiques respectives exprimées en
molarité :

HA  Cemol-l"' HA+H,0 =~ H0*+A C =[]

Ha  Gmol-I”' Ha+H,0 = H;0"+a"  C=[Haly+ 0]y

[Hy0" ]la”

Ka= [Hal.
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Les ions en solution sont : H,0%, A~, a~, OH™
[H30*] = [A7] + [a7] + [OH7]
Hypothése : on néglige la dissociation de I'eau :
H;0"=[AT]+ [0 ]=Cc+ [07]: [o7]=[Hs0"] - C;
[Ha] =G = [a7] = G = [H:0"] + G¢
_IH;0°[Hy0" - ;|
T O -[H,07]+C

i [H:O'F + [H30"] (K, - Cp) - K, (G + Cp) =0

|
[H3U+] - - Ki +cf +-I|IKHI +C'F] * EKQEF +4H‘I{:'
2

Dans la mesure ou C; est de 'ordre de grandeur de C; et o0 K, <= C,
[Hs0%] = C¢ ; Ha n'exprime pas son acidité (prévisible).

c. Mélange d'acides faibles

Considérerons une solution contenant l'acide faible Ha, et I'acide faible
Ha,. Soient C, et C, leurs concentrations analytiques respectives expri-
mées en molarité :
Ha, C, mol - L™ Ha, + H;0 = Hy0" +a;
Ha, Cc;  mol- L Ha; +H,0 =& Hy0*+0;
Les espéces en solution sont : H;0%, a7, a3, Ha,, Ha,, OH™

[H30"] = [a7] + [@3] + [OH]

0% ][a _ . _ [H0"][g3] .
—H:W]— ; [Hay]=C; - [a7]. Ka= _}m?_ !
[Hay] = C; - [a3]

Sans approximation on obtient une équation en (H;0")%, et en (H;0%)" si
on néglige la dissociation de l'eau.

K, = [HyO0"[a7 ] . a7] = C,K, . [az]= CKy
o] (0 1+K,, [H,0° ] +K,_
[H;0*] = Ok, _Ths,

H50°1+K,  [HsO'T+K,

Hypothése : si les acides sont trés faiblement dissociés et si C, = K,, et
C, = K,
[Hﬂlleq -G [Hﬂ'z],,q ~ G

PR C B el 1
1 1 F 2

C,K E K
[H50"]= — b 4 — ’j P H50= K, G 4K, G
[Hjﬂ ] [Hzﬂ 1 )
Si un des deux termes est prépondérant, par exemple si K;,C, = K;,C,,
alors :
[H,0%] = ,|'lE C; ;le pH est imposé par Ha,.
+ Si les concentrations C, et C, sont voisines, il faudra que les deux K, soient
suffisamment drﬁéremﬁ pour que I'un des deux acides impose son pH.

s H;O" créd par Hi,
enfraine w recul

o omsatan de Ho, ef
FECIproguUements.
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+ 5i les K, sont voisins, a l'inverse, il faudra que les concentrations soient
suffisamment différentes pour que un seul impose le pH.

Exemple :
Li=0 Ky=

H’ﬂ Ki cl
EIJS i K=Kyl Kgh= 100

K€, est négligeable devant K;;C, ; [H30%] = ,thia]l:z

B. Protolytes basiques

1. Monobase forte

Considérons une solution contenant une monobase forte B dont la
concentration analytique est égale & Cmol-L,

B + H;0 —+ BH" + OH"

10 14

[BH*]=C; [OH]=[BH'] + [H;0%]; [OH]=C+ O]

Ir2 o 4. 10-14
[OH ]2 - CIOH] K, =0; [OH]= S*2C "; 10
5i la concentration C est suffisante,

(C=2.107% M) [OH] = [BH'] + [H=@") = [BH]" =C
Dot [OH]=C & pOH=-logC = pH=14+log C

2. Monobase faible seule en solution

Considérons une solution contenant une monobase faible b dont la
concentration analytique est égale 4 C mol-L™".

b+H,0 = bH* + OH" xh:ﬁrlhllﬂ_'ﬂ
C=[b] + [bH] [H30"]+ [bH"] = [OH]
Exprimons H;0" ou OH™ en fonction des paramétres C, K, K,
Ke . [BH][OH"] | - K
bH]=[oH] - —e; g, =CAMOR T e jony s Re
oH]" ™ I=e- [OH']
[OH]® 4 [OHT]? Ky, = (K. - CKy) [OH] - KKy, =0 (1

On obtient une équation semblable en OH™ et K, a celle obtenue pour un
acide en H;O" et K,. On fera donc les mémes hypothéses :

« dissociation de I'eau négligeable : [H;07] négligeable :

. : [OH-F
bH*] = [OH b=C=(bH]=C - == 1
[bH = [OH 5 b=C - (bH]=C=[OHT: Ky=— T
[OHT]* + Ky [OHT] - CK, =0 (2)
K, + /K2 + 4CK
[OH ] = —2 % ; )
» dissociation de la base négligeable [b] - C
k=1L o= JKC i OHT-cky=0 )
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Si on compare (2) et (3) comme nous l'avons fait pour les acides faibles ;
(2) =(3) si K, [OH] < [OH]® et siK,[OH] = CK,
= K, <[OH] et [OH] =C; K,<=C; K,<107°C
Donc, si on peut négliger les dissociations de I'eau et de la base :
[OH] = JKyC &= pOH ="/, pKy— 1"/ log C
pH=14-pOH = pH=7+ "/, pK, + ' log C

3. pH de mélanges de bases

a. Mélange de bases fortes

Soit deux bases fortes B, et B, de concentrations analytiques respectives
C,etC,
B, + H,0 - OH" + B,H* [B,H*]=C,
B; + H;0 — OH™ + B,H" [B;H]=0C;

[OH] = [B,H*] + [B;H*] + [H;0*]. Comme dans le cas envisagé pour le
mélange d'acides forts, si C=C, + C, = 2-107° M, alors [H;07] est négli-
geable devant [B,H'] + [B;H™] et [OHT] =C, +C..

b. Mélange de base faible et de base forte

Considérerons une solution contenant une base forte B et une base faible b
dont les concentrations analytiques respectives sont Cp et .

B + H,0 - OH™ + BH*

b+ H,0 = OH + bH"

La démonstration est identique a celle que nous avons faite dans le cas
du mélange acide fort et acide faible ; la base forte entraine un recul de
dissociation de la base faible.

Dans la mesure ol C; est de 'ordre de grandeur de G et ol K <= G,
[OH'] =C;; b n'exprime pas sa basicité (prévisible).

C. pH des solutions de sels

Rappelons qu'un sel est le produit de la réaction entre un acide et une
base en quantité équivalente.
Lexemple classique est :

HCl 4+ NaOH — MNaCl + H,0.

Mais de fagon générale: b + Ho —+ (bH*, 07)

Un tel sel est un électrolyte fort bH™ ; o~ en solution aqueuse se dissocie
dés sa dissolution en bH* et o™ ; si 'eau réagit sur le sel, il y a hydrolyse
du sel.
Lhydrolyse du sel est |a réaction de chacune des formes nées 3 la dissolu-
tion avec l'eau.

bH* + H,O0 = b + H;0*

a + H;0 = Ha + OH™

donc, globalement :

bH* + a + Hy0 = b + Ha + H;0" + OH™

= 1l

[b][Ha]

Ki, = constante d’hydrolyse = " —2
h [bH"][a"]
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» Le comportement, en solution aqu;me est fonction du type de sel.

1. Sel d'acide fort (HA) et de base forte (B) : (BH* A7)
BH*, A~ — BH" + A~ (&lectrolyte fort)
BH" + H;O = BH* + H,0
acide de force nulle car acide conjugué d'une base forte
A"+ H,0 = A” + H,0
base de force nulle car base conjuguée d’'un acide fort

[BH]=[AT; [H:0']=[OH7] pH =700
Exemples :
NaCl, KCl, LiCl, NaNOy, KNO; Li NOy, NaClO,... ; BaCl, ; CaCl,...

2. Sel d'acide faible (Ha) et de base forte (B) : (BH*, a”)
(BH*a™) — BH* + @ (&lectrolyte fort)

BH*, acide conjugué de la base B forte est un acide de force nulle ; -,
base conjuguée de l'acide faible Ha est une base faible :

g +H,0=Ha+0H ; K, =%=me_
a

b Le pH d'une solution de sel d'acide faible et de base forte est celui
d'une base faible.

e —

Exemples :
Sels de Na*, K™ des acides organiques : CH,CO0™, Na®, RCOO™, K*...
3. Sel d'acide fort (HA) et de base faible (b) : (bH*, A7)
{(bH*A") — bH* + A” {électrolyte fort)

A", base conjuguée de l'acide fort HA est une base de force nulle ; bH*,
acide conjugué de la base faible b est un acide faible.

- . _ H;071[b] _
BH* + H0 = b+ Hy0%; Ky = ﬁ[ﬁm =K

kLe pH d'une solution de sel d'acide fort et de base faible est celui
d’'un acide faible.

Exemples :

Halogénure CI~, Br, I- d"amines : NH3, CI™ ; RNHy, X~

4, Sel d'acide faible (Ha) et de base faible {b) : (bH*, a)
{(bH* @) = bH* + @~ (électrolyte fort)
a”, base conjuguée de l'acide faible Ha, est une base faible ; bH*, acide
conjugué de la base faible b, est un acide faible.
Réaction d'hydrolyse : bH* + H,0 = b + H;07
Ka byt
et g + H;0 = Ha + OH”

EbHa e

La réaction acide-base H
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Les espéces en solution sont : b, bH*, @, Ho, Hy0, OH™,
Soit C la concentration analytique du sel en mole. 11,

C=[b] + [bH']; C=[a7]+ [Ha]: nahmﬁ:lﬂ[ﬂ#;

[a-]
[PH'] + [H30"] = [OH] + [a7]
Si on ne fait aucune hypothése simplificatrice, on obtient une équation en
[H:0".
Cependant on peut admettre que, dans le cas d'un mélange d'acide et de
base faible, le pH ne peut étre dans les domaines extrémes. Par conse-
quent, [H;0"] et [OH"] peuvent probablement &tre considérés négligea-
bles devant [bH*] et [a7].
Alors, [bH*] = [a7], et comme [b] + [bH*] = [27] + [Ha]. [b] = [Ha]
[H:0° 1[b] [H;0"]la"]
[bH*] [Ha]
Donc [HyO*F = Ky e - Kamaga- = PH =5 PKy e + 2 PKa aa-
Le pH est indépendant de la concentration.

AIUTE, H:, b, bH+ I":.:I-I.a.-'a- = . I.I'IEI:]'-'L]-2

D. pH d'un mélange d'acide et de base conjuguée
(I'un ou l'autre étant apporté par un sel)

Ce melange peut &tre :

= soit un mélange de type Ha/a™ (mélange d'un acide faible Ho et d'un sel
d'acide faible et base forte [~ Na* par exemple]) ;

= soit un mélange de type b/bH* (mélange d'une base faible b et d'un sel
de base faible et d'acide [BH" X~ par exemple]).

1. Melange de type Ha/a™

Soient C et C' les concentrations analytiques respectives de Ha et de a~
Na* en mole-L™".
Ha +H0 = @ + H50*
On peut concevoir le mélange de la fagon suivante :
= s0it Ha seul en solution. Ha est dissocié en fonction de K, et de C
Laddition de - Ma* entraine un recul de dissociation de Ha ;
« soit g~ Na* seul en solution. o~ exprime sa basicité. Laddition de Ha
entraine un recul d'hydrolyse de g™,

kSelon les valeurs de K, K, Cet C, ces reculs peuvent étre tels que Ies
| concentrations & I"équilibre en Ha d'une part, en o~ d'autre part, soient
egales aux concentrations analytiques mais ce n'est pas obligatoire. 5i
c'est le cas, on parle de recul total d'éqmllbre

[Hal + [@7]=C+C'; [Na']=C"; [H;0%]+ [Ha*] [@] + [OH7] ;
[e]=[Hs0°]+C'; [Ha]=C+C - ([H;0*]+ C' - [OHT]);
[Ha) = C - [H30*] + [OH].

[H50°Jla"]
[Ha]

K=
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Sion n}e fait aucune hypothése simplificatrice, on obtient une équation en
[H.0%.

Cependant on peut admettre que, comme dans le cas précédent, puisque
l'on a un mélange acide et base et que, de plus ici, ces deux protolytes
appartiennent au méme couple :

[H50"] est négligeable devant [Na*] et [OH] est négligeable devant [a7].
Donc [HsO] + [Na™] = [a7] + [OH] devient [Na*] = [a7].

Dans ce cas, les concentrations & I'équilibre sont égales aux concentra-
tions analytiques.

»Le recul total d’équiliﬁr; est pgs autre chose que le corollaire de
[H;0"] négligeable devant [Na*] et [OH™] négligeable devant [a7].

Alors [07]eq=C": [Halgg=C

[Hs0"][a"] l=7] €]
Hal = pH=pK, +log (o] =pH=pK, +log €l

Seul le recul total d'équilibre o0 [a7],, ~ C' et [Haleg ~ C permet d'écrire

que [a7])/[Ha] = C'/C. Selon le domaine de pH, ou I:IIEII [H;07] ou bien

[OH"] pourra étre négligeable. On pourra situer la zone de pH: par

exemple : zone acide ; on néglige [OH7].

Pour situer le pH, on utilisera les approximations : [H;0%] et [OH7]

négligeables :

« pour situer : inexact, mais permet la prévision ;

= approximations acceptables si les concentrations sont « suffisantes =,

Donc K, =

1* exemple :

Ky =10 (Ky-10)

- Concentration analytique de Ho=C=5-10"M

~ Concentration analytique de g Nat=C'=3-107* M
Situons approximativement le pH :

3. n:rl

1075 = [Hy G*] = [H;0']=1,67-10"% M.

[OH™] est négligeable.
[H30"] + [Na*] = [a7] + [OH7] devient [a7] = [H0"] + C';

[Ha] = C - [H;0"].
_ H0"[H;0"]+C . _ [HEU']I[H,{TH_’;-W‘}I |
! C-[Hs071 " " 5.107 [H3n 1

[H0*] = 165107 M pH=478 [Ha],, -

Dans ce cas effectivement, le recul d‘équilihre est « total » (c'etait
prévisible : si Ha était seul en solution & C =5-107* M, compte tenu de
son K, on pourrait négliger sa dissociation, a plus forte raison en pré-
sence de g MNa™).

2" exemple :
K, = 10727 (K, relativernent élevé)

- Concentration analytique de Ho=C=5-10"" M
- Concentration analytique de g Na*=C'=3-107* M




H Chimie analytique

Situons approximativement le pH :

H]

10725 = [H 301 = = [H;0*]=527-100*M

[H30%] n'est pas négllgeabile devant [Na']; on peut prévoir, compte
tenu du pK,, que le pH se situera en zone acide ; [OH7] est negligeable.

[H;0*] + [Na*] = [a7]: [Na*|=3-10*M; [Ha] +[a]=8-10"M

(450" ][[H;07]+3-107]
5-107% —[Hy07]

[@7]eq = 4,95 107* M (concentration initiale : 3.107* M)

[Haleq = 5- 1073 -1,95-103 =305-1073 M

(concentration initiale : 5. 107* M)

Le recul d"équilibre est loin d'étre total. Mais il y a bien recul d"équilibre.
En effet, si on compare cette situation d'équilibre a celle d'une solution
de Ha seul :

- si Ho &tait seul en solution dans de l'eau pure C =5-107% M,
K,=10"2% La concentration en protons [H;0"] =2,7-107° M et
[HOleq=23-107M;

- la situation d'équilibre décrite ci-dessus montre gue, en présence de

3-107* M de @™ Na*, [Ha]eg = 3,05-107* M, [Ha)eqimetange) = (HTeq fseuiy
il y a bien recul de dissociation de Ha dans ia melange, rnals Ha
est encore dissocié de fagon importante.

S'il ne se dissociait pas, [Hal., serait =5-107° M ; il faudrait apporter
une plus grande quantité de a"Na* (cf exercice 12, série 1, p. 57).

3® exemple :
K,= 107" (K relativement grand = 107%)

- Concentration analytique en He = 5-107° M
- Concentration analytique en @™ Na* =3-107 M, [Na*]=C'=3-107" M

[H;0%] + [Ma*] =[] + [OH7] ; le pH se situera en zone alcaline : on ne

peut négliger [OH™], par contre on négligera [H;0%].

[Ma*] =[]+ [OH7]; [g7]=C -=[OH7]; [Ha]=C+ [OH]

10-14 [3-1{:'3 - [DH']] _

(OH) [5-10% +[oH ]|

[OH]=4,64-107"M; [Hs0%]=10""067 M

[07]=3-10"% -0,464-103=2,54-10"*M; [Ha]=546-10"*M

Il y a bien recul d'hydrolyse de a.

En effet si g~ est seul en solution : C'=3-10"* M ; K, = 107" (K, = 107%) ;

[OH]=130-107M; [a7]=1,70-107 M ;

[ﬂ‘]e,q‘, en présence de Ha > [a7],, en absence de Ha. Le recul d'équili-
re n'est pas total,

025 = [Hy0%] = 195107 M ; pH =271,

10" =

2. Mélange de type b/bH"

Le raisonnement & mener pour ce type de mélange est analogue au
mélange précédent : concentration analytique de b =C ; concentration

analytique de bH*, X~ = C.
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b
bH* + H,O0 = b + H,0"; = [H,0 -
2 3 Ka = [H50] (bH']
avec [b] + [bHT]=C+ C'; [X]=C"; [H;0%]+ [bH"]=[XT]+ [OH].
Si on admet que [H;0*] et [OH7] sont négligeables devant les autres

espéces en solution, le recul d'équilibre peut &tre considéré comme total :
[bH*]eq=C"; [bleg=C; K,=[H;0%]C/C.

[bH"J[OH"]
Constante = ~————
[b][H;0]

lll. Neutralisation

La réaction de neutralisation est utilisée comme réaction de titrage pour
le dosage :

» d'un acide a l'aide d'une base (Réactif titrant) ;

= d'une base & I"aide d'un acide (Ré&actif titrant).

Les réactifs titrants les plus habituellement utilisés sont des protolytes forts.
Réaction de neutralisation :

un acide : Ha + H,0 = a~ + H;0*
]
on ajoute une base : b+ H,0 = bH" + OH"
Kbz
2
HyO* + OH" = 2H,0 avec K= 1129 _jg14
[Hy07J[OH"]

(a~, bH™) est le sel, produit de la réaction Ha + b — sel + eau

La formation de H,0 est une réaction totale, immédiate, ce qui n'exclut
pas que le produit ionique de l'eau soit impérativement respecte

[HyO'] [OH] = 107",
A. Neutralisation d'un acide fort HA par une base forte B

*HA+H;0 — H0"+ A"
5i C, est la concentration analytique en HA en mol-L™' et ¥, le volume
introduit en mL, la quantité de protons H,0" apportée est égale a
CaV, mmaol.

*B+H,0 — BH*+0OH ; Cgmol-L""; VgmL
La quantité de OH™ apportée est égale 8 CgVg mmol.
H;0" + OH™ = 2 H,0 : la réaction de neutralisation est totale.

Pour calculer le pH, il faut s'interroger sur :

* la nature des ions en excés H;0" ou OH™;

+ |la quantité et le volume total de |a solution de mélange.

On exprimera donc [H;0%] ou [OH7].

Exemple :

On mélange 50 mL de solution de HNO, 0,036 M avec 25 mL de solu-

tion de KOH 0,042 M, quel est le pH ?

HNO; + H;O0 — H30 + NO3 ; quantité de H;0" apportée :

50-0,036 = 1,8 mmol.

KOH + H,0 — K+ OH™; quantité de OH™ apportée :

25-0,042 = 1,05 mmol.

Quantité de H; 0" neutralisée par OH™ = 1,05 mmol. ;

quantité de H,0" restante = 0,75 mmaol.

Volume du mélange 75 mL = [H0%] = 0,01 M = pH = 2,00 ;
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B. Neutralisation d'un acide faible Ha par une base forte B

Neutralisation d'un monoacide faible par une base forte :
Ha + H,0 = a~ + H;0"
B+H,0 — BH' + OH"
Soient x mL et y mL, les volumes introduits respectivement de Ho et de B.
Soient Ca et Cb les concentrations analytigues de Ha et de B.
X mL de Ho de molarité Ca — x Ca mmol. de Hy;0"
¥ mL B de molarité Cg —, ¥ Cy mmaol. de OH-

Trois cas sont possibles :

«x Ca =y C (point d'équivalence) ; le sel peut étre considéré comme
seul en solution. BHY, acide conjugué d'une base forte est de force nulle
a” + H,0 = Ha + OH™ yC
Le pH est celui d'une solution de base faible de concentration b

*x Ca > y Cg (exceés de Ha) ; 'excés de Ho =x Ca - y C. t
Quantité de a BH® formée = y Cj.

xCa-yCy

Le pH est celui d'un mélange de Ho a la concentration C,,, = Ty

yC

etdea”, BH de C',, = " -_—‘:r ; il y a recul d"équilibre, est-il total ?

« x Ca < y Cg (excés de B) ; le mélange est celui d'une base forte (I'exces
de B) avec la base faible o, BH,

Exemple 1 :

Quel est le pH du mélange de 50 mL de Ha 1,50- 1072 M + 25 mL de

NaOH 1,50 1072 M 7 pK,, ya/a- = 5,00.

— quantité initiale de Ha : 50-1,50- 1072 = 0,75 mmal. ;

— quantité de OH™ = 25.1,50. 1072 = 0,375 mmol. ;

— quantité de a~, Na* formée = 0,375 mmaol. ;

- quantité de Ha restante = 0,375 mmol. Le volume V est de 75 mL

Le probléme est celui du pH d'une solution 5-107°M en Ha et

5-107 M en a”, Na™ dont le pK, yasq- = 5,00 (cf. p. 29),

Dans I'hypothése ol [H;0%] et [OH7] sont négligeables, [o7] = [Ha] ;

[H:0*]=10"% M ;

pH = pK, = 5,00 ; [Na*] =5-107° M ([H,0"] est bien négligeable).

Exemple 2 :

Quel est le pH du mélange de 50 mL de Ha 1,50- 1072 M + 25 mL de

NaOH 1,50 1072 M 7 K, poso- = 2,23,

- guantité initiale de Ho = 0,75 mmaol. ; quantité de OH™ = 0,375 mmol ;

= quantité de g-, Na* formée = 0,375 mmol. ; quantité de Ha restante
= 0,375 mmol. ; V=75 mL

Le probléeme est celui du pH d'une solution 5-107° M en Ho et

5-107 M en @™, Na* dont le pK, yase- = 2-23 (cf. p. 30).

Attention : ici, compte tenu du pK,, l'hypothése [H;0%] et [OHT] négli-

geables est plus qu'audacieuse. [Hy0"] serait alors égal 4 5,89-107° M ;

or [Na*] = 5-107° M, [H;0*] n'est en aucun cas négligeable devant

5. 107 ML

On peut en revanche affirmer que le pH se situera en zone acade, [OHT]

est bien négligeable,

[H;0"] + [Na"] = [g7] ; [H;0*] +5-107 =[a7]; [Ha] + [@] = 107" M
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[Ha] = 1072 = 5.107% = [H;0%] = 5:107% = [H;0%]

10-223 - [H5071(H;07] +5:107%) ; [H;0']=224-107% M.

5.107° —[H50%]
pH = 2,65 (et non 2,23 que l'on trouve si on fait I'hypothése fausse que
[H;0%] et [OH"] sont négligeables).

C. Courbes de neutralisation (courbes de titrage)

Pour décrire la courbe de titrage d'un acide par une base ou d'une base
par un acide, on démontre la relation liant le pH et la variable x : pH = f(x)

lors de F'addition du réactif titrant, la variable x pouvant &tre soit :
* le volume de réactif antagoniste (titrant) utilisé x mL ;
* le rapport de la quantité d'antagoniste apportée a la quantité initiale de
compose a doser :

N Quantité antagnniste (titrant)

- quantité initiale de composé 4 doser
Au point d'équivalence, c'est-a-dire a la fin du dosage, le rapport quantité
titrant/quantité & doser est impérativement défini par la réaction chimique :
A = composé a doser, B = antagoniste (réactif titrant) :
* pour une réaction de type A + B~ C; x=1 au point d'éguivalence ;
+« pour une réaction de type A+ 2 B —+ D ; x =2 au point d'équivalence ;
* pour une réaction de type 2 A+ B — X ; x=0,5 au point d'équivalence.
Le point d'équivalence est défini par la réaction chimique mise en jeu
dans le titrage. En fonction du type de réaction chimique mise en jeu, le
point d'équivalence pourra &tre obtenu pour différentes valeurs de x.
La réaction chimique est définie par :
* les reactifs mis en jeu ;
+ et par la visualisation choisie pour la fin de réaction.
En protométrie, la visualisation repose sur :
+ soit le changement de couleur {virage) d'un indicateur coloré ;
+ soit I'enregistrement du pH mesuré a I'aide d'une électrode de verre.

Pour un monoacide ou une monobase, une seule réaction chimique est
possible. Mais le choix de I'indicateur coloré est fondamental pour un
dosage correct,

Un indicateur coloré est un composé organique ayant des propriétés
acido-basiques dont les formes acide, d'une part, et basique, d"autre part,
sont de couleurs différentes.

Le changement de couleur est lié au changement de structure lors de la
protonation ou lors de I'ionisation.

Indicateur acide-base : A sous forme acide, B sous forme basique, A et B
constituent le couple acide-base de pK, 4 :

* si A est bleu : la solution est vue bleue pour pH = pK_ ;g - 1

(Bl _ 1)

\[A] 10

= si B est violet : la solubion est vue violette pour pH = pK; g + 1 | % =10 |.
k Le changement de couleur de l'indicateur, appelé « zone d'indication »
ou « zone de virage », se situe, en théorie, dans une zone de pH allant
de pKying = 1 @ pKaing + 1. ou de pK, ing + 1 & pK, ing = 1. En pratique,
on prend plutdt pK, ;.4 = 0.B.

Les H* intervenant dans leur structure, les indicateurs colorés doivent étre
utilisés en faible quantité afin de ne pas fausser le résultat du dosage.
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Le choix de lindicateur repose sur :
* la valeur du pH au point d'équivalence de |a titration ;
* et la variation de pH autour du point d'équivalence.

Pour toute réaction de titration, il faudra donc :

= connaitre la variation ApH entre — 1 % et + 1 % autour du pH du point
d'équivalence ;

« choisir I'indicateur adéquat en fonction de la valeur de son pK, et de sa
zone de changement de couleur dite « zone d'indication » ou « zone de
virage »,

Pour choisir un indicateur, il faudrait en théorie que son pK, ;.4 soit &gal

au pH au point d'équivalence. En pratique, il suffit que les deux unités de

pH correspondant a pK, 4 =+ 1 appartiennent au domaine du pH de |a

solution entre — 1 % et + 1 % du point équivalent (P.E.).

» Description des courbes

Dans la réalité, il n'y a pas une relation & établir pour décrire une

courbe mais plusieurs relations. Par exemple :

» pH initial ;

« pH = f(x) avant le point d'équivalence ;

* pH au point d'équivalence ;

= pH = g(x) aprés le point d'équivalence ;

- variation de pH autour du point d'équivalence (par exemple entre
| = 1% et+ 1 %)

1. Courbe de neutralisation monoacide fort HA
par une monobase forte B

= mlL de soluticon B
da molarité b

Z mL de HA
de molarité t

A tout x mL de solution de B correspond une guantité de xb mmol. de
OH".
HA ayant une molarité t libére t mol. de H;0" par litre.
*x=0 pH=-logt
= au point équivalence x = x,, o
quantité base = quantité acide = x, b=t = x, = B
pH = 7,00.
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*x < x, avant le point d'équivalence
Il reste zt — x b mmol. de H;0™ dans un volume de (z + x) mL

zt - xb Z+X
X

Hy0Y] =

[H:0%] — 5

“x = x, dprés le point d'équivalence
Le nombre de OH™ en excés est égal & xb — zt mmol. dans un volume de
(z + x) mL.

xb—zt

< pH=log

xb —zt
LT X

[OHT] =

= pH=14 + log

» Etude de la variation de pH entre - 1 % et + 1 %
du point d"équivalence
*@ - 1% : il reste en solution 1/100 de la quantité & doser de H,0",

soit % mmol.
Le volume estde — (z+ x,) mL=1z + %
zt - bt
1m_1{%} 100-(b+1)

= & + 1 9% : quantité de OH™ introduite en excés = 1/100 de la quantité |

[H;07] =

nécessaire pour obtenir le point d'équivalence %

bt

Le volume estde ~ (z+x,) mL  [OH ] = m

ApH?

2. Courbe de neutralisation d'un monoacide faible Ha
par une base forte B

% mL de sohution B
de malarité b

£ mlk de Ha
da malarité C

A tout x mL de base forte introduite comespond une quantité xb mmol. de OH~.
~x=0s C=>10"Ka;

KC K, +4K,2 +4CK,
K.+ +
[H:0%] = K C, sinon [Hs0*]= —* Vha a

2

2o
est en présence du sel d'acide faible et de base forte uniguement. Le pH

= gu paint d'équivalence x = x, : 1l est obtenu quand zt=x.b ;x, =
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est celui de la base faible (g, BH") de concentration C' liée a la concentra-
z

tion initiale C de l'acide de facon telle que C'=C
Z+X
o

Kp + (K2 +4CK,

Si C' = 10* Ky, [OH]= KyC', sinon [OH] =
pH initial et pH au point d'équivalence sont calculés de fagon rigoureuse ;

= avant le point d'équivalence x < xg
pH = f(x} : on est en présence d'un mélange Ho + a-, BH*
- quantité base introduite = xb meq (mmol.) de OH",
- quantité Ha transformé en a”, BH" = xb mmol,,
— guantité de Ha restant zC - xb mmol. ;

- e—— .

xb
xb

= _I+X  _pK. 4+

pH=pK, +log —~—" =pK, + log
L+X

Rapport des concentrations = rapport des quantités. Le volume V est le

méme dans les deux cas (il s'agit de la méme solution).

A demi-neutralisation x = 0 ; xb= %
Si K, comme K, ne sont ni trop grands ni trop petits, on a recul complet
d'équilibre et pH = pK,.
pH & demi-neutralisation n'est égal a pK, que si le recul d'équilibre est
complet : (pH = pK; si [07]q = [Ha]ag)

- aprés le point d'équivalence x > x, : on est en présence d'un mélange
base faible a~, BH* + base forte BH* + OH".
Pour décrire I'ensemble du domaine, on considére que la base forte
impose son pH.

C-xb

xb -zt = pH=14 + log xb-zt

[OH7] en exces =
X+Z X+1

b Etude du pH autour du point d'équivalence
= a -1 % : hypothése d'un recul total d'équilibre (hypothése suffisante id) :

quantité Ha restant 1;10 ; quantité o~ Na* formée E—:?—];E
99 zC

pH=pK, + log % i pH=pK+2
100

= a + 1 % : quantité de OH™ introduite en excés = lrt

Mélange o~ Ma* + OH". On suppose que la base forte impose son pH.

zC
~ C
| [ ] Z+ %y %o b
' zC Ch Ch
H]= ~ = H=12 + log ——
P o 6 T oG TP b
b
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Allure de la courbe de neutralisation :

o

L'allure des courbes de
maLfralisation et fonction

& di la concantration an acide
et &n basa) misa

en présence "une de 'auire

= du pi, du couple

=¥

:D

D. Neutralisation d'un mélange d'acides

Pour que I'on puisse prétendre titrer séparément les deux acides Ha, et
Ha,, présents dans une méme solution, il faut que I'on puisse avoir simul-
tanément neutralisé Ha, sans avoir commencé a neutraliser 'acide Ha,. Il
faut qu'il existe un domaine de pH ol ces deux situations soient possi-
bles.

En pratique, on considérera que l'on peut titrer séparément les deux
acides si Ha, peut étre neutralisé & plus de 99 % tandis que Ha, l'est &
moins de 1 %.

Soit : Ha, de C, mol-L" et de K,, et Ha, de C; mol-L™" et de K,

A quelle condition les titrages seront-ils séparés ?
Soit Hay, le 1% acide a étre neutralisé : on veut que simultanément Ha,

]

m = g4,

loz] _ 1
[Ha,] 99"

soit neutralisé a plus de 99 % ; donc

Et Ha; est neutralisé & moins de 1 %, donc

comme 171 __Ks . la concentration en (H;0) doit donc é&tre telle
que: (Hal [H;07]

Ka, 1

-

h_ =099 . L
[H,0°] [H,0*] 99

99K,z = [H;0%] = } ; 10t < i P Ky = 100Ky
99 Ka,
Lhypothése était Ha, : le premier acide neutralisé = |'acide le plus fort
est neutralisé le premier.
Si c'était l'inverse, cela voudrait dire que le sel de I'acide le plus faible se
trouverait en présence d'un acide plus fort et, dans ce cas, que se passe-
rait-il 7

E. Déplacement d'un acide de ses sels

az, Na* + Ha, = a7, Na* + Ha,
a; + Ha, = a] + Ha,
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K = (97 Jeq [Nz 1eq K = Ko
[ﬂi ]uq [I'I'ﬂ1]¢q H'ai
a3, Na* + Ha, = a7, Na* + Ha,
K

La réaction peut étre totale si la] 99 et si [—Htiﬂ = 99,
[Hay] [a3]

Comme K = 19 11Ha;] , la réaction peut étre totale si K = 10% (99).

[a3][Hay]

Or K= L—?"— = 10", On retrouve bien sir la méme conclusion que

2
précédemment : Ky, > 10* K,;.

F. Neutralisation d’un acide faible Ha par une base faible b

Ha+b = g + bH"

k= L@7IbH"] _ KHa/a
[Ha]lb]  KpbH' /b

- +
Réaction totale si oyl = 99 et simultanément [bH"] = 0g,

[Hay] [b]
Ka _la]. [bH']_[Hs0"]

[H0%] [Ha] = [b] Ka,

= K, > 99(H;0")

gg '
99 &

Hﬂ{

K K
H,0t [ 99Ka2 <[H:0"]< 2L E!h:m"‘

K
Réaction totale si K > 10% soit si H—"— >10*  pK, - pK,, >4

LF

Acides de plus an plus faibles

e

Bases conjuguées de plus en plus fortes

-

Acides forts I I Acides tras faibles
| |
Bases
trés faibles Par Bases conjuguées de plus en plus faibles P Based foiten  pi

il
Acides de plus an plus forts

Tout acide réagit sur toute base des couples situés a droite de facon d'autant
plus quantitative que I'écart entre les deux couples est plus grand. C'est bien

la méme condition que I'on avait par la titration des acides séparés.

a3 + Ha, (+ fort) donne une réaction totale — a7 + Ha; si K;; = 107 K,
a; est transformé en Ha, : on dit que Ha, est déplacé de ses sels. Toutes

ces réactions sont instantanées.
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IV. Solutions tampons

En observant la courbe de neutralisation d'un acide faible par une base
forte ou d'une base faible par un acide fort, on voit que, lorsque I'on est
en présence d'un mélange acide et base conjugués du méme couple (ol
Fun des deux est apporté par un sel), c'est-a-dire entre le début de la
neutralisation et le point d'équivalence et plus particulierement dans le
domaine de pH compris entre pK,;- 1 et pK,+ 1, le pH varie peu : cedi est
dd au fait que acide et base appartiennent au méme couple. Ces solu-
tions constituent des solutions tampons qui se définissent comme des
solutions dont :

» le pH varie peu lors de 'addition de H;0™ ou OH™ ;

« le pH ne varie pas par dilution.

A. Propriétés des solutions tampons

1. Influence de la dilution

Situons-nous dans le cas le plus fréquent ol les concentrations & 'équi-
libre sont assimilables aux concentrations analytiques.

Soient C la concentration analytique de o™ et €' la concentration analy-
tique de Ha.

C
PH=pK, +log .
Si on dilue la solution, au 1/5% par exemple, la solution, les concentra-
tions analytigues devienment: en o C, = %; en Hag, = %:
5_¢

= —. Le pH reste donc constant.
c, C

2. Influence de I addition d'ions H,07

Soit par exemple une solution équimaolaire 0,10 M en acide &éthanoigque
AcOH et 0,10 M en éthanoate de sodium AcO™, Ma™. La solution é&tant
relativerment concentrée et le K, relativement faible, les concentrations en
solution peuvent étre considérées comme égales aux concentrations
analytiques. Donc, [AcO7] = [AcOH] =0,10 M = pH = pK, = 4,75.

Si on ajoute 0,01 mol. de H;0% & un litre de la solution : 0,01 mol. de AcO™
est transformée en 0,01 mol. de AcOH, les concentrations deviennent :

[AcD™] =0,1 - 0,01 =0,09 M et [AcOH] =0,1 + 0,01 =0,11 M,

0,09

pH =475 + log 011 4,66
La variation de pH est de 0,09 unité. Cette variation est trés faible compa-
rativemnent a celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté & un
litre d’eau pure 0,01 mol. de [H;0%]. En effet le pH serait passé de 7,00 a

pH = 2,00, donc nous aurions eu une variation de pH de 5 unités.

3. Influence de "'addition d'ions OH"

Si on ajoute cette fois 0,01 mol. de Na* OH™ & un litre de la solution,
0,01 mol. de AcOH se transforme en 0,01 mol. de AcO™ Na™. K, et C sont

tels que Cyna, = Caquitibre:
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0,11
La variation de pH est de 0,09 unité. Cette variation est trés faible compa-
rativement a celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté a un
litre d'eau pure 0,01 mol. de [OH*]. En effet le pH serait passé de 7,00 a
pH = 12,00, donc nous aurions eu une variation de pH de 5 unités.

[AcO]=0,11M; [ACOH]=0,09M; pH=475+ log = 4,84

b Le fait ;queule |:.|H d'une solution tsmﬁan_va.;ié.geﬁ lors d'addition de |
H:0"ou de OH™ se nomme « ['effet tampon ». Cet effet est obligatoire-
ment limité.

Reprenons notre exemple :

* si on ajoute 0,10 mol. de H;0" par litre, tout AcO™ est transformé en
AcOH : on obtient un solution d'AcOH dont le pH varie lors de l'addition
de H,0" ;

* 5i on ajoute 0,10 mol. de OH™ Na * par litre, tout AcOH est transformé en
AcO Na™ : on obtient une solution dAcO™ Na* dont le pH varie lors de
I'addition de OH™.

Dans ces deux cas, le tampon est dit débordé,

La capacité de ces solutions & maitriser le pH, c'est-d-dire & exercer un

effet tampon, est limitée & un certain domaine de pH caractéristique de

chaque solution tampon. En effet, la faible variation de pH par addition de

H;0" ou OH™ n'est possible que s'il existe en solution suffisamment de

chacune des deux formes.

En pratique, on estime que, pour quune solution contenant les formes a”
et Ha exerce un effet tampon, il faut qu'il existe au moins 10 % de g~ ou

de Ha, c'est-a-dire un rapport AL SJenl 10, soit un pH compris entre

10 [Ha]
pE,- 1 etpk, + 1.
Conclusion : le domaine de pH d'une solution tampon est fonction du pK,
du couple :

= pK, - la]_1 . 4o [a]_10
pH = pK, - 1 lorsque Fa] 10’ pH = pKa + 1 lorsque Hal 1

pH = pK, pour un mélange équimoléculaire (K, ni trop fort, ni trop faible).

= Si le pH < pK,, la solution « tamponne mieux » OH™ que H;0%,

= 5i le pH = pK,, la solution « tamponne mieux » HsO" que OH™,

Ces notions conditionnent le choix du couple acide et base conju-
| gués pour constituer la solution tampon.

B. Caractéristiques des solutions tampons

1. Choix de la nature du couple acide-base

Le couple sera choisi en fonction de la valeur de son pK, afin de répondre

au domaine tampon de pH désire.

Ainsi, on choisira par exemple :

= le couple CH,COOH/CH;CO0 Na* de pK, =475 pour le domaine
40-55;

» le couple HCOOH/HCOO Na* de pK, = 3,75 pour le domaine 3,0 - 4,5 ;

* le couple NH4/NH; CI™ de pK, = 9,25 pour le domaine 8,5 — 10.
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2. Définition d'une solution tampon

Une solution tampon se définit par :

» la nature du couple utilisé ;

*son pH ;

*5a molarité : la molarité d'un tampon correspond a la somme des
concentrations des deux formes conjuguées du couple : [Ha] + [a7].

3. Une solution tampon se caractérise par sa capacité tampon

La « capacité tampon » d'une solution tampon traduit sa capacité a

« tamponner », c'est-a-dire son aptitude a s'opposer aux variations de pH

lors de I'addition de H;0* ou de OH". Cette capacité tampon est définie

comme la quantité Q de protons HsO™ ou d'ions OH™ qui, ajoutée & 1 litre
de la solution, entraine une variation de pH de 1 unité autour du pK,.

Cette définition a besoin de précision :

* les gquantités de H;0" ou de OH™ ne sont pas identiques (sauf pour un
tampon équimoléculaire)

* la quantité « tamponnée » n'est pas indépendante du volume de solution
tampon utilisé ; mais la capacité étant rapportée au litre de solution tam-
pon, elle est la méme quel que soit le volume de la solution préparée ;

* le tampon existe entre pK, - 1 et pK, + 1, en conséquence la variation

ApH = 1 est a considérée autour du pK, et non a partir du pH initial de la

solution tampon utilisée.

Exemple :

Soit une solution tampon contenant « a » moles de aH et « b » moles de

a-, Na* par litre : le pH d'une telle solution est pH=pK, +log %

+ Calculons sa capacité tampon « acide » x :

b-x 10b-a
pH=pK, -1=pK, +log ﬁ = X=—0
Cette capacité tampon n'existe que si 10b = a, c'est-a-dire sile pH de la
solution tampon n'est pas inférieur a pk, - 1.

* Calculons sa capaate tampon « I:rasique » -5.- :

pH = pK, +1=pK_ +log L—

Cette capacité tampon n'existe que si 10a > b, C'est-a- dnre si le pH de la
solution tampon n'est pas supérieure a pk, + 1.

I:]a b

pH de la solution = pHs
_— —— j ———————— ¢r+i'rr1 - -I- TLLTTS 3
1I 1 ! : I
pK, - 1 I pi, i Py + 1
| H
S S . R e e e e e e e e s
Capacité tampon acide Capacité tampon basique :

1
|
Cusntité x de mole de H,0* qui ajoutée I
& un fitre de solution enfraine une variation |
de pH de pHs & pH = pk_ -1 Jl

Ll

o mm mm

Cuantité y de mole de OH" qul ajowté
a umn litre da solution antraine we variation
oo pH de pHs a pH = Pk + 1

=
AN EEIEE R IR B N R R R

L L R
-
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» A retenir

* Le pH et la molarité du tampon sont responsables de la capacité tam-
pon. Le pH est responsable de la différence entre la capacité acide et
la capacité alcaline :
capacité acide = capacité alcaline lorsque pH = pK,
pH < pK, : capacité alcaline > capacité acide
pH > pK, : capacité acide > capacité alcaline

» La molarité est responsable des capadités. Si on dilue, la capacité
tampon est divisée par le facteur de dilution.

« Remargue : il existe d'autres solutions dont le pH varie peu lors de
Faddition de Hy0" ou de OH™ comme, par exemple, les solutions de
protolytes forts suffisamment concentrées :

- HA acide fort de C=0,5 M, pH = 0,30
si on ajoute 0,1 mmol-L™' Hy0%, pH = 0,22
si on ajoute 0,1 mmol-L™' OH, pH = 0,40

-~ B base forte de C=0,5M, pH = 13,70
si on ajoute 0,1 mmol-L™" Hy0", pH = 13,60
si on ajoute 0,1 mmal-L"' OH", pH=1378
Ces solutions ne sont pas des tampons car leur pH varie avec la dilution ;
elles sont parfois appelées des solutions « pseudo-tampon ».

C. Application pratique : préparation des solutions tampons

1. Questions

Les questions qui se posent sont : quels mélanges cheisir 7 Quelle sera la
capacité tampon ? Quelles guantités utiliser ?

a. Quels mélanges choisir ?

On choisira les deux é&léments d'un méme couple Hofo™, Na* ou
b/b, HFCI™ permettant de se situer au pH désiré.

» Mélange Ha/a™ Na®

= On ajoute g~, Na* (solide ou en solution) & une solution agueuse de Ha.

= On ajoute B (NaOH) en défaut 4 une solution de Ha en excés,

= On ajoute a~, Na™ (solide ou en solution) & une solution d'adde fort en
défaut.

» Mélange b/bH*, X~

= b 4+ bH*, X~ (solide ou en solution).

* b en excés + HX en défaut.

= bH*, X~ en excés + base forte en défaut.

b. Quelle sera la capacité tampon ?
La molarité est responsable de la capacité tampon.

c. Quelles guantités utiliser ?

Les quantités utilisées devront permettre de répondre aux deux notions ;
pH et molarité,
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2. Exemple

On veut préparer une solution tampon décimolaire de pH =4,00. On
dispose de :

= solution 0,5 M HCOOH (pK, =3,75) ;

» solution 0,3 M AcOH (pK, =4.75) ;

= solutions 1 M NH; (pK; =9,25) ;

» solution d'acide benzoique (CgH;COOH) 0,25 M (pK, = 4,19) ;

» cristaux de méthanoate de sodium HCOO "Ma* ;

= cristaux d'éthanoate de sodium C;H;CO0 Na* (souvent noté AcO™ Na™) ;
» splutions de benzoate de Na 0,2 M, de NaOH 0,2 M et HCl 0,5 M.

Quel mélange choisir 7 Comment préparer 500 mL de tampon décimo-
laire ? Calculer la capacité tampon de la solution préparée.

3. Réponses
a. Quel mélange choisir ?

On choisira le couple dont le domaine de pH inclut le pH = 4,0. Dans la
liste des réactifs proposés, on pourrait retenir :

* HCOOH/HCOO "Na* (pK, = 3,75 = zone tampon 3,0 = 4.5)

= AcOH/AcO Na* (pK, = 4,75 - zone tampon 4,00 - 5,5)

* CgHsCOOH/CgH;CO0 " Na* (pK, = 4,19 - zone tampon 3,44 - 4,94)
Avec une préférence pour HCOOH/HCOO Na* ou CgHsCOOH/CgHsCOO™Na®,
la valeur de 4,00 étant trop limite avec AcOH/AcO"Na*,

b. Comment préparer 500 mL de tampon décimolaire ?
¥ Exemple : HOOOH/HCOO "Na*

Compte tenu des réactifs disponibles, on peut envisager une des trois
solutions suivantes :

= HCOOH en solution + HCOO™ Na* sel ;

* HCOOH + NaOH en défaut ;

« HCOO™ Na* + HCl en défaut.

» HCOOH en solution + HCOO Na* sel

On utilisera : x mL de solution HCOOH 0,50 M qui apportent 0,5 x mmaol.

de HCOOH et y mmol. de HCOO™Na*. x et y sont tels que :

= pour répondre & la molarté (HCOOH) + (HCOO™) =0,1 M, pour un
volume de 500 mL, il faut que 0,5 x + y = 50 mmol. ;

* pour repondre au pH =4,00 :

400=375+log —— ; log —1— =025; —L_=1,778
0,5 x 0,5 x 0,5 x

x=36mL; y=32mmol.=2 176 mg (MMyrqo-na = 68,0 g-mol™')
Pour préparer 500 mL de tampon Formiagte pH = 4,00 décimolaire, on
introduira :

*» 36 ml solution HCOOH 0,50 M

« 2,176 g de HCOO Na™ cristallisé

= egu .50 500 mL

* HOOOH 4+ NaOH en défaut

Si on utilise les solutions HCOOH 0,5 M + NaOH 0,2 M : x mL de solution
HCOOH 0,50 M apportent 0,5 x mmaol. de HCOOH ; y mL de NaOH 0,20 M
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apportent 0,2 ¥y mmol. de OH™ gui générent 0,2 y mmaol. de HCOO Na*. Il
doit rester un excés de HCOOH=05x-0.2 y.

cpH=400=375+log — 22Y . jog 02V g5,
0,5x-0,2y 0,5x-0,2y
0,2y
——2Y 1,778
05x-0,2y ’

* le tampon est décimolaire (500 mL)

Seule la solution de HCOOH apporte les éléments du £ HCOOH/HCOO™
05x=50mmol.; x=100mL; y= 160 mL

Pour préparer 500 ml de tampon Formiate décimolaire de pH = 4,00 on
mélange :

= 100 mL de solution HCOOH 0.5 M

» 160 mL de solution NaOH 0.2 M

= egu g.5.p. 500 mL {240 mL)

' HCOO™ Na* + HCl en défaut

HCOO™Na*™ cristallisé + HCl 0,5 M ; x mmol. de HCOO™Na™ apportent les
éléments du £ HCOOH/HCOO™ ; y mL HCI 0,5 M apportent 0,5 y mmol.
de H;0" qui générent 0,5 y mmol. de HCOOH. Il doit rester du Formiate :
x = 0,5 y mmaol, de HCOO Na*,

Pour préparer le tampon, on mélange :

= x = 50 mmol, c'est-d-dire 3 400 mg de HCOO Na*
cy=36mLHOO5M

*eau q.sp. 500 mL (464 mL)

b CgHsCOOH/CgHsCO0 Na* (tampon benzoique 107" M)

A partir de solution acide benzoigue + solution benzoate
= 121,5 mlL de solution C;H,COOH 0,25 M ;

» 98,1 mL de solution C;H,COO™Na™ 0,20 M ;

= eau g.5.p. 500 mL (280,4 mL).

A partir de solution acide benzoigue + NaGOH :
= 200 mL de solution CgHsCOOH 0,25 M ;

» 98 mL de solution NaOH 0,20 M ;

= eau q.s.p. 500 mL {202 mL) ;

A partir de solution benzoate de sodium + HC/
= 250 mL de solution CgHgCOONa* 0,20 M ;

* 60,8 mL solution HCl 0,50 M ;

= eau g.s.p. 500 mL (189,2 mL).

c. Calculer la capacité tampon de chacune des solutions préparées

Quel que soit le procédé de préparation, les capacités acide et basique
sont uniques pour une solution de pH donné et de molarité donnée
préparée a partir d'un couple donné.

Pour la solution formigue, on monirera que

= 53 capacité acide est de 54,9 mmol. de protons par litre ;

= 53 capacité alcaline est de 26,9 mmal. d'ions hydroxydes par litre,
Pour la solution benzoigue on montrera que :

= 53 capacité acide est de 30,15 mmol. de protons par litre ;

= 53 capacité alcaline est de 51,66 mmol. d'ions hydroxydes par litre.

w Dans le cos de

i solilion formique,

7 copacits acice est
supdneure g ko copoond
akcaling, T @sf en
aooord aver ke fat que
e pH imposeé esf > pi, ;
clans fe cos de o saluton
benzoigue, clest
Firmeerse - lo copacité
acide sl inféneure 4

7 copacite alcaline car
e pH impose est < pi,
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V. Polyacides

Un polyacide faible H,a possede plusieurs protons libérables consécutive-
ment. Aux n acidités correspondent n constantes d'équilibre de K;, a K,
Par exemple, pour Hya :
H;a + H;0 = Hya™ + H0%

H,o~ + H,0 = He?" + H;0"

Ha®" + H,0 = a7 + H;0*
Trois équilibres, trois constantes d'équilibre. La nomenclature définie par
I'UPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry) donne &
n de K,, le nombre de protons dans la forme acide du couple. Si on prend
I'exemple de I'acide phospharique H;PO, :

HyPOy + HyO = HyPO; + HeOV (1" acidité :
Kaz la plus forte)

H.PO; 4+ Hy0 = HPO; + H3ﬂ+ {2® acidité)
Kaz

HPO;~ + H,0 K-‘:‘ PO3™ + H;0* (3° acidité)

|{ = 10~ =223, E = 10 =521 . H. ﬂlﬂ—llﬁl
Ma|5 Ihal:utude persiste de dnnner a n de K, le numéro de l'acidité. La
1" acidité (la plus forte) K= 1074 ; la 2° acidité K, = 107" ; |a
3% acidité K 3 = 107432, Quoiqu'il en soit, on lit habituellement : « les pK,
sont respectivernent 2,23 ; 7,21 ;12,32 » ce qui signifie impérativerment que :
= la premiére acidité a pour K, = 107223 correspond au couple
H,P0,/H,PO; ;
* la deuxigéme acidité a pour K, = 107**! correspond au couple
H,PO;/HPO;~
* la tr-u:isiéme acidité a pour K, = 107132 correspond au couple
HPOZ"

Quelques exemples de polyacides

Acides mindraux
M5 7.0 14,0
HyPO, 2,23 7,21 12,32
€0y (H;C04) 6,35 10,25
Acides organigues
Acide oxalique {COOH), 1.25 423
| Tartrique (CHOH.COOH), 3.04 4,37
| Succinique (CH;CO0H), 4,19 5,43
| Adipique ({CH,),~COOH), 4,42 5,41
| Citriguie COOH-CH,~C|OH,CO0H)—CH,COOH 2,94 4,14 5,82

A. pH de solution de polyacide, seul en solution agueuse

Prenons un exemple : diacide H,a.
Ha + H,0 = Ha™ + H,0*

al

Ho™ + H,0 = g’ + H;0*
Kan

Espéces en solution : HyO, Ha™, o®~, OH™, Haa.
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On cherche la relation [H;0%] =H{C, K;;, Ko Ka) ;
[Hs0']=[Ha ]+ 2 [@* ] + [OH]; Cpgp.it = [Hza] + [Ha] + [@*7].

(= IO THa'] . _ [H0°][a®)
[H,a] ks [Ha™]

Si on néglige dissociation de I'eau, [Hy0*] = [Ha'] + 2 [a*]
Les 3 formes Hya, Ha™, a°~ sont liges entre elles par les K, et [Hs07].

* 2
[Hya] = [Ha'] —3—] : Mol =] [H#; [Hyal =[] IO’

ag Ha,l':a
i‘ R &
[H50*] = [a*] = o] |0 0T
[ I{all{nl I{ﬂz
1. 0] [HO'F
C _ K‘ﬂ! Hﬂlp:'Ez
01, [HO']
Ha:

négliger la dissociation de 'eau, on aurait une équation en [Hy0"]%
Quelles simplifications envisager 7

- Si les acidités sont suffisamment différentes on peut considérer que
seule l'acidité la plus forte s'exprime.

Exemple : pH d'une solution de paolyacide minéral comme H;PO,

Kas = 1022 K= 10721 Ky, = 107232 Ky = Ky = Ky

H:PO, se comporte comme un monoadide de K, = 107+ de concentration
C. On calculera le pH d'une solution de HyPO, comme pour une solution
d'un monoacide de K, = 100%et de concentration C. Il est donc évident,
compte tenu de limportance du K, que I'on ne pourra pas négliger [a disso-
dation de Facide (il faudrait C = 10%- 10722, __ ce ne sera jamais le cas).

= 5i les acidités sont proches, la deuxiégme acidité pourra s’exprimer lors-

que le diacide est seul en solution aqueuse, selon les importances res-
pectives de la concentration C, et des deux K,

Les polyacides sont utilisés, en solution, essentiellement en présence de
leur(s) sel(s). Il est trés utile de savoir prévoir les formes en solution selon

pH, afin de s'affranchir des formes présentes & des concentrations
négligeables. C'est dans ce but que I'on étudiera le diagramme de distri-
bution des espéces d'une part pour des polyacides dont les acidités sont
titrables séparément et d’autre part pour les polyacides dont les acidités
sont proches. Une différence importante existe entre les deux.

B. Diagramme de distribution des espéces phosphoriques
HPO, peut exister sous les 4 formes HyPO, H,PO;, HPOF~, PO~
Etudions les fractions o de chacune des formes en fonction du pH :
concentration en I'espéce donnée
~ concentration analytique totale
A chagque forme comespond un o, noté a, Lindice n représente le

nombre de protons existant dans I'espéce étudiée ; ainsi
oy = Hﬂc 1) [P [H;Pcngl - [HFEJ%‘] S [F?:i']
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Comme [H;PO,] + [H,PO3] + [HPOI] + [POF ] =C;
oy + 0ty + oy + otg =1

[H;PO,]

I.l.'[3=

Exprimons toutes les formes de H;PO, par rapport a la forme H;PO, :

P07 = 107 po: PO = 10T H,p0z]
[H, ‘;]_(H,n*;; POl ; 1= (o MaPoal:
1077:2.19"243
[HPOZT] = S [H3PO4]
(H,0")?
[H.'.ﬂ ] [H50"]

-2,23 -89.44 -21,76
C= [P0 [H":' 10 10 ]

[M0'] [HO'F [HO'F
1

iy = 10-223  1g-%M ]D-M.TEI
+ * +12 * +
[H:0'] [H;0°F [H;0°F
[H,POZ]
20y = ———
] C

Exprimons chacune des formes par rapport a [H,PO;]

" -7.21
Hspod = I5O7L inpos); ppoz = 18 HoPOiI;

2 Fi [Hlﬂ-r
_ 10—IE.31 _lﬂ—?,zl _
[PO37] = MO [HaPO;]
3
. H;PO; |
HPo] HO 1qy Ra, Kally,
Ka, Hy0"  [H0°]

F ot e -lu—TTH ]ﬂ-‘lﬂ.ﬂl
1025 " 0] o P

-
3.0y = 004 |
H,0" or _ 0]
[H5PO] = - n—= ,3, 1?—? s HPOT1; [HPO7] = 15021 [HPOF]
[POF] = [HPOF ] ;
5
1
1 [H5ﬂ+]] EHS':"!-] 1 1 D-II,EE
'l D-I,!E i 'Iu—]r,ll -I u—T,l] [H}Df]
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_[POF]
- TC
(méme raisonnement)

4. O

[POF"]

s [H0'F  [H0'P | [H0*] .|
Im4 ]|:Tf_:|-1 I & '|n—1'9',5:]- * -|n—'1'1:j: +1

l:ﬂ’:

1

D:'I:I . —1
HO'P [HO'F MO
1”]-1 L76 10 1953 10 IE32

Tragons les courbes o, = f{pH) :

TN AT
TR —-
s LT =
TSI ==

N ,—”: L

0 et
o 1 2 3 4 &5 & 7 8 © 10 11 12 13 14

pH

Nous pouvons conclure et retenir que iﬁi;que :

*pH = 4,72, les seules espéces mesurables en solution sont celles
appartenant au couple H;PO4/H,PO; ;

=4,72 < pH < 9,76, les seules espéces mesurables en solution sont
celles appartenant au couple H,PO;/HPOF ™ ;

=pH =976, les seules espéces mesurables en solution sont celles

appartenant au couple HPOZ /P03,

Attention : ces courbes signifient que, si on donne au pH une valeur x, les
ot prennent les valeurs représentées ; par exemple : 0 < pH < 5; oy
prend la valeur correspondante.

Cela ne signifie pas que le pH est créé par HyPO, mis seul en solution
pour toutes les valeurs, Si C est la concentration analytique de H,PO,
ity = | signifie que :

A
C [Hs0"]
H-PO: (| 1.13- lm .
[HPO;] = 100 o~ C ;

[Hs0%] = 107%%} = pH = 0,23

Il ne s’agit pas de solution de HyPO, seul en solution dans l'eau pure
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C. Diagramme de distribution des espéces
pour les diacides de pK, proches

H,a + H,0 = Ha™ + H,0"

Kaz
Ha™ + Hy,0 = a¥ + Hy0" ; C=[Hya] + [Ha™] + [a*7]
Kz
H
- R0l Loy = 1

[Hya]l T+

[ 2
Ka,  KaKs, L Ka L KaKy,
[HyOt*] [H50*)2 [H;O%] [H50*)?

Prenons I'exemple de l'acide succinique : pK, = 4,19 ; 5,48,

1
II n—ﬂ.ls 'Iﬂ-ﬁ.ﬁllr

1+ +

[Hs0°]  [H;0°F
;=1 si Hyo peut étre considéré comme pratiquement seul en solution,
c'est-a-dire si [Ha"] et [a?7] sont négligeables devant [H,a], la somme des
termes en [H;0"].
]D—-ﬂjg ]ﬂ—g,ﬁ?

+
[H;0°]  [H07]
[Hy0%]> 10°%"%; [pH < 2,19]

1y =

<107%; [H;0™* - 107*"¥ [H;0*] - 107787 >0;

1.112=IHE_| ;oo = [Ha~ |
'[H;O* -5,48
[Ha-) L1, 10
| 10-%19 [H;07]
oy = : Jo58 i pour quelles valeurs de pH, o, =17
109[H,07 ] +1+——
[Hy0"]
5,48
o, = 151 10%"% [H;0%] + 10 <1072

+

10419 [H,0°]? - 1072 [H,0%] + 107348 < p
A=107" - 41017398+ 19 corait négatif, ce qui est impossible,

oy M'est jamais = 1 ; Ha™ n'existe Jamais seul en solution ;
Quelle est la valeur maximale possible pour o, ?

Valeur maximale de «,; en fonction [H,0%] ; o, = — <
H0'] ., K,

Ka, [Hs0"]
[ K ]
K H.0)2 K
La dérivée = o [1H07] - sannule pour le—éa_—?
IH3D‘]+.I+ Ha-; 8 IHJ. ]

Ka [H;0"]
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. si [Hy0%] > 1."“3: 2y

Cest-a-dire [H;07] = JKa K

i

la dérivée est néga-

tive. o, est maximum pour [H;0%] = u'“a.“-: et égal 4 :

1 1
{'l!| = |. = e
'\Il{alﬁiz 1+ Hﬂz 1+2 |||{"1
r"ﬂ| 'IJIH‘EIH'EJ \ KI|

soit pour |'acide succinique oy = 0,69 pour pH = 4,83,

la?-] _ 1
2 5 - ] ]
T T T

3. b=

ity =1; a*~ ~ seul en solution ; 10%% [H;0%]? + 10°*® [H;0*] < 1077
pH > 745

Tragons les courbes o, = f(pH) :

ol TS
\

048

a7

0.6

on

0.5

04

03

02

0,1

0
0 45 1 1% 2 2% 3 35 4 48 6 B85 & A5 7 VR B 85 9 8510105 17 1,512 12,513 135 14

.—u—ui e (1 s—p— i) pH

Il suffit d'observer ce diagramme de distribution des espéces pour cons-
tater qu'il existe une zone de pH o0 coexistent les formes a’~ et H,a.
Lorsque o~ devient négligeable, H,a ne I'est pas et réciproquement. Ha™
ne peut donc exister seul en solution et oy < L.

D. Neutralisation des polyacides ou des polybases

La neutralisation d'un polyacide, comme par exemple H.a, conduit :
= s0it & un sel hydrogénéd s'il y a neutralisation d'un sew/ des deux protons :
Hya + OH™ — Ha™ + H,0
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= soit a un sefl non hydrogéné s'il y a neutralisation des deux protons :
Hyg + 20H" — o + H,0

Il existe donc deux types de sels trés differents I'un de ['autre, puisque le

premier posséde encore un proton done, de ce fait un caractére acide, le

second ne pouvant &tre que basique.

1. pH des solutions de sels de polyacide (ou de polybase),
seuls en solution

a. Sels hydrogénés de polyacides (et d'une base forte)
Par exemple : le sel NaHa sel mono-hydrogéné de I"acide Hya est un élec-
trolyte fort. Mis en solution aqueuse, il donne immeédiatement Na* + Ha™.
Ha™ peut étre & la fois acide et base, c'est un amphotére

acide : Ha™ + Hy0 = Hy0" 4+ o~

Kai (d0 diacide Haa)

base : Ha™ + H,0 E‘ OH™ 4+ H,a

2
5i C mol-L~' est sa concentration analytique,
[Na*] = C et C = [Ha'] + [a*] + [H,a].
Les espéces en solution sont : [H0%] ; [Na*] ; [Ha™] ; [@*] ; [Haa] ; [OH7].
Lélectroneutralité impase : [Hy0%] + [Na*] = [Ha] + 2[a*7] + [OH].
La résolution conduit & une équation en [Hy0%]". Quelles simplifications
peut-on envisager 7 Le sel est amphotére, c'est-d-dire a priori, ni trés
acide, ni trés basique ; on peut envisager de négliger a la fois [H;0"] et
[OH7), autrement dit de considérer : [H;0*] négligeable devant [Na*] et
[OH"] négligeable devant [Ha™] + 2[a*].
On énonce parfois : « 51 la concentration est suffisante ». Dans ce cas :
C=[Ha’] + 2[a*] et C = [a*7] + [Ha"] + [H.a],
ceci implique que [a*7] = [H,a]

_ [Hy0*][Ha™] _ [Hs0*][a? ] | O v i
HE'IKEII'_ J[H:ﬂ'] *, sin_] r [H]-D ]_ \l'rtatkaj i

1 1
pH = 3 PKyy + — pKyz

2
Le pH est indépendant de C.
Observez bien que 'on retrouve la valeur démontrée pour oy maximum
dans le paragraphe précédent; lequel peut étre égal a1 lorsque les
acidités du polyacide sont titrables séparément.

b. Sel non hydrogéne de polyacide (et d'une base forte)
Le pH sera celui d'une polybase. En effet, prenons l'exemple de Na, a
(électrolyte fort) qui donne en solution 2Na* et a’~ ; g®~ est une dibase
faible.
a* + H,0 = Ha™ + OH~
Kui {du diacide Hza)
Ha™ + H;0 = OH™ + Hya
Kbz
U'électroneutralité conduit & [H;0%] + [Na*] = [Ha'] + 2[e®"] + [OH7], il
s'agit d'une base, [H;07] est négligeable devant [Na*].
Si C mol-L™" est la concentration analytique de ce sel
C=[Ha7] + [@*] + [Hza] ; [Na*] = 2C.
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Si Ky, et Ki; sont de méme ordre de grandeur, on considére toutes les
. — 2- 1. - 2~ Kpy
formes : 2C =[Ho™] + 2[a*7] + [OH]; 2C - [OHT] = [g*] [i+m]
Ko,  Kp Ky i . 3
L4 —2 '1 conduit & une équation au cube en [OHT]".
[OH] [OH]
= 5i Ky = Ky tout se passe comme si on etait en présence d'une mono-
base faible de K, = K, et de concentration C. Le pH se calcule comme tel.

C=[a"] [l+

. Courbe de titrage d'un polyacide par une base forte
Prenons comme exemple 'acide phosphorique H,PO, qui posséde 3H et
peut donner trois réactions de titration différentes :
HiPOy + 1 NaOH — H;0 + NaH,PO,
dilydrogénophosphate de sodium (ou phosphate monosodigque)

HiPO, + 2 NaOH — 2 H,0 + Na,HPD,
monohydregénophosphate de sadium (phosphate disedigue)

H,PO, + 3 NaOH - 3 H,0 + Na;PO,
phosphate de sodium {phosphate trispdiguee)

Les trois pK, sont 2,23 - 7,21 - 12,32,
Décrivons la courbe pH = f(x), ol
_ quantité OH" introduite {q mmol.)
~ quantité H,PO, a doser (g, mmol.)
Cette guantité g,= C \.
On considérera gue le volume V reste constant pendant tout le titrage. La
quantité de base [OH] introduite g = xq,,
+ pH initial, pH = f [C,, K, = 107%%]... (cf H5PO, seul en solution).
«0<x<1:avant le premier point d'éguivalence, on est en presence d'un
mélange de H;PO, et Na*H,POj.
Quantité OH™ introduite = xq,, ; quantité Na*H,PO; formé = xq,.
Quantité restante de H;P0,; = q, - xg, = g, {1 - x).

1

9 |:I - x:l
Pour une telle valeur de pkK,, il s'agit d'une approximation qui est suffi-
sante pour décrire la courbe. Toutefois, pour le cas particulier que
représente x = 0,5 (la demi-neutralisation de la premiére acidité), si I'on
calcule de fagon rigoureuse le pH, par exemple lors du titrage d'une
solution 1072 M de H-PO,, le pH calculé est de 2,65 (et non 2,23 si l'on
faisait I'hypothése du recul complet d'éguilibre).

=x = 1, seul Na*H,POj est en solution ; tout se passe comme si on avait
introduit g, mmol. de Na*H,PO; en solution agueuse.
H,PO; dihydrogénophosphate de sodium est un amphotére. || appar-
tient aux deux couples : H;P0O,/H.PO; et H,PO;/HPOZ .
HIP'D; + H;ﬂ - H;Pﬂ,q + OH

Ky = 10-12.77

H,PO; + H,O0 = H,PO; + H;07

Kag = 107721

Dans I'hypothése de recul complet d'équilibre pH = 2,23 + log
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[Na*] =C; [Na*] + [H30*] = [H,PO;] + 2 [HPOF"] en posant I'hypo-
thése que :

[H;0"] est négligeable devant [Na'], C = [H,PO;] + 2 [HPOZ].

Or C=[HsPO,] + [H;P0O;] + [H,POZ], d'od [H.PO,] = IHF'I‘.ZI'E']

Donc :

Ka's Hui = [H5G+]1 b F'H = Ix"r’.i P“a! + 1},:2 pl{ai = @ =472

1< x< 2, avant le deuxidtme point d'équivalence, on est en présence
d'un mélange de Na™, H,POZ et 2 Na™HPO; .
Quantité OH™ totale introduite = xq,,.
Quantité de HPO;™ formée = quantité de OH™ apportée en excés aprés
la transformation compléte de g, mmol. de HPO, en NaH,POj, soit
Xqg = Qo
Il reste une quantité de Na™H,PO; = g, — {(xg, — 9,) = 29, — xq,

9 {I — 1}

Gy (2-%)

sx=1,5K,=107"; K, =10 ; les deux constantes sont faibles, il y
a recul total d'équilibre © [H,P03] = [HPOI ] ; pH = pK,; ; pH =721,

pH = pKgy; + log

«x =2, on est en présence de q, mmol. de Na;HPO, [2 Na*HPO;™] en
solution agueuse.(monohydrogénophosphate de sodium]. HPOZ ™ est un
amphotére :

HPOZ "+ H,0 = H,PO; + OH"
Kig = 10679
HPO;™ + H,0 = PO3” + H;07
Kal = 107134
Considérons [Hy0*] et [OHT] comme négligeables ; I'électroneutralité
devient : [Na*] = [H,PO;] + 2 [HPO;"] + 3 [PO;7], [Na*] =2 C.
Avec C = [H,P0;] + [HPOZT] + [POZ7), ceci implique que
[H,PO;] = [POF7]
[Hy0°][HPOZ"] [H;0"][PO;"]
[HPO™]  [HPOIT]
Kaz Kaz = [H;0"]* ; pH =976

Kaz Kaz =

= 2 < x < 3 avant le troisiéme point d’équivalence.
Quantité OH™ introduite = xq,.
Quantité de PO;~ formée = quantité de OH™ introduite au-dela de la
transformation compléte de g, mmol. de HiPO,; en Na;HPO, soit
Xqy — 2qy
Quantité HPOZ™ restante : q, - (xq, - 2q,) = 3q, = Xq,.

. qulx -2} . : .

pH = pK,;; + log WG-n relation suffisante pour décrire une courbe,
malgré l'importance du Ki,. On pourra en revanche calculer dans un cas
precis le pH pour x = 2,5 (demi-neutralisation pour une concentration

de 107 M de H,PO,, par exemple pH = 11,55 et non 12,32).
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14,00

13,00 =
12,00 e

pH
B
\

VI. Aminoacides

Les notions d'acide-base contribuent doublement & I'étude des aminoa-
cides en solution agueuse car :

= elles apportent des éléments d'information pour démontrer leur
structure ;

= glles permettent la détermination du pH isoélectrique des différents
amino-acides.
A. La forme « neutre » est un Zwiterrion
A / COOH
\\G \\k
H"’j’ MH,

En solution aqueuse, aux pH extrémes, cet aminoacide peut aussi exister
deux formes :

R .\\G/ECHJH . R \\E/GDD‘
H'// \“* NH; Fl""f/ \\“‘* NH,

diacide dibase

Un amincacide a pour structurs globaks

La forme neutre correspond & un amphotére. La guestion se pose de la
structure réelle de cet amphotére. On peut le concevoir de deux fagons
différentes, la structure « neutre » peut correspondre 4 :

R \E/WDH . H\\G/GDE‘
Frf'/f ~ NH, Fl""rf/ \"“‘ MH

Formea newutre Forme globalement neutre portant
ne portant pas de charges une charge positive et une charge négative
Zwiterrion
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Les notions acquises dans le chapitre de neutralisation (mélange d'acides
faibles ou diacide), nous permettent d'affirmer que cette forme double-
ment chargée ¥ (appelée Zwiterrion) correspond & la structure de la
forme = neutre ».

En effet, si I'on compare les pK, du glycocolle (aminoacide le plus simple :
NH,=CH,=CO0H) 2,35 et 9,77 & ceux des composés organiques simples
ne contenant gu'une seule des deux fonctions, CHyCOOH et CH;NH7
dont les pK; sont respectivement 4,75 et 10,64, il est aisé de conclure
qu'une fonction carboxylique a un pK, proche de 4—5 et qu'une fonction
—NHz a un pK, proche de 9—10. Ainsi lors de la neutralisation par une
base du diacide R(R)—C—(NH{){COOH), la premitre acidité & &tre
neutralisée est celle du groupement —COOH (le plus fort). Lamphotére a
donc pour structure R(R")—C (NHZ) (COO7). La forme neutre de I'aminoa-
cide en solution aqueuse est bien la forme Zwitterion doublement
chargée =, globalement neutre.

B. Détermination du pH isoélectrique

1. Cas des aminoacides neutres

Un aminoacide « neutre » (comme le glycocolle : NH;—~CH,—~COO0H) peut
s'écrire sous forme protonée : Hya*. i on augmente le pH de la solution,
la perte d'un proton conduit a la forme Zwitterion : Ho', la perte du
deuxiéme proton conduit & la forme a™.

Pour que la solution d'aminoacide soit électriquement neutre, il faut que
les concentrations des formes différemment chargées s'égalisent. Dans ce
cas, il faut que [Hya%] = [a7].

Les pK, sont :

2,35 et 9,77-107%% = [Ha] [H:0*)/[Hsa*] et 107*77 = [H40"] [a"]/[Ha].
D'oll [Hs0%])2 = 107333107977,

(2,35+9,77)

PHissteetrique du glycocolle = = 6,06,

2. Cas des aminoacides acides

Ces aminoacides possédent une fonction aminée MNH; et deux fonctions
carboxyliques.

Par exemple, l'acide aspartigue HOOC—CH,—CH(NH,)COOH de
pK,=2,08, 3,94 et 9,98, est un triacide sous sa forme protonée (NH,
COOH, COOH) : on le notera (HsAsp™). 5i on augmente progressivement
le pH, on fait apparaitre successivement les formes H;Asp*, HAsp™, Asp®~.
Pour obtenir I'électroneutralité il faut que [HiAsp*] = [HAsp™] + 2[Asp®7].
Or pour que [HsAsp®] existe, il faut que le pH soit suffisamment acide ;
2[Asp?7] est alors négligeable devant [HAsp™]. L'électroneutralité reposera
donc sur [HsAsp*] = [HAsp™], 10729 =[H,Asp™] [H;0*)/[HsAsp*] et
107394 = [H;0"][HAsp"]/[HzAsp ], [H30*)F = 107208, 107394,

Le pHisoutectrique de 'acide aspartique = (2,08 + 3 94)/2 = 3,01.

3. Cas des aminoacides basiques

Ces aminoacides possédent deux fonctions aminées et une fonction
carboxylique. Par exemple la lysine de pK, = 2,16, 9,18 et 10,69, est un
triacide sous sa forme diprotonée (NHF, NHi, COOH) que I'on notera
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Hilys®*. Si on augmente progressivement le pH, on fait apparaitre succes-
sivement les formes HoLys™, HLys, Lys™. Pour obtenir I'électroneutralité, il
faut que [Lys™] = [Hilys™) + 2[H;sLys**]. Or pour que [LysT] existe, il faut
gue le pH soit suffisamment basique ; 2(H;Lys*") est alors négligeable
devant (H,lys*). Lélectroneutralité reposera sur [lys] = [H;lys*),
107982 = [H,0°] [Lys")/[HLys] et 1028 = [H;0"] [HLys]/[H,Lys"]

Au tﬂ[-ﬂl IHEE}#]E = -In—[ﬂ,ﬁgll Iﬂ—grlﬂ = -H:}—'lg.ﬁr [H3ﬂ+] = 10—19]-.

(10,69 +9,18)

.

Le pHispélectique de 12 lysine = =943,

VIl. Quelques applications de la réactions acides
acide-base dans le domaine pharmaceutique

A. Les médicaments « anti-acides »

Le but de ces médicaments est de traiter de facon symptomatique les
manifestations douloureuses de 'hyperacidité des voies digestives supé-
rieures, ['ulcére gastroduodénal, la gastrite, la hernie hiatale et ';esopha-
gite.

Ces médicaments agissent soit par « effet tampon acide-base », soit en
neutralisant une partie de l'acidité. Parmi les plus utilisés on peut citer
ceux 4 base de phosphate d'aluminium (Phosphalugel), de mélange de
carbonate de calcium et de carbonate de magnésium (Mab) ou de
mélange d'hydroxyde d'aluminium et d'hydroxyde de magnésium
(Maalox).

B. Délitement des comprimés effervescents

Le délitement de ces comprimés est assuré par le dégagement d'anhy-
dride carbonique généré par l'action d’'un acide organique sur un sel de
carbonate. Lacide le plus utilisé est 'acide citrique mais cela peut aussi
étre l'acide tartrique. Comme sels de carbonate, on utilise surtout du
carbonate acide de sodium ou de lithium mais on peut aussi utiliser du
carbonate de calcium ou de magnésium.
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1. Objectif : bien comprendre le lien entre acide et
base conjugués.

Soit le couple RNHT/RENH, dont le pk, est de 9,70,

Ecrire les équations de l'acidité et de la basicité du couple

&n solution aguedse. Quelle et la constante de basicité

de ce couple 7

1. Objectif : comprendre I'approximation cachée
derriére pH=-log C.

2) A 100 pL dune solution d'acide perchlongue
HOOD, 0,02 M on ajoute 200 mL deau distiée.
Quel estlepH 7

b} On effectue une dilution au 1,200 quel estle pH 7

3. Objectif : savoir calculer le pH d’'une solution
de diacide fort.

Quel est le pH d'une solution centimalare de H, 50, {que

I'on considérera comme diacide fort) 7

4. Objectif : comprendre Fimportance et du K,
et de la concentration sur la dissociation

des protolytes faibles.

Quel est pH des solutions aqueuses des acdes Ha

sunants :

= Hay @ pKy yg1 00~ = 2,00 pour les concentrations
Com 107" M, 1075 M, 1073 M

= Hoa: pK, oz~ = 4,00 pour les concentrations
Cm 107" M, 1073 M, 1077 M ;

= Hoy - pK, 33— = 6,00 pour ks concentrations
C=10" M 107 M, 1075 M,

COMmpanss.

5. Objectif : comprendre I'indépendance
des protons dans un mélange d’acides forts.

On meélange 20 mL de solution de HNO; 0,015 M avec

20 mL de HCI 001 M et 60 mL d'eau distillée, Qued est |e

pH!

6. Objectif : comme pour I'exercice précédent,
mais attention au mélange des réactifs.

On mélange 50 mL de solution de HNCH, de pH = 2,42

avec 25 mlL de HO de pH = 1,85 et 125 mL d'eau

destillée. Quel est le pH 7

T. Objectif : comprendre le recul de dissociation
du protolyte faible.

Cuelle st la concentration en protons des solutions

sumantes -

&) une solution dacde fort HA 1073 M

B) une solution d'acde fable Ha 1073 M de pK, = 3,00 ;

¢ une solution d'acide fort HA 107* M et daade faible
Ha 1072 M de pk, = 3,00,
Monirez qu'il v a bien recul de dssocaton de I'acide Ha.

B. Objectif : comprendre la participation au pH
de deux acides de pK, proches, en mélange.
2l Quel est le pH d'une sclution de Ha, 107 M
de p, = 3,007
b) Quel est le pH d'une solution de Ha, 107 M
de pi, = 4,00 7
) Etablir la relation au cube dont la résalution perrmet
de calouder le pH d'une solution de Ha, 107° M
de pi, = 3,00 et de Ha, 107% M de pi, = 4,007
9. Objectif : savoir calculer le pH d’une solution
aprés dilution.
Dans une ficke jaugée on introdurt 2 mL de solution
d'hydnosyde de potassium 0,00 M et de l'eau distillée en
volume suffisant pour 200 ml ; soit A cette solution, Cent
microlitres de solution & sont apoutés & 100 miL d'eau
distillée ; soit B cette nouvelle solution. Cuel est le pH de
la sobution B 7
10. Objectif : comprendre que le pH est
indépendant de la concentration.
Quel est le pH d'une solution contenant 256 mg de
KNO, 7

11. Dbjectif : comprendre la différence de
comportement dans I'eau des différents sels.

a) Quel est le pH d'une solution 1,50- 1074 M
d'acétate de potassium 7

B} Cuel est le pH d'une solution 1,20- 1072 M
de chlonsre Fammionium ?

£} Quel est le pH d'une solution 1,0- 107 M d'acétate
o'ammonim 7

12. Objectif : comprendre 'importance du K, pour
prévoir Mimportance du recul d"équilibre.

a} TQuel est le pH de la solution obtenue en mélangeant
100 mL de solution de Ha 2- 107 M avec 50 mL
d'eau ¥ (pK; hase-=3007)

B) Cuel estle pH de la solution obtenue en mélangeant
100 mL Feaw avec 50 mL de solution de o™Ma®
4107 M 7

£  On mélange 100 mi de salution 2 107 M de Ha de
p, = 3,00 avec 50 mL de solution de o Ma*
41072 M. Quel est ke pH 7 Montrer le recud de
I'‘dquilibre He = a~.
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dy Cueelle quantité x de g~ Mat faudrait-il infroduine dans
50 mlL d'eau pour que lacide Ho apporté par 100 mL
de solution 2- 1077 M ne soit pas dissocié ?

€} On mélange 100 mL de solution 2 107F M de Ha de
P, = 7,30 avec 50 mL de solution de
o Ma* 4. 1077 M. Quel est le pH de la solutian ?
Montrer |e recud de Féquilibre He = a”.

f) Onmélange 100 mL de solution 2 1072 M de Ha de
pK, = 12,00 avec 50 mL de solution de
o~MNa* 4. 107% M. Quel est | pH de la salution ?
Montrer e recul de équilibre Ho = o™

13. Objectif : comprendre les différents cas
lors de la neutralisation d'un acide fort
par une base forte.

Queks sont les pH des mélanges suivants :

a) 20 mL de solution de NaOH 1,00 107 M awec 10 mL
de H1 0,75 1072 M 7

b) 25 mil de solution de NaCH 1,0- 1072 M avec 15 mL
de HEL 1,0 1072 M 7

c) 20 ml de solution de NaOH 2,0 1077 M ave 50 ml
de HOIBO 107 M2

d) 20 ml de solution de HCL 2,0- 1072 M avec 15 mL
MNaDH 2751074 M 7

g) 20 ml de solution de NaOH 2,0- 107 M avec 15 mi.
HEL 275 1074 M 7

14. Objectif : comprendre les différents cas
lors de la neutralisation d'un acide faible
par une base forte.

Le pK, du couple Ho/fo™ = 4,50, Quels sont bkes pH i l'on

meélange :

a) 25 mL de salution de Ha 1,0. 1072 M avec 5 mL de
NaOH 20-1077 M 7

B) 25 mL de solution de Ha 2,0 1072 M avec 12,5 mL
de NaOH 2,0-1077 M ?

£l 25 mL de solution de Ho 1,0: 1077 M avec 12,5 mL
de NaOH 2,0- 1072 M ?

d) 20 mL de solution da He 2,0- 1077 M avec 25 mL de
NaOH 2,0- 1072 M 7

15. Objectif : comprendre I'importance du pK,
sur le pH et le recul d"équilibre,

Cueels sont les pH des mélanges sunvants :

a) 50 mL de Ho 1,00 1074 M + 25 mlL de MaCk
1001072 M (pKy jgyr- = 5,500

b} 50 mL de He 1,00 1077 M + 25 ml de MaOH
1,00- 1072 M (K, pagyr- = 2.23)

£} S0mLded 1,00-10°F M + 25 mL de HC
1,00:107% M (pK, e 5 = 11,80)

16. Objectif : comprendre les différents cas
de la réaction de neutralisation d’'une base
faible par un acide fort.

On titre 50 mL d'un miélange 2- 107 M en HC) et

5-107* M en CHOOOH par une solution dhydronyde de

potassium 1072 M (pK, acoryaco- = 4.75).

a) Quel est le pH du mélange aprés addition de 5 mL de
la solution de KOH 7

b} Quel estle pH du mélange aprés addition de 10 mL
de |a solution de KOH 7

c} Quel estle pH du mélange aprés addition de 20 miL
de la solution de KOH ?

dy Quel est le pH du mélange aprés addibon de 35 mL
de la salution de KOH

e) Quel est le pH du mélange aprés additon de 50 mL
de la solution de KOH 7

17. Objectif : comprendre limportance
de la différence des pK, pour prévoir la réaction
de neutralisation de deux acides présents dans
la méme solution.

On titre 50 mL d'wn mélange 107 Men Ha, ot 5. 107 M

en Hag, par une solution d'hydroxyde de potassium

2- 1072 M, (pK,, = 4,20 ; pK,; = 5,20).

a) Quel est le pH du mélange aprés addiion de 75 ml
de la solution de KOH 7

B} Quel est le pH du mélange aprés addition de 12,5 mL
de la solution de KOH 7

¢} Quel estle pH du mélange aprés addition de 20 ml
de la solution de KOH ?

dy Quel est le pH du mélange sprés additon de 25 mL
de la solution de KOH 7

e} Quel est le pH du mélange aprés addition de 32,5 mL
de la solution de KOH 7

N Quel estle pH du mélange aprés addibon de 50 mL
de la solution de ¥OH ?

18. Dbjectif : savoir calculer une capacibé
tampon.

On mélange 100 mL de solution aqueuse dacde

benzolque 0,12 molaire avec 50 mL de solution

o'hydromyde de potassium 0,15 molare.

(PK; coacnomrono- = %.20). Quelle est la capacie
tampon de ce mélange T

19. Objectif : savoir calculer une capacité

tampaon.
On mélange 100 mL de solution aqueuse dacde
benzoique 4,50- 1077 M avec 50 mL de solution de
benzoate de sochum 0,15 molaire. Quelle est la capacité
tampon de ce mélange !

20. Objectif : comprendre que, pour des polyacides
de K, trés différents titrables séparément,
la premiire acidité peut étre prise seule
en considération.

a) Calkeuler le pH de solutions agueuses d'aade
phosphonique = 107" M, 1079 M, 1077 M, 107 M.

b) Pouwr chacune dentre elles, calouler le pourcentage
dionisation,

ch  Vénfier que la dewaeme aodité peut Stre négligée.
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21. Objectif : réaliser que, lorsque les acidités
sont proches, le raisonnement précédent
peut s'appliquer dans certains cas.
Les pk, de Facide arrique (—CHOH-CO0H], somt 3,10
et 4,30, Quel est ke pH d'une solution J'acide tartrigue :
a) centimolaire 7 b} millimolaire ?

22. Objectif : comprendre la distribution

des espéces pour les polyacides de pK,

trés différents.
Soit un tracide Hia dont les pk, sont respectvement :
260 ;710 11,40, Quelles sont les espéces en solution &
pH: a) 3,007 b) 4857 ) 6,80 ; d) 9,25 ; ) 11,50.

13, Objectif : comprendre que la seule dissolution
dans I'eau d'un protolyte polyfonctionnel
ne permet pas d'obtenir la forme unique H_a
ou a™,

Soit une solution de Hao dont les pk, sont

respedivement : 2,50 700 11,50

4 Pour quelle valeur de pH la forme Hyo existe-t-elle
seyle en solution 7

b} Comment obtenir ce pH A partir de 200 mL d'une
solution 1072 M de Haa 7

£} Pour quelle valeur de pH la forme @~ exste-t-elle
seule en solution 7

d) Comment obtenir ce pH & partir de 200 mL d'une
solution 1072 M de Naga 7

24. Objectif : comprendre la distribution des

espéces pour les polyacides de pK, proches.
Soit un diacide Hyg dont les pK, sont respectvernent ;
3,60 et 4,50, Quelles sont les espbees en solution & pH :
a) 3,60 ; b) 4,05 ; ) 4,50 ; d) 5.0

15. Objectif : savoir calculer les concentrations

des différentes espéces chimiques lors

de la neutralisation d'un polyacide.
acide citrique HOCOCH,—[OH]C[CO0H]—CH,CO0H est
un triacide {que F'on notera Hya) dont les pk, sont ; 2,94 ;
4,14 et 5,82 A 200 mL d'une solution aqueuse dacide
eitrique 1074 M, on ajoute la quantité dhydioyde de
potassium nécessaire powr amener le pH 3 4,14, Quelles
sont les espioes citnques en solution et lewrs
concentrations respectives | En déduire la quantité
d'hwdromyde de potassium ajoutde. Ju'en pensez-vous 7

26. Objectif : comprendre le comportement des sels
hydrogénés de polyacide.

Oued est le pH dune solution de NaH.PO 02 M 7

Quedles sont les espéces en solution ¥

27. Objectif : comprendre la différence entre
amphotére dont les pK, sont proches.

Quel est le pH d'une solution 1072 M de tarirate acide de

sodum 1 Les pk, de l'acide tartique (—~CHOH—COOH];

sont 3,10 et 4,30, Quelles sont les espéces en solution 7

28. Objectif : comprendre que, dans ce type de sel,

le pH est indépendant de la concentration.
Qued est le pH dune solution de NaH.PO, 107" M7
Quedes sont les espéces en solution 7

29, Objectif : comprendre le comportement des sels

hydrogénés de polyacide.
Qued est le pH dune solution de NaH,PO, 1072 M 7

30. Objectif : comprendre que, dans ce type de sel,
le pH est indépendant de la concentration.

Qued est le pH dune solution de Na,HPO, 1072 M 7

31. Objectif : comprendre le pH créé

par une polybase de Ky, trés différents.
Calculer le pH de solutions de Na;PO, de concentraton :
107" M, 1072 M, 1073 M. Pour chacune de ces
concentrations, calculer oy, ef o).

32. Objectif ; comprendre le pH créé par une dibase
de K, proches.

Quel est le pH d'une solution 107¢ M de tarirate de

sodium Na, T ? Quelles sont les espéces en solution 7

Les pk, de l'acide tartique (—CHOH—COOH], sont 3,10

et 430

33. Objectif : comprendre la neutralisation
progressive des acidités, lorsque les pK,

sont trés différents,
Quel est le pH du mélange de 25 mL d'une solution
1072 M d'un acide Hya (de pk, = 2,50 ; 7,00 ; 11,50)
AL
a) 5 mL de solution de NaOH 2-1072 M 7
b) 125 mL de solution de NaDH 2- 1072 M 7
€} 20 ml de solution de NaOH 21072 M 7
d) 25 mL de solution de NaOH 21077 M 7
e} 30 ml de solubion de NaOH 2. 1072 M 7

34. Objectif : comprendre la neutralisation
progressive des acidités, lorsque les pK,
sont proches.
Quelles sont bes espéces en solubon et quel est le pH du
mitlange de 25 mL d'une salution 1074 M d'un acde H,a
(pK, : 4,20 ; 5,20) avec:
a) 75 mL de solution de NalOH 2- 1077 M 7
B} 12,5 mlL de solution de MaOH 21077 M ?
c} 1875 ml de solution de MalH 2 - 102 34 7

35. Dbjectif : comprendre Fimportance de la
différence entre les pK, sur la nature des
espéces en solution lors de la neutralisation.

a) A un litre de solution 0,10 M d'un diacide H-a, on
ajoute 82 mmal, d'hwdroeyde de sodium. Quel est le
pH 7 Les pK, du diacide H.a sont 4,20 et 8,20

b) LaPharmacopée Eurcpéenne déoit la préparation
de : « solution tampan succinate pH = 4,60 s de la
facon sunante : dissoudre 11,80 g d'acide suconigue
dans de l'eau distillée, ajouter 82 mL de solution
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dhydroxyde de sodium 1,0 M et compléter aver de
I'eau dishllée & 1 0DD mL Les pK, de Ffacde
succinique HOC0—CH;—CH,CO0H sont 4,20 et
5,50, Expliquez pourquoi les pH de a) et b) sont
diftérents, Posez les équations dont b résolution
parmettrait de caleuler le piH du ampon.

36. Objectif : comprendre le comportement des sels
non hydrogénés de polyacide de pK, proches.
Lacide citrique HOCDCH—[OH]C[C00H]—CH,COOH est
un triacide (que l'on notera Hxa] dont les pi, sont @ 2,54 ;
4,14 ;582 A 200 mbL d'une solution aquewse d'acde

3B. On titre 20 mL d'une solution d"acide benzoique
5.10"* M par une solution R, dhydroxyde de
sodium 0,10 M (pK, c_u coom/c u coo- = 5.19).

a) Quel est le pH de la =olution apeés addibon de 5 ml
deR?

B} Quel est le pH de la solution aprés addition, au total
de 10mLdeR?

¢} Quelle est la vanation de pH entre = 1 Wet+ 1 %o du
poant J'dquialence 7

d) Parmi les indicateurs colorés sunants, ke ou
le{s)quel(s) choisiriez-vous 7 pk,; rouge de méthyle
=52 ; pK, bleu de bromathymol =68 ;
pk,, phenolphtaléine = 9,0.

39, A 50 mL d'une solution aqueuse 21072 M d'un
monoacide Ha (de pK, = 2,75), on ajoute 20 mL
d'une solution 2,50-10°* M d'hydroxyde de
potassium. Quel est le pH de la solution ?
Démontrer

40. A 50 mL d'une solution aqueuse 2-1072 M d'un
monoacide Ha (de pK, = 2,75). on ajoute 20 mL
d'une solution 5,0-10°% M d'hydroxyde de
potassium. Quel est le pH de la solution ?
Expliquez.

41. On veut préparer une solution tampon
décimolaire de pH = 4,00, a partir des éléments
suivants :

a) solution dacide benzosque (CgHCOOH) O, 10 M
(pk,=4,19) ;

b) solutions de benzoate de Na 0,10 M, de NaDH 0.2 M
et HCI 0.5 M.

Comment procéde-t-on 7

&2. On veut préparer 500 mL d'une solution
tampon décimaolaire de pH = 7,00. On dispose
des solution suivantes :

a) solution 0.5 M HCOOH (pk, = 375} ;

gtrigue 10°¢ M, on ajoute & mmal, de solution
dhydrowyde de potassium. Quel est le pH de la solution 7

37. Objectif : comprendre I'importance du choix
de l'indicateur.

25 mL d'une solution agueuse de Nag, sont titnés par

urie solution de HCl 0,15 M en présence de Rouge de

Méthyle. A changement de couleur de MNindicateus, le

volume de solution de HCl introduit est 32,8 mL. Quelle

25t la concentration exprirmée en molanté de L solubon

aqueuse de Ma.o 7 Exphquez.

Les pK, de Hya sont : 3,2 ; 71 ; 11,0. Le pK, du rouge de

rrvitiryle @st de 5,2,

b} solution 0.3 M ACOH (pk, = 4,75} ;

c} solutions 1 M MHy (pK, =925);

d} solution d'acide benzaique (CaHCOOH) 0,25 M
(pK, = 4,19) ;

&) cristaux de méthanoate de sodium HODO Na® ;

f) crstaux d'éthanoate de sodium CyHCOO Na*
(souvent noté ACD™ Ma™) ;

#) solutions de benzoate de Na 0,2 M, de NaOH 0,2 M
et HCl 0,5 M.

Comment procéde-t-on 7

43, On veut préparer une solution tampon
décimolaire de pH = 9,00. On dispose des
mémes réactifs que dans exercice précédent :

a)  Quel mélange choisir 7

by Comment préparer 500 mlL de @Bmpon decimodaire |

¢} Calouler la capacité tampon de la solufion préparde,

44, Quelles sont les espéces en solution et
leurs concentrations respectives, a pH=2,0;
25;30;35;40;:;45;475;55;70;935;
11,5:

a) pour un acde Hya 1072 M dont les pK, sont
respectivernent : 25 70 11,5

by pour un acde Hoa 107° M dont les pK, somt
respectvement @ 3.5 ; 4.5

45.

a} On dissout 6,8 g de dibwdrogénophosphate de
potassium dans 500 mL d'eau distillée, soit A cette
salution. Quel est le pH de la solution A 7

b} On dissout 1791 g de monohydrogénophosphate de
sodium hydraté dans 500 mL deau distillée, soit B
cette solution. Quel est ke pH de la solution B 7

€} on mélange 100 ml de solution A et 150 mi de
solution B. Quel est le pH du mélange 7 S"agit1l d'une
solution tampon T Quelle est sa molarnits ¥
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d) Comrment préparer 500 mL d'un @Mpon
phesphonque décimolaire de pH =740 & partir de I3
solution A, de la solution B, du mélange, sachant que
fon dispose également d'une solution d'acide
chloshydrigue 0,25 M et d'une solution d'hydroeyde
de sodium 0,30 M.

Les masses molaires sont

NagHPO,, 12H,0 = 358,14 g-mol™' ;
KH,PO, = 136,0 g-rrrl:ll". Les pk, de l'acide
phosphonque sont 2,23 ; 721 ; 12,32,

46. Quel est le pH d'une solution de carbonate de
sodium MNa,C0, 107 M 7

Les pKa de H,CO, sont 6,40 et 10,30,

&7, Hya est un acide dont les pK, sont
respectivement : 2,50 ; 7.00 ; 11,50. Quelle
quantité d’hydroxyde de sodium doit-on ajouter
& 25 mL de solution aqueuse de Hye 2107 M :

g} pour obtenir une solution de pH= 4757

b) pour obtenir une solution de pH= 7001

£l pour obtenir une solution de pH =925 7

Pour les corrections, e repovler & lo page 127

48. On mélange 50 mL d'une solution 0,10 M d'un

a)

b

49. Quel est le pH

50. Quel est le pH,

composé X,

Avec 20 mL de solution d'hydroyde de sodium
0,25 M, le pH est de 5,10.

Avec 30 mL de solution d'hwdroxyde de sodivm
0,25 M, le pH est de 740

Avec 20 ml de solution d'hydrogyde de sodium
0,50 M, le pH est de 955,

Cuelle est la nature du compasé X 7

Cuelles sont bes constantes physico-chimigques
accessibles par ces données ¥

Explicitez clairement la contribution de chacune des
3 mesures & la déterrminabon de la nature du
COMposé X

e O 2 sérine
HOCH,CHCOOH(NH,) dont les pK, sont 2,20 et
9,25 7

sqee d8 Facide glutamique
HOOCCH,CH,CO0H(NH,) dont les pk, sont
230;4,25;9,707
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La réaction
de complexation

I. Notions générales

Il. Influence du pH sur la stabilité des complexes
lll. Volumétrie par formation de complexe

IV. Applications de la réaction de complexation

Objectifs

= Savoir établir la constante conditionnelle de stabilité d'un complexe et &tre capable
& partir de celle-ci de prévoir les réactions de complexation.

-« Savoir calculer les valeurs de pM et pL de différents types de complexes en solution. |

| * Connaitre les principaux chélateurs utilisés en complexonométrie et décrire les
différents types de dosages possibles.

I. Notions générales

A. Définition des complexes

Un complexe est un édifice poly-atomiques constitué par un ion ou un
atome central autour duquel sont coordonnés des atomes des ions ou
des molécules appelés ligands ou coordinats.

Dans ce cours, nous nous limiterons au cas particulier des complexes de
type ML, formés par 'association d'un cation métallique central M et d'un
ensemble de n molécules ou ions L. Ainsi les ions Cu** s'associent avec
quatre molécules d'ammoniac NH; pour former le complexe
[CulNH3),1**,

Lexistence de telles associations est mise en évidence par le fait que
certaines réactions ioniques des constituants ne se produisent plus. Ainsi
les ions hydroxydes OH™ ne précipitent plus les ions Cu®* du complexe
[Cu(NHS)J**.

B. Rappel sur la structure des complexes

Un complexe est organisé autour d'un ion métallique coordinateur M
auquel sont liés des ions négatifs ou des molécules L, appelés coordinats
ou ligands, par des liaisons dites liaisons de coordinance.

Le ligand (base de Lewis) donne un doublet libre 3 l'ion coordinateur
{acide de Lewis) qui 'accepte.
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Ligand L Ligamd L
NH, NH,

lan matalligus
coordinateur M - Gu+*

Ligand L ‘\( Ligand L
NH, NH,

Le nombre n de liaisons formés entre l'ion coordinateur et les coordinats

est l'indice de coordination ou coordinence.

La charge d'un complexe est égale 4 la somme algébrique des charges

des ions coordinateurs et des ligands qui le constituent.

On distingue deux types de complexe :

* les complexes simples dans lesquels chaque coordinat n'est lié & lion
central que par une seule liaison de coordination.
Exemple : [Cu(NH;)4J**.

* Les chélates ou complexes internes dans lesquels le coordinat est lié 4
I'ion central par plusieurs liaisons de coordination. Exemple : complexe
formé entre deux molécules d'éthyléne di amine et un cation Cu?*,

—_— ———

[HHE ‘-h"""'-t f'_._,.'—' HEH
Cut
MH, — e H,N

C. Nomenclature

Depuis 1970, FIUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry)

a recommandé de changer les régles de Nomenclature Inorganique

datant de 1957.

Les régles & respecter sont les suivantes :

= dans les formules, le nom de I'atome central doit &tre placé en premier
suivi par les ligands anioniques puis neutres, le tout entre crochet ;

« les ligands anioniques prennent la terminaison « O » Quelques ligands
ont des noms particuliers : « aqua » pour I'eau ; « ammine » pour NHy ;
« nitrosyl = pour NO ; « carbony » pour CO.

La dénomination d'un complexe dépend de sa charge :
= charge négative : nom du ligand + nom de l'ion coordinateur + suffixe
« ATE » + charge de l'ion coordinateur {en chiffre romain) :
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| Exemple : [ Fe[CN)g]* : hexacyano ferrate II

» charge positive : nom du ligand + nom de l'ion coordinateur + charge de
l'ion coordinateur (en chiffre romain) :

| Exemple : [Cu(NHy),]**: tétrammine cuivre Il
= charge neutre : nom de l'ion coordinateur + nom du ligand :
| Exemple : [Fe(CO);] : fer pentacarbonyle

D. Stabilité des complexes
Force des donneurs et des accepteurs de ligands
Notion de pKc

Un complexe ML,, formé entre un ion métalliqgue M et n ligands L, est une
entité chimique capable de libérer en solution des ligands L. Lion
métallique M est une entité chimique capable d’accepter des ligands L
En solution agueuse, la réaction de complexation est une réaction
d'échange de ligands entre le donneur ML, et l'accepteur M (tout comme
la réaction acide base est un échange de proton entre I'acide {(donneur de
proton) et sa base conjuguée (accepteur de proton).

(ML, — M + nL
Donneur de ligands =  Accepteur de ligands + n ligands

Lapplication de la loi d'action de masse permet de définir une constante
de dissociation {ou de complexation) Kc et son cologarithme pKc.

cc - ML _ [Accepteur]-figand]
[ML,] [Donneur]
PK. = - log K,

Plus la valeur du pK, d'un complexe ML, est faible, plus ce complexe est
dissocié donc plus sa stabilité est faible, et plus c'est un donneur fort de
ligand L (analogie avec un acide AH qui est un donneur de proton
d'autant plus fort que son pK, est plus faible).
Plus la valeur du pK, d’'un complexe ML,, est forte, moins il est dissocié,
donc plus sa stabilité est grande, et plus le métal M est un accepteur fort
des ligands L
¢ Remarques
= On utilise aussi trés souvent la constante de stabilité K, et son cologa-

rithme pk, :

_ 1 _[ML]  [Donneur
* K ML [Accepteur][ligand]"
pKs == log K,

= Pour conserver une homogénéité de notation avec la constante de dis-
sociation K, et son cologarithme pK,, nous n'utiliserons dans la suite du
texte que la constante de dissociation K, et son cologarithme pK_ ;

» Léquilibre [ML,] = M + n L est trés souvent la résultante d'une série
d'équilibres de complexation caractérisés par leur K, ou leur pK, :

b - b

ML|-|L
ML,

ML;] < ML +L Ko =
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_ Mgy L]

[MI'I'I] = MLI.’n—n"'I- Ken —[E]—

=A

i=n
[ML. ] = M+nL K= []Kci et pK,= " pKci
i=1 i=1

E. Intérét du pK,

Le pK. a un double intérét. Il permet :

= de prévoir les réactions en solution ;

=de calculer les concentrations respectives [M] et [L] en métal et en
ligands libres.

1. Prévision des réactions de complexation en solutions

Si nous mélangeons deux solutions de complexes ML et ML il s'établit un
échange de ligand L entre ML et N ou entre NL et M :

[ML] = M+L NU = N+L
IM] - [L] (M) - L]
B YTE] 2= g

.

ML+MN = NL+M

MY M)
[ML] - [N]

La connaissance des valeurs des constantes de dissociation respectives

K¢y et K. (ou de leurs cologarithmes pK,, et pK.;) de ML et NL permet de
prévoir si la réaction va évoluer de gauche a droite (échange de L entre

ML et N) ou de droite & gauche (&change de L entre NL et M).
_INL][M] | [NL]  [MI-IL] | Ke

[ML]-[N]  [NI-[L] [ML] ~ Ke,
si K.y = Ky (c'est-a-dire si pK,, < pKcy) alors K> 1,
Donc [ML]- [M] = [ML]-[N] : I'échange de ligand a lieu entre ML et N ; la
réaction évolue donc logiquement vers la formation du complexe le plus
stable NL.

En effet : K

[ML] EL M+ L PR,
ML % N+L pke,
Y
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Un donneur de ligand ne peut donc réagir qu'avec un accepteur de
ligand N qui a un pK_ supérieur au sien. Un accepteur de ligand ne peut
réagir qu'avec un donneur de ligand qui a un pK_ inférieur au sien.

La reaction est d'autant plus déplacée que la différence des pK, est
grande,

2. Calcul des concentrations en métal ou en ligand en solution
a. Solution d'un complexe

Soit une solution contenant un complexe ML, caractérisé par son pK_,
dont la concentration initiale est C en mole-L"'. En solution, il s'établit
I'équilibre suivant :

MLl sM+nt ke=MEE ok gk,

ML,
Supposons que « moles de ML, par litre se dissocient. On obtient :
[ML] ™ L
Concentrations initiales C 0 0
Concentrations a I'équilibre C-o0 o no
L
Donc [M] = % =

Nous n'envisagerons ici que le cas des complexes peu dissociés pour
lesquels la concentration en métal [M] est négligeable devant la concen-
tration en complexe non dissocié [ML,]. Cette hypothése devra étre véri-
fiée a posterior en s'assurant que C (= [ML]) = 10 [M].

Dans ce cas C= [ML.] + [M] = [ML]

La concentration en complexe non dissocié [ML,] peut étre confondue
avec la concentration initiale C en complexe.

¢ Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL
Exprimons K. en fonction de [L] et de C:
B +1
e <MLL _ [

"~ [MLn]  nC

Dol [L] = " inc Ke . soit pL = colog[L] = #(ph’.c ~lognC)

Pourn=1, pL =%[pl(c—lngt]

On obtient une formule analogue a celle permettant le calcul du pH d'un
acide faible connaissant sa concentration initiale et son pK,.

» Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM
Exprimons K, en fonction de [M] et de C
e - MLLP _ [M]-n[MP _ [MP*'n”
[ML,] [MLy] c

C . 1 C
Pt = k] . = = — - e
Dol [M] Kc rt soit pM = colog[M] — (pK. —log n"'}

Sinm1, PM=%{PK=-|ﬂ‘E‘C}|
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b. Mélange d'un donneur de ligand L {complexe ML)
et d'un accepteur de ligand conjugué (ion M)

Soit une solution contenant un donneur ML de ligand L de molarité C1 et
un accepteur M de ligand L & une molarité C2. Le couple ML/M est carac-

térisé par la valeur de son pk._.
Léquation a considérer est la suivante :

[ML] & M+nL
Supposons que o moles par litre de ML, se dissocient. On obtient :
[ML] M L
Concentrations initiales Ci c2 0
Concentrations & I"équilibre Cl-o C2+a N

Dans le cas ol « peut étre négligé devant C1 et devant C2, les valeurs des
concentrations [ML,] et [M] varieront peu et pourront étre confondues

avec leurs valeurs initiales. Cette hypothése devra &tre vérifiée a posteriori

en s'assurant que la valeur de « (c'est-a-dire [—ll;]} est faible devant les

concentrations initiales C1 et C2.

b Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pl

_ M-
ML

[M]

1
= pL-—(pll:c log ML

)= . fPHE 1'-'13 }'
[M]
[ML]
On obtient une formule analogue a celle permettant le caleul du pH d'un
mélange d'acide faible (donneur de proton) et de sa base faible conju-

guée (accepteur de proton).
Domaine de prédominance de MLet de Mdans lecasolin=1.

Pourn=1, pL=pKc+log-—- = p!ﬂc+luga

L'équation précédente permet d'écrire % 1 olPL-pKe)

pL = pK.+ 1 = [M] = T10[ML] l'accepteur de ligand M est prédominant ;
pL<pK;= 1= [ML] = 10 [M] le donneur de ligand ML est prédominant.

ML prédominant i prédomanant

e -

pE, -1 pE._ pE, +1

» Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM
[M] =C2, donc pM = - log C2

¢. Mélange d'un donneur de métal M {complexe ML) @
et d'un accepteur de métal (ligand L)

Soit une solution contenant un donneur ML (donneur de M) de molarité
C1 et un ligand L (accepteur de M) & une molarité C2. Le couple ML/L est
caractérisé par la valeur de son pK..
L'éguation a considérer est la suivante :

[ML,] =5 M+ nL
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Supposons que a moles par litre de ML se dissocient. On obtient :

[ML] M L
Concentrations initiales Cl 0 c2
Concentrations a I'équilibre Cl-a o C2+nu
Dans le cas o0 o peut &re négligé devant C1 et na peut étre négligé
devant C2, les valeurs des concentrations [ML] et [L] varieront peu et
pourront étre confondues avec leurs valeurs initiales. Cette hypothése
devra étre vérifiée a posteriori.

# Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM

_ M " _ L

L] = pM=pKc+log_——=— L pKc +log <
_ L c2
Sin=1,alors pM = pl'l:c+lug[ML]_pIﬁ:+lug a

Domaine de prédominance de ML et de L lorsque n= 1.

L'équation précédente permet d'écrire [H_ = 10(PM-pkc)
*SipM = pK, + 1 = [L] = 10[ML]  laccepteur de métal L est prédominant ;

*SipM < pK, = 1 == [ML] = 10 [L] le donneur de métal ML est prédominant.

ML prédominarnt L prédominant
T - on

pk, - 1 pk, pK, + 1

» Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL
[L] ~ C2, donc pL = - log C2

d. Mélange d'un donneur de ligand {complexe ML) et d'un accepteur
de ligand non conjugué (ion N) en quantité équivalente

En solution, les deux équilibres suivants existent simultanément :
[ML] = M + L[NL] & N + L

e M N
MU N2 [NL]
On peut donc calculer pl & partir de chaque équilibre :

= pL =pKc, +Iug[L‘£]

. [N]
pL =pKc, +log —- INU

[M] [NL]

[ML] [N]
En prenant en compte I'&quilibre global [ML] + N = M + [NL] et le fait que

par hypothése [ML] = [N], on en déduit que [NL] = [M].
Il vient : pL= %{pﬂ:, +pKe,)

d'ol : 2plL =pKc, +pKe, +log-—-
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e. Complexe amphotére

Dans certains cas, un complexe ML peut se comporter comme un
ampholyte : c’est un donneur de ligand selon I'équation
[ML] = M + L caractérisée par pK,,.

C'est un accepteur de ligand selon I'équation

[ML;] = [ML] + L caractérisée par pK_;.
Une solution d'un complexe [ML] peut &tre considérée comme le
mélange en quantité eéquivalente du donneur de ligand [ML;] et de
I'accepteur non conjugué M.

Dol pL = % (pKc, +pKcy)

I.. Influence du pH sur la stabilité des complexes

A. Généralités

Certains ligands L (par exemple F~, CH;CO0~, CN™, NH;) possédent des
propriétés basiques. lls participent alors simultanément :

= a I'équilibre de complexation entre M et L ML= M+L
« 4 I'équilibre acide base entre la base L et I'acide conjugué LH LH= HY+L

Le pH a alors une influence sur la stabilité du complexe.

B. Notion de constante apparente de dissociation K;

Afin de rendre compte de l'influence du pH sur la stabilité du complexe,
on définit une constante apparente de dissociation K :

ke= MG avec ¢ =+ M)

ML
¢ =1+nH=o+ T - [Llnﬂ*“l;:.
MG, ML, 1]
d'od K{ [Mql. [ML] { :.
Donc K; = Hc(“%} et pK,= [::]}

C. Graphe pK_ = f(pH)
Trois cas sont a envisager :

- pH <pKa - 1, alors [H*] > 10 K,, donc 1 peut &tre négligé devant [E*

pK, = Pﬁc—lﬂﬂf—ﬁ—} = pK, -loglH*]+log K,
i ]

soit pK; = pK, + pH - pK,
La valeur du pK_est donc d'autant plus faible que le pH sera lui-méme plus
faible. Donc plus le pH sera faible, plus la stabilité du complexe sera faible.

« pH > pKa + 1, alors [H*] < 10 K,, donc [i'-'.*] peut &tre négligé devant 1.

pK; = pK, ; le pH n'a aucune influence sur la stabilité du complexe ;
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«pK, =1 <pH <pKa +1: aucune approximation n'est possible et

[H*]
H._}

PK; = pK¢ -log (1+

Pk, = pK,

i

I

!

!

|

: |
Pk, — 1 P, pK, +1 pH

Donc pour éviter linfluence du pH sur la réaction de formation de
complexe ; il suffit de se placer & un pH au moins supérieur d'une unité a
la valeur du pK, du ligand.

IIl. Volumétrie par formation de complexe

A. Courbes de titrage

On titre 100 mL d'une solution de molarité C* en M par une solution de
molarité C°* en L.

W mL de solution
de ligand L de molarité C°

M) -4

M+L = ML avec K, = ML

100 mL M
malarité C°
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La courbe de complexation représente la variation de pL (ou de pM) en
fonction du volume v de ligand versé.

1. Etude de pL = f(\)

*V=0mL:[L] =0, donc pL tend théoriquement vers + = ;

* V' mL compris entre 0 et 100 mL : une partie des ions M se retrouvent
sous forme de ML. Dans la solution existent donc un mélange de M etde
ML ;

[M] 100C° - VvC*

done, plL=pKc +Ingm avec [M]= et [ML]= LS

100 +V 100+V

d'od pl =pkc +Jng]m_ v

Pour V = 50 mL, pL = pk_; c'est une solution tampon pour le ligand L ;

=V =100 mL : la quasi-totalité de M a été transformée en ML. La solution
peut donc étre considérée comme une solution ne contenant que le
complexe ML a une molarité.
100

C=C°
100+ W

donc, pL= % {pKc -log C)

*V = 100 mL : le ligand L ajouté reste sous forme libre. La solution con-
tient donc un mélange de ML et de L.

V=100
done, pL = - log[L] = - log C*
p og[L] 8¢y o0
F'L.'
Milieu tamipon pour L
-
: s
D 50 100 W (L)
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2. Etude de pM = f(v)
V=0mL:[M]=C donc pM=-logC*;

* V' mL comprs entre 0 et 100 mL : une partie des ions M se retrouvent
sous forme de ML Dans la solution existent donc un mélange de M et

de ML :
100C" - VC*
M=-| M M=—
P og [M] avec [M] T
g 100CT-VCT) J100 - v
donc, pM=-log o0+ V) - log C 90 5V

=\ = 100 mL : la quasi-totalité de M a é&té transformée en ML. La solution
peut donc étre considérée comme une solution ne contenant que le

complexe ML & une molarité C égale & C° O
100+

done, pM= %{pl’:c ~log C)

» W =100 mL : le ligand L ajouté reste sous forme libre. La solution contient
donc un melange de ML et de L ;

donc, pM =pK, +log 4

[ML]
~ (VC~-100C") __looc*
avec [L]= (100+V) et [ML]_{IUIEI+‘U]
V=100

donc, pM=pK, +log ey
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B. Ligands utilisés lors du dosage des ions métalliques

Deux ligands, appelés complexons, sont particuliérement utilisés lors des
dosages d'ions métalliques.

1. Lacide nitrilo-acétique ou NTA ou complexon |

C'est un tri acide faible AH; dont les pK, sont respectivement égaux a 1,9 ;
25et9,7

Pour ne pas subir I'influence du pH sur la réaction de complexation, il
faudra donc se placer & un pH supérieur & 10,7,

2. Léthyléne di-amine tétra-acétique ou EDTA ou complexon 11

C'est un tétra-acide faible YH, dont les pK, respectifs sont 1,9 ; 2,7 ; 6,1 et
10,3.

Pour ne pas subir l'influence du pH sur la réaction de complexation, il faut
se placer & un pH supérieur & 11,3.

C. Mise en évidence du point d'équivalence

1. Par potentiométrie

En utilisant des électrodes indicatrices d'ions (cation M ou anion L), il est pos-
sible de tracer la courbe de titrage et de déterminer le point d'équivalence.

2. Indicateur coloré de fin de réaction

Les indicateurs colorés pour les dosages complexométrigues sont des
ligands | qui forment avec le cation M a doser un complexe MI. La couleur
de MI est différente de celle de .

On estime que :

* la couleur de | prédomine si [I] > 10 [MI] ;

* |a couleur de MI prédomine si [MI]] < 10[I]

Le complexe MI est moins stable que le complexe ML

Début du dosage Au cours du dosage Fin du dosage
L L L
M a dosear M
Ml ML ML
MI I Bl

On verse quelgues gouttes Le ligand L réagit Lorsque L a consommeé
de l'indicateur | dans la solution sur M pour formear ML tout M libre, il déplace M
de M & doser. | se complexe avec La solution reste de du complaxa M et libéra
M pour formar MI. La solution la coubaur de bl dans la solution | libre. La
prend la couleur du complexe MI solution prend la couleur de |
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Exemple dindicateurs de M :

= Le Noir Eriochrome T ou M.ET : c'est un indicateur trés utilisé¢ notam-
ment lors des dosages de Mg**.

— Indicateur de Patton et Reeder : il est trés utilisé en biologie pour les
ions Ca®*,

- Le pyridil-2‘'azo naphtol-2 ou PAN. : c'est un indicateur des ions Cu®*.
— La murexide : trés utilisée lors du dosage des ions Ca*. Lintérét majeur
de cet indicateur est qu'il est possible, en choisissant de facon judicieuse
les conditions opératoires, de rendre son virage spécifique des ions Ca®*
méme en présence d'ions Mg?*, Ba®*, 5r* en quantité équivalente.

IV. Applications de la réaction de complexation

A Applications thérapeutiques qualitatives

1. Mise a profit de la différence de stabilité de complexes
dans le traitement des intoxications par certains métaux

Lorsqu'un métal toxique est présent dans l'organisme en quantité exces-
sive, il est habituel de tenter de favoriser son élimination et de réduire sa
toxicité en administrant un médicament susceptible de le complexer ou
de le chélater. Ainsi le principe du traitement de l'intoxication aux ions
Pb* (saturnisme) repose sur l'administration du complexe YCa®". Il se
forme le complexe YPb?~ plus stable que YCa?". Ce complexe beaucoup
moins toxique que Pb?* est &liminé par voie urinaire.
YCa’™ + Pb** — YPb* + Ca®*

2. Interactions médicamenteuses liées
a des phénoménes de complexation

Certains médicaments (tétracyclines, aminosides, furosémide, édétate de
sodium, d-pénicillamine) forment des complexes avec des cations biva-
lents, en particulier avec les jons Ca®* ou Mg®*. Cette formation de
complexe entraine une désactivation partielle de I'activité du médicament.

B. Application quantitative : complexonométrie

Cette technique met & profit le pouvoir complexant du complexon | (NTA) ;
du complexon Il (EDTA ) ou du complexon lll (sel di-sodique de I'EDTA)
pour doser les cations et plus particuliérement les ions Ca®* et Mg?*,

On peut opérer de différentes fagons :

1. Dosage direct
Le cation & doser est directement titré par une solution de complexon de

molarité connue C*
v mL d'une solution de Mg®* de molarité x & déterminer

- Vieq mL d'une sclution de Y- da molaritd C° versés
pour atteindre la point d'aguivalance

‘o VeqC?
uﬂ
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2. Dosage indirect (ou par retour)

W L d'une solution de WM™ de molarité x 4 déterminer

V1 mbL d’une solution de Y4+
de molarité CF

- Veq mL d'une solution de Mg?*
de molarité CF versés pour attelndre
b point d'dguivalence

V1CY - VeqC?
X=
Uﬂ
Cette méthode est utilisée lorsque I'on ne dispose pas d'indicateur pour
lion M™,

3. Dosage par déplacement

Cette technigue, qui suppose que le complexe formé entre Y~ et M™ soit

plus stable que le complexe YMg?~, s'effectue en deux temps :

= premier termps : 4 la quantité de cation M™ & doser, on ajoute un excés
de YMgZ~. Il y a libération dans le milieu d'une quantité de Mg?* équiva-
lente & celle de M™ ;

= deuxiéme temps : les ions Mg* libérés sont dosés directement par le
ligand ¥*~.

Ve il d'une solution de M™ da malama ® & détarminer

Excés de YMgs~

Libération d'une quantité de Mg®* équivalents
& la quantité de M™ & doser

- Vaq mL de solution de Y+ versés de molarité CU
pour attendne be point equivalent

VeqC”
x=—9
Cette méthode, comme la précédente, est utilisée lorsque 'on ne dispose
pas d'indicateur pour l'ion M™,
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La réaction
d’oxydo-réduction

I. Notions générales

Il. Influence du pH en oxydo-réduction

lll. Influence de la formation de complexes

IV. Titrages par oxydo-réduction

V. Applications quantitatives

VL. Applications des réactions d’oxydo-réduction

Objectifs

« Savoir équilibrer les réactions d'oxydo-réduction sous forme ionique et sous forme
moléculaire.

» Savoir calculer les potentiels redox,

= Connaitre les principaux oxydants et reducteurs utilisés dans les dosages de
nombreuses especes meftant en jeu des réactions d'0.R.

I. Notions générales
A. Définitions : oxydant-réducteur, couple redox

1. Oxydo-réduction

Une réaction d'oxydo-réduction (O.R.) est une réaction d"échange d'élec-
trons {e”) entre un donneur et un accepteur d'électrons.

Loxydation correspond & une perte d'électrons et la réduction & un gain
d'électrons.

Un oxydant est une espéce chimigue {atome, ion ou molécule) capable
de fixer un ou plusieurs électrons.

Exemple :

lb+2e — 217

Fe** + &~ — Fe?*

Un réducteur est un réactif chimique capable de céder & un autre réactif
un ou plusieurs électrons.

Exemple :
2P =, +2e
Fe?t — Fe'* + @&~

I” est la forme réduite , |, est la forme oxydée, Fe?* est la forme réduite ,
Fe'* est la forme oxydée,
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une réduction se traduit par une diminution du n.o :

+3es
Exemple : CrY! — '
Léquilibrage d'une réaction d'O.R. a 'aide des n.o. est basé sur la conser-
vation de la somme des n.o. Il faut au préalable repérer I'élément qui est

reduit et celui qui est oxydé. Pour chaque élément, |a variation totale du
n.o. est la méme en valeur absolue.

C. Potentiel normal redox ou potentiel redox standard

Tout déplacement d'e” s'accompagne d'un courant électrigue. Léquation
redox Ox + ne” &5 Red montre qu'il y a une relation entre la particule
oxydée et la particule réduite, suite 3 un échange donné d'e”, caractéris-
tique du couple redox. Le potentiel électrique mesuré est donc lié & la
nature du couple redox, & I'équilibre. Il est exprimé par l'équation de
Nernst qui donne la valeur du potentiel E pris par une électrode inatta-
guable plongée dans une solution contenant & la fois l'oxydant et le
reducteur.

0,06 ,  [0x]
E=E"+ — |
% IRed]
E? est le potentiel normal (en volt) du couple redox & I'équilibre lorsque la
concentration en oxydant est égale a celle en réducteur donc lorsque
[0x] = [Red].
Si la forme réduite est un solide, [Red] est égale & 1

et E=+ 298 100 (0x)

D. Prévision du sens d'une réaction d'0.R.
Force des oxydants et des réducteurs

Une réaction d'0.R. n'a lieu que si deux couples redox (1 et 2) sont

opposes, chacun ayant son propre potentiel normal.

Ox; + n; e —+ Red,

Ox; + ny e — Red,

+ Si I'équilibre va dans le sens Ox, + Red, — Red, + Ox,, cela veut dire
que Ox; oxyde Red, et que Ox; ne peut oxyder Red,. Donc Ox, est un
oxydant plus fort que Ox;,.

Si I'équilibre va dans le sens inverse, Red; est un réducteur plus fort que
Red,.

* Pour que I'équation d'0.R. se réalise, il faut que les deux couples échan-
gent le méme nombre d'e”.
Léquation devient donc :

1
n; Ox; + n; Red, aj-—"‘ n; Red, + n, Ox,

Cet équilibre est déterming par une constante K.
K= [Red)["*-[Ox, "
{GI] ]:H2 " [RE dzrﬂ

Les concentrations sont exprimées en molarité et n sont les coefficients
stoechiométriques.
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51 K > 1, |[Red;] = [Ox;] et [Oxs] = [Red.].
Le couple @ est donc réduit par le couple @ et la réaction évolue dans le
sens 1. 5i K < 1 : c'est l'inverse : le couple (0 est oxydé par le couple @.

A I'équilibre de la réaction redox, tous les couples sont abligatoirement au
méme potentiel : E, = E,.

£ +ﬂ,ﬂﬁ log [Ox;] E9 4+ 0,06 log [0x;]

m [Red,] nz [Red,]

En multipliant les deux membres par n,-n,, on obtient :

[Red.rl-[nxm=m-nz|E?-E5'_|=| v
[0X,]"? - [Red, " 0,06 %8

Pour que la réaction évolue dans le sens 1 (K = 1) il faut que EY soit
Supérieur 3 Eg.

log

» On en conclut que

Tous les oxydants des couples qui ont un potentiel normal supénieur au
potentiel normal d'un réducteur d'un autre couple, 'oxydent.

Tous les réducteurs des couples qui ont un potentiel normal inférieur
au potentiel normal d'un oxydant d'un autre couple, le réduisent.

Le potentiel normal redox est une grandeur relative qui permet le classe-
ment quantitatif des réactions d'oxydo-réduction. Le systéme de référence
est le couple 2 H*/H, dont le potentiel normal est, par convention, égal a
0 volt. Les potentiels standards sont classés par ordre croissant. Plus le

potentiel est élevé, plus la forme oxydée a « tendance » & accepter les e™,
Pour que la réaction d'0.R. soit pratiquement totale, il est nécessaire que

I'écart des potentiels standard atteigne 0,27 V au minimum.
En pratique, on utilise la régle du gamma v:

Exemple :
Cu?* + Fe

Cu?r . Cu®- EMCut/Cu® =+ 0,34V

Fe* Fel E?(Fe?*/Feli=-044V

L'oxydant est transformé en son réducteur conjugué. Le réducteur est lui-
méme transformé en son oxydant conjugueé.

La branche descendante du vy indique les réactifs, la branche montante
indigue les produits de la réaction.
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Il. Influence du pH en oxydo-réduction

A. Sur les réactions redox : équation générale

Certains oxydants et leurs réducteurs associés peuvent échanger des
protons en méme temps qu'ils &changent des e™. Dans ce cas, le pH de la
solution intervient dans I'expression du potentiel d'électrode.

Equation générale :

L'équation de Nernst s'écrit alors :

_ [Ox]- [H'T*
E=E%+ - 1ug [I!Iedﬂ

0,06 [Ox]
=EY log [HHT* + 296 | ]

_DDE [0x,]
-F n EPH+ n ht:"g[Fiter.:[.]

E° - G'T?E -x-pH est appelé potentiel normal apparent E qui est variable

pour chaque valeur de pH. Le pH influence le potentiel d'équilibre d'un
couple redox et permet de définir des diagrammes de prédominance.

_ i [D |]
si EY=E"Y, [Red]

. i o 10x]
siE? = E? (Red,]

= 1, le couple est donc inerte vis-a-vis du pH ;

= 1, l'oxydant prédomine ;

Oix
i B0 < E0, [L_dl]_] < 1, le réducteur prédomine,

Si pH augmente, E'® diminue, donc : le pouvoir de I'oxydant diminue et le
pouvoir du réducteur augmente.

g'd i

E'0 = g0

E

B. Sur la précipitation des hydroxydes de la forme oxydée
et/ou de la forme réduite

Les réactions de prédipitation modifient la force des oxydants et des réduc-
teurs puisqu’elles diminuent le potentiel. Pour qu'une réaction d'O.R. se
réalise, il faut que la forme oxydée et la forme réduite soient solubles.
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Prenons comme exemple I'évolution de la réaction d'O.R. entre Fe’* et
Fe** dans le domaine de pH de 0 4 14

3+
E=E" +0,06 log =]
[Fe?']
LT*
=ﬂ‘ ?? +I:I,ﬂE- |ﬂ5¥
[Fe*]

Ceci n'est vrai que si [Fe®*] et [Fe®*] sont des composés solubles. Or, &
partir de pH = 2, Fe®* commence & précipiter sous forme d'hydroxyde, et
[Fe**] dans la réaction de Nernst ne peut provenir que de la dissociation
de I'hydroxyde.
K
=[Fe**] [OH P =107%; [Fe’']= P _
Ksp = [Fe”"] [OH7] [Fe™'] [OHF

Comme [OH][HY] = 107" =K,

H: . H+ 3
[Fe**] = —5% = 10*-[H*]*. Cette valeur de concentration est dépen-

dante du pH.

10 HT

, . g et . E. _g0
Uéquation de Nemnst s'écrit alors : E <E0,. . +0,06log [Fe?]

soit E; =0,77 + 0,24 - 0,18 pH - log [Fe?*]

E = potentiel normal apparent = 1,01 - 0,18 pH.
Plus le pH augmente, plus E5” diminue, plus les ions Fe®* seront oxydés et
précipiteront sous forme de Fe (OH),,

Le méme raisonnement est applicable & Fe{OH), qui commence & préci-
piter & partir de pH 7,5. Tout dépend du K, des hydroxydes Fe{OH), et
Fe{(OH),.

En tenant compte de ces valeurs, on calcule le potentiel apparent de la
réaction suivante :

Kep (Fe(OH)5)-[H]
Ksp (Fe(OH),)-Ke

_ gl
E4 _EFe5' il +0,06 log

Ei' =023 - 0,06 pH

Ce potentiel normal apparent est indépendant de la concentration et
dépendant du pH. Il diminue au fur et 8 mesure que le pH augmente.

En fonction du pH, trois systémes redox sont possibles :
*Fet/FeltapH<2;

» Fe (OH)./Fe’* entrepH =2 et pH =75 ;

* Fe (OH)5/Fe(0OH); au-dessus de pH = 75.

Le potentiel d"équilibre des trois réactions redox s'affaiblit quand le pH
augmente.
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IV. Titrages par oxydo-réduction

A. Généralités

Une solution de réducteur peut étre dosée par une solution d'oxydant
non conjugué qui a un potentiel redox supérieur.

Il faut donc disposer d'un couple redox titrant et mettre en évidence
nettement le point d'équivalence od le nombre d'e” échangés est le
méme entre 'oxydant et le réducteur.

Au point d'équivalence, le nombre d'équivalent Red-Ox (nombre d'élec-
trons) acceptés par 'oxydant est égal au nombre d'équivalent Red-Ox
{(nombre d'électrons) cédés par le réducteur.

Supposons que nous ayons a titrer V, mL d'une solution d'un réducteur
Red, (potentiel normal EY) de molarité M, et cédant n, électrons par
mole et que, au point équivalent, nous ayons versé V,; mL d'une solution
d'un oxydant Ox, (potentiel normal E3) de molarité M; et cédant
n, électrons par mole. Nous écrirons :

Mombre d'équivalent Red-Ox _ Nombre d'équivalent Red-0x
cédés par le réducteur Red;, —  acceptés par l'oxydant Ox;
MV,- 10730, = MV;-107%n,

o
Au point équivalent, le potentiel de la solution est égala E= M
m+mnz

B. La mise en ceuvre quantitative d'une réaction d'O.R.
nécessite que la réaction soit totale

nz Ox;, + n; Red; — n; Red, + n; Ox;
Il faut que la différence de potentiels entre les deux couples soit au moins
égale & 0,36 V si les deux systétmes sont monoélectroniques (0,27 V, si
'un des deux est biélectronigue).

C. La courbe de titrage

Supposons que I'on se propose de titrer 100 ml d'une solution de Fe* de
molarité C° par une solution de Ce** de méme molarité C° ;

W mL de solution Le dosage est-il possible 7
de Ce** de molarité C° .
EC

Ce* — | o Ce®  EJ(Ce/Ce™)=144V

Fe* Fed+ EY (Fe?/Fe?) = 0,77 V
100 mL de Fad+ ST
&t de malarité GO Lot
E": = Eg at

EY - E% = 0,67 V est bien supérieur 4 0,36 V
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La courbe de titration représente les variation du potentiel E de la solution
en fonction du volume v de réactif titrant versé, E = f{v).

* V=0 : |a solution ne contient que les ions réducteurs Fe?*

Fait I+
[ = | _ 077 +006l0g [F&]
e?t] [Fe2*]

En théorie [Fe**] = 0, |la valeur de E devrait donc tendre vers - «=. En réa-
lité, il existe toujours des traces d'oxydant Fe™™ ; [Fe™*] est donc trés petit
mais non nul. Le potentiel ne peut étre calculé, on peut simplement dire
qu'il sera bien inférieur & la valeur de E2.

+ 0 <V <100: une partie des ions Fe?*est oxydée en ions Fe** par les ions
Ce** qui, eux, se trouvent réduit en Ce™. Dans la solution, nous avons donc
en présence deux ions réducteurs Fe?*, et Ce™ et un ion oxydant Fe*.
Pour calculer le potentiel de la solution, on considére que, parmi les
deux réducteurs, seul le réducteur le plus fort Fe** manifeste ses pro-
prietes réductrices : tout se passe donc comme si, en solution, nous avi-
ons uniquement un mélange de Fe®* et de Fe™*.

E=ES + 0,06 log

"o 100-C%-v.C°  _,100-V s o~V o
[Fe] oosv - C ooy o I Cney ;ﬂﬁ:ﬁ;??"
E=ES+ 0,061 [Fe™] =077 + 0,06 lo [Fe*] =077 + lo

2 ’ OB [FE]+] L B [FE'E‘] r g 100 -V

+V =100 mL : c'est le point équivalent de la réaction. Tous les ions Fe?*
ont été oxydés en Fe*, ainsi [Ce®"] = [Fe®"].

=M Ef +nzED _TEP+1E
+ ¥V > 100 mL : dans la solution existent deux ions oxydants Fe** et Ce**
et un jon réducteur Ce**. On considére que, parmi les deux ions oxy-

dants, seul I'oxydant le plus fort Ce** manifeste ses propriétés oxydan-
tes. Tout se passe donc comme si nous n'avions en solution que le cou-

=111V

ple Cet/Ce?*,
vC? -100-C° V-100 100
Avec [Ce*t] = =0 et [Ce™*]=
[Ce™] 100+ 100 +V [ ] 100 + W
i}
E=E"+006log [ ] _ | 44 41og Y100
[Ce?*] 100
E en Volts A L'allure d'une courbe de titrage présente la méme

avclution que calle d'un fitrage acido-basigque
ou d’un titrage complexonomeatrigue.

: -
0 50 100 V mL de solution titrante)
Equivalence
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D. La mise en évidence du point d'équivalence

La mise en évidence du point d"équivalence peut s'effectuer par :

» ['utilisation d'un voltmétre (brusque variation du potentiel) ;

« ['utilisation d'indicateurs colorés qui sont eux-mémes des systémes redox
dont la couleur de la forme réduite : lg.4 est différente de celle de la
forme oxydée |lg,.

0,06

=B 70 B il
Quand lg, = lp.4 on est au potentiel de virage de l'indicateur qui est une
caractéristique de cet indicateur. Uindicateur doit &tre choisi en fonction
du potentiel de la réaction de titrage.

Les plus utilisés sont :

* les orthophénantrolines : pour le dosage du fer et d'autres métaux ;

* les solutions amidon-iode forment un complexe bleu dés gu'il y a libéra-
tion d'iode ;

+ la décoloration de réactifs titrants : MnO; — Mn®*

* la coloration de réactifs titrants : 105 — |,

V. Applications quantitatives

Les méthodes de dosage en O.R. se classent suivant deux critéres :

* la nature du réactif titrant ;

+ le principe direct ou indirect du dosage (comme en acido-alcalimétrie ou
en complexonomeétrie).

Les réactifs titrants ou solutions étalons peuvent étre les suivants :
A. Principales solutions étalons réductrices

1. Solutions de Fe"

Elles se préparent & partir du sulfate d'ammonium et de fer hexahydraté.
Ces solutions ne sont pas stables en milieu neutre et le Fe?* a tendance &
s'oxyder. Pour cette raison, elles sont surtout utilisées en dosage indirect.
C'est le cas du dosage par Fe" :

«du CeV ;

+ du chrome V' ;

* de 'hydroxylamine ;

= du Mo, des ClO5...

2. Le thiosulfate de sodium : Na,;5;,05

Ce réducteur stable est trés utilisé pour doser I'iode (qu'il soit directement
en solution ou provienne d'une autre réaction d'0.R.).
1 Szﬂ'%_ + Iz i 1 I_ + Sq_ﬂs_

Cette réaction est appliquée au dosage de I'hypochlorite de sodium
NaClO (eau de javel).
A une prise d'essai de solution d’hypochlorite, on ajoute un large excés de
Ki:

ClO”+21"+2H" =+ CI"+1; +H;0
I, est titrée par une solution étalon de Na,5,0;, ce qui permet de déter-
miner le titre en CIO".
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B. Principales solutions étalons oxydantes

Les plus fréquemment utilisées sont :

* le permanganate de potassium : manganimétrie ;
* le cérium™ : cérimétrie :

* le dichromate de potassium : chromimétrie ;

= l'iode : iodométrie.

1. Manganimétrie

La manganimétrie comprend tous les titrages basés sur l'emploi d'une
solution agueuse de permanganate de potassium en milieu acide.

Le potentiel élevé du couple MnO;/Mn?* (E° = 1,51 V & pH = 0) traduit la
force du pouveir oxydant de MnOj.

MnO; + 8H*+5e — Mn** + 4H,0
(wialet) (incalore)

Le MnO; est lui-méme l'indicateur coloré. On parle pour cette raison de
systéme « auto indicateur »

» Attention : il est absolument nécessaire d'opérer en milieu dont le '
pH est proche de zéro. En effet, si I'on n‘opére pas en milieu trés acide, |
I'oxydation totale par MnOj; est incompléte et il y a formation de |
MnO(s). '

En manganimétrie, les dosages sont pratiqués en présence d'acide sulfu-
rique. Lacide chlorhydrique ne peut étre utilisé car il serait lui-méme
oxydé par MnOj avec libération de chlore.
En milieu sulfurique, le pouvoir oxydant d'une mole de permanganate
correspond a cing équivalents. Le titrage des solutions de MnO; peut é&tre
effectué a l'aide :
« d'une solution 0,05 M d'anhydride arsénieux As,05 (As™* — As®Y)
As™ — AsTt 4 2 e
MnO; + 8 H* + 5e~ — Mn?* + 4 H,0

5 A" + 2 MnOj; + 16 H* — 5 As®" + 2 Mn** + B H,0

» d'une solution 0,05 M d'acide oxalique :
COOH-COOH — 2C0;+2H +2e
MnO; + 8 H* + 5 e = Mn** + 4 H,0

5 (CO,H); + 2 MNO; + 6 HY — 10 CO, + 2 Mn?* + 8 H,0

La solution titrée de KMnOj; peut étre utilisée pour doser en direct un
grand nombre d'espéces moins oxydantes : 'eau oxygénée (méthode de
la pharmacopée), les oxalates, les arsénites, les nitrites et, d'une maniére
générale, des cations métalliques réducteurs qui ont un potentiel normal
d'ugydn-réducti{:n suffisamment inférieur & 1,51V (Fe?t, Sn®*, V¥,
Mo *. ).

2, Cérimétrie
La cérimétrie regroupe I'ensemble des titrages réalisés a l'aide de solu-
tions titrées de Ce'V,
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— M, V.
XVD My MoV S MiViZMV;
1000 1000 ~ 1000 2 V0

4, lodométrie

Les solutions d'iode sont faiblement oxydantes mais peuvent étre utilisées
pour le dosage de réducteurs puissants :
Iz+2e s 317 E'=+054V
ol I3 est I'ion triodure formé par dissolution de l'iode dans des solutions
concentrées en iodure de potassium :
() +17 = I3
Les solutions d'iode sont jaune brun. Les solutions d'iodure sont inco-
lores.
Le couple I5/1” est trés utilisé car :
« il est son propre indicateur ;
* il n‘est pas sensible au pH ;
» la valeur moyenne de EC permet d'utiliser :
- soit le pouvoir oxydant de 'iode sur de nombreux réducteurs,
— soit le pouvoir réducteur des iodures vis-a-vis de certains oxydants.
Dans le premier cas, on effectue un dosage par l'iode, dans le second, un
dosage d'iode libéré & partir d'un iodure.

a. Dosage par lNode

liode oxydera un réducteur de potentiel inférieur & 0,54 V. Clest un
dosage direct o0 l'iode est son propre indicateur (systéme auto-indica-
teur).

I, (brun) + 2 e~ — 2 I (incolore) (1 mole |, engage 2 &™)

Red — Ox+ ne” (1 mole de Red engage ne”)

V; mL de Red de molarité M1

= V., mL de |, de molarite M2

On peut utiliser 'empois d'amidon qui permet de mieux voir la zone de
virage (coloration bleue quand il y a I, en excés).

Ce dosage direct est appliqué aux dosages du thiosulfate de sodium, de
I'anhydride arsénieux, des cyanures alcalins, du mercure, du formol. ..

b. Dosage par les iodures

Les iodures réduiront un oxydant de potentiel supérieur a 0,54 V et seront
transformes en iode.

Ox+ne — Red (1 mole de Ox engage ne”)

21" (incolore) — 15 (brun) + 2 e~ (1 mole I” engage 1 e7)

On ne peut pas faire de dosage direct : la formation d'l; dans la solution
qui doit devenir de plus en plus brune ne permet pas de mettre en
évidence un point d'équivalence. Il faudra donc toujours faire des dosages
en retour selon le principe suivant :
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| W, mLd"Ox de molarité M,

l
} i Imen excés
— | 1
- | 8,02 [V, mL de thiosulfate de Molarité M)
Ox+ne — Red {1 maole de Ox engage n e”)
2 I” (incolore) = 15 (brun) + 2 e (1 mole I” engage 1 &7)

2508 - 5,0 +2e (1 mole 5,05 engage 1 &7)
MNombre d'équivalents & doser = Nombre d'équivalents de thiosulfate
Vi-M;-107%n - Va-My- 107341

VI. Applications des réactions d'oxydo-réduction

Les applications des réactions d'0.R. sont nombreuses.

A. En biologie

* La photosynthése peut étre considérée comme une réaction d'0.R. met-
tant en jeu le couple 0O,/H,0 et nécessitant 'énergie lumineuse.

= La respiration est due & des réactions d'oxydo-réduction en chaine qui
ont lieu dans les mitochondries.

= Dans l'organisme circulent de nombreux métaux. Certains sont fixés 3
des protéines et & des enzymes et assurent des transferts d'e” grice &
leur potentiel d'0.R. Au pH (# 7) des organismes vivants, Fe (OH), préci-
pite. De ce fait, in vivo, Fe'" est complexé :
— avec 'hémoglobine (Fe') qui assure le transport de O, ;
— avec la ferritine (Fe'') qui est une forme de stockage du fer ;
— avec les transferritines (Fe'") qui transportent le fer ;
- avec les cytochromes qui assurent les transports d'e” dans les mito-

chondries.

« Au cours du traitement de certaines leucémies, seul As'' est actif et non

As™ qui est alors artificiellement complexé,

B. En milieu industriel

« Les piles : alcalines, au lithium...

* Les accumulateurs : batteries. ..

= La purification de I'air par oxydation chimique de produits soufrés : H,5,
C,HsSH. ..

= La photographie : réduction du bromure d'argent.

= Le fonctionnement des air bag est di & une réaction d'C.R. qui va provo-
quer leur gonflement.

= La corrosion atmosphérique met en jeu de nombreuses réactions d'O.R.
Les couples Fe?* /Fe” et O,/OH" vont &tre 4 l'origine de la rouille.

= Les applications de |'électrolyse :

- pour lutter contre la rouille, on peut former des oxydes protecteurs par
anodisation ;

— pour protéger des coques de navire ou des canalisations en sol humide,
on peut réaliser une protection cathodique en reliant la masse métalli-
que a un potentiel éleve pour qu'elle devienne la cathode d'une pile ;

—efc.
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N EMENT

1. Objectif : savoir équilibrer les réactions d'0.R.

Ecrire |a réaction wonique dquilbrée d'OR. de lowpdation

de Fe®* {ouple Fe®/Fe'") par MnO; (couple Mo /man'™.

2. Objectif : savoir équilibrer les réactions d"0.R.

Ecrire |a réaction onique totale de Foeydation des nitrites

en pitrate {oouple NOZ/MOS) par le permanganate Mndy

{cowple Mo /MR,

3. Objectif : savoir calculer le n.o. d'un élément.

Chued est e nuo. des métaux dans les formules

suivantes | MnQ,, Cr0d-, MnOg, Crp04-7?

4. Objectif : savoir équilibrer une réaction d'0.R.
par les n.o,

A Faide des n.o., équilibrer la réachon de Facide natrique
concentré sur le cuivee.

On donne les couples : NOZ/MNO et St /Cu”
5. Objectif ; savoir calculer un potentiel redox,

Cued sera e potentiel d'une solution renfermant

a) 107" M/L de Fe™ et 107" M/L de Fe??

by 10°% M/L de Fe®* et 107" M/L de Fe®*

On donne © Bl e = 0771V

6. Objectif : savoir calculer un potentiel redox.

Cuel sera le potentiel normal du couple PBA/Pb i le

patentiel mesurd, larsque l'on plonge une électrode de

PbY dans une solution contenant 1077 M de P est de

-019vy?

7. Objectif : savoir calculer une comcentration &
partir d'un potentiel.

Quel volume d'une solution de 0,1 M de Sn®* doit-an

ajouter & 20 miL d'une solution 0,05 M de 5™ pour

mesyrer un potentiel de 13V 7

On donne : Ef. mos. = 0,13 ¥

8. Objectif : sawoir déterminer le sens des
réactions d'0.R.

Ecnire les équations ioniques équilibrées des réactions

sufeantes

1
Fe'* + Sn?" #== fe’" + Sp't

1
'+ pgt = O 4+ Ag'
2

1
N3 + Cu™ == ND, + Cu®
2

On donne kes Ey de -
Fe'Fe®* + 077V
St /et 4 0,15V
ocHio? - oray
fgtiagt + 0BOV
WOz /ND; + 054V
Cu*/Cu” + 034V
Inciquer le sens de cas réactions et quel est Nooydant et le
résducieur
9. Objectif : savoir trouver le couple oxydant
et le couple réducteur.
Que se passe-t-1l =2 on plonge une lame de cadmium
metallique dans une solution de sulfate de ouwre |
On donne : B oo =034V et g, o= 040V
MEme question, sion plonge une lame de cuivre dans
une solution de dhlorune de cadmiurm,

10. Dbjectif : savoir calculer un potentiel & un pH
donné.

Cuel est le potentiel d'une solution obtenue en

melangeant 50 mil d'une solution 0,035 M en MnOg

tampaonngs & pH 5 avec 100 mL dune solution 00015 A

en Mn®* tamponnée 3 pH 5 7

On donne © By e = 1,50 V

11. Objectif : savoir mesurer I'influence du pH
sur les réactions d'0.R.

a) Connaissant E° {= 1,33 ¥} du couple Cr,03"/0r,
étabdir 3 relation entre potenticls nomaus apparents
de ce couple et le pH, en supposant quiil n'y 8 aucune
Procipitation.

B) Calouler le potentiel normal apparent : ApH =7,
|:|H =4, pH =]

Expliguer le rdle du pH dans le pouvor copdant du

dichromate,

12. Objectif : connaitre l'influence du pH

sur le pouvoir oxydant
Comment le couple K03/, ajouté & une soluton de pH
inconnu permet-il de wénfier Facdine ?
lustifier la réponse par le caloul du podentiel normal
apparent
On donne : EY=1,19

13, Objectif : savoir calculer le potentiel d"équilibre
d'une solution contenant des ions Ce®* et Ce*

# concentrations égales.
- apHD EEH'.-'{E!'= 1,61
- AapH4 Elceesieicer] = 1,871 = 0,236 pH
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20. Quel est le potentiel d'une solution abtenue en
dissolvant dans 100 mL d'eau distillée
0,02 mole de SnCl, et 0,2 mole de SnCl, ?

On dornme :

EP (sn**fsn®* =015V ; BV (/2 ) =136V

21. Sachant que le potentiel d'une lame de cuivre
plongeant dans une solution de nitrate
cuivrigue est de 0,28 volt, calculer la molarité
de cette solution en lons nitrates,

On danre -
EY (Cu*/Cu) = 0,34 volt

22. On titre 100 mL d'une solution contenant
p gramme de FeCl, pur & 100 %, par une
solution de SnCl; 0,1 M. Le point d équivalence
est atteint lorsque "on a versé 100 mL de la
solution de SaCl, 0,1 M. Quelle est la valeur
dep?

Four les correcthans, s2 reporfer & o page 140

La réaction d'oxydo-réduction H

On danne |

BV (Fe*t et =077 ¥
EY (Sn*fenft) = 0,14 W
EV (OO =136 Y
Fedls 1 1625 g-male™

2%. Dans un bécher on introduit 10 mL d"une
solution d'iode déecimolaire, 90 mlL d'eau
distillée et quelques gouttes d'empois
d'amidon. La solution se colore en blew.
Combien de mL de thiosulfate décimalaire faut-
il verser pour décolorer cette solution ?

24, Soit le systéme Red-ox suivant : Ox + 2 ¢ =
Red. Le potentiel d"une solution aqueuse
contenant 0,2 mole - litre”! de Red et
0,3 mole:litre™" de Ox est de 0,155 V.

Quel est le potentiel normal de ce couple ?
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La reaction de formation
de composés peu solubles
(réaction de « précipitation »)

Equilibre en phase hétérogéne
(solide/solution aqueuse)

I. Notions générales

Il. Notion de produit de solubilité

lll. Solubilité des composés peu solubles
dans des solutions complexes

IV. Volumétrie par réaction de formation
de composés peu solubles

V. Applications de la réaction de formation
de composés peu solubles

Objectifs

= Savoir établir la constante de solubilité d’'un produit peu soluble.

» Connaitre F'influence du pH et de la formation de complexe sur la solubilité d'un produit.
» Savoir calculer les valeurs des concentrations en ions d'une solution saturée.

= Connaitre les principales techniques de dosage par précipitation.

MNous allons étudier le comportement en solution aqueuse de composés
peu solubles (le terme insoluble est a proscrire ; en effet, une solubilité
peut &tre trés faible mais elle n'est jamais nulle).
Il y a équilibre en phase hétérogéne, s'il existe du solide en suspension dans
la solution aqueuse, en équilibre avec les espéces chimiques de la solution.
Soit A, B, le composé peu soluble. Si tout A, B, est dissous, il ne reste
pas de A, B, solide en suspension. |l n'y a pas d'équilibre hétérogéne.
Dans le cas contraire : A B, | = A, B, (dissous)

1}

n A™ + m B™ (ions de la solution)

Les composés peu solubles répondent donc a ces deux équilibres succes-

sifs. On devra envisager le comportement des composés peu solubles

sous deux aspects différents :

+ d'une part, I'étude de la formation des composés peu solubles, c'est-a-
dire I'étude des réactions de précipitation ;

= d'autre part, I'étude de la dissolution de ces composés peu solubles,




! Chimie analytique

. Notions générales

A. Définition de la solubilité

La solubilité s d'un composé dans I'eau pure est, par définition, la concen-
tration en composé de la solution aqueuse saturée, c'est-a-dire la concen-
tration maximale que peut atteindre la solution en composé dissous dans
I'eau.

La solubilité est définie lorsque le systéme est a I'équilibre {(méme si le
temps est long pour obtenir I'équilibre). Il reste du solide que I'on peut
filtrer. La concentration en soluté du filtrat correspond a cette concentra-
tion maximale. Lopération de filtration ne modifie pas I'équilibre. La solu-
bilité s'exprime en mol-L™', mmeol-L™" ou pmol-L™' ; éventuellement en
g-L", mg-L"ou pg-L7...

Lordre de grandeur de la solubilité dans I'eau est trés différent selon la
nature des composés, Elle peut &tre plusieurs fois molaire ou au contraire
trés inférieure & 107 M (micromolaire). Elle est toujours chiffrable, jamais
nufle ; on ne parle que de compaosés peu solubles.

La solubilité dépend d'un certain nombre de facteurs: (df cours de
chimie générale).

1. Facteurs physiques : principalement la tempeérature

Linfluence de la température résulte du fait que la dissolution s'accom-
pagne d'effet thermique. Lo chaleur de dissolution peut étre positive,

négative ou nulle :

=5 elle est positive, la dissolution s'accompagne de dégagement de
chaleur ; c'est un cas rare : lo solubilité diminue quand la température
augmente. Par exemple : CaS0, est moins soluble & chaud qu'a froid.
Ceci expligue |'entartrage des cumulus &lectriques ;

*le plus souvent, elle est négative. La dissolution consomme de la
chaleur : la solubilité augmente avec la température ;

« parfois, elle est nulle : lo température n'influence pas la dissolution. Par
exemple : NaCl.

2. Facteurs chimiques

Si des substances chimiques, susceptibles de donner des réactions avec
les espéces nées de la dissolution, sont présentes en solution, la solubilité
est modifiée et on parle alors de solubilité apparente que I'on note s’ par
opposition & s dans I'eau pure.

Il. Notion de produit de solubilité

A. Le produit de solubilité
L'équilibre de solubilité comprend deux équilibres successifs :
ABnl = ABn, (dissous) = nA™ +mB™
Dans I'eau, dans le cas d'électrolytes forts, (seuls cas que I'on traitera ici) :
A.B, (dissous) = n AT + mB""

il n'existe pas de forme A, B, en solution, puisque le deuxiéme équilibre
est totalement déplacé vers la droite.
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+ si les concentrations totales en ions A™" et en ions B™ sont telles que
ai-ag deviendrait supérieur 8 K;panam, alors une partie des ions A™ et
des ions B" précipitent sous forme A B, |. Léquilibre solide/solution
existe. La solution aqueuse contient les ions restant A™ et B™ en équili-
bre avec le solide formé : A B, | = nA™ + mB™
Dans la solution a'g-a'g" = Kpanam  @'a < @y théorique, ag < ap théorique.

Exemple - Formation d'un sel AB a partir d'une solution de sel solu-
ble A*,NO; lors de I'addition d'une solution de sel soluble B~, Na™.
Composition de la solution initiale [A*] = [NO3] = C, soit a; I'activité
des ions A* dans la solution initiale. On ajoute petit a petit des ions B~
(on supposera qu'il n'y a pas de variation de volume).

KspAB
)
ions B et tous les ions AT sont en solution ;
KspAB
al:l
tion, situation limite ol tout B~ est en solution, A™ étant en solution & sa

concentration théongque ;

- si og théorique devenait tel que ag-g, serait supérieur a K, g la
situation étant impossible, AB + précipite. Dans la solution : ag-a, = :
avec d = g 81 Og = 3g theorique-

- tant que gy < , la solution aqueuse reste limpide ; tous les

- lorsque ag devient juste égal & , c'est le début de précipita-

On parlera de fin de précipitation lorsque la quantité de A restant en

solution est < ﬁ de la quantité initiale (il s'agit de quantité.

Attention aux variations de volume).

Exemple - Titration d'une solution d'ions CI” par des ions Ag®
(titrimétrie).

On titre 20 mL de solution de NaCl 107 M par une solution de
AgNO; 1,5-107% M. Quelle serait la quantité de CI™ restant en solution
au point d'équivalence ?

Réponse : Ag* + ClI- = AgCl | :

~ dans le bilan de masse des CI-, [AgCl 1] représente la concentration
en CI~ disparus de la solution, Ciu. o = [[AgCl 1] + [CI7]] ;

- dans le bilan Ag*, [AgCl }] représente la concentration en Ag™ dispa-
rus de la solution, Cypyie age = [[Ag™] + [AgCIH]]

- au point d'équivalence, la quantité d'ions Ag" introduite est égale a
la quantité d'ions CI~ & doser. [Ag*] + [AgCll] = [CI] + [AgCl)];
[Ag*] = [CI] = KspAgCl =1,34-107° mol.L7".

Au point d'équivalence, la quantité d'ions Ag® introduite est dgale A
0,20 mmol. {quantité d'ions CI” & doser). Le volume v' de solution de
0,20
0,015
de la solution est : v=20+ 13,33 =33,33 mL.

La quantité de CI™ restant en solution est :
33,33-1,34-107° = 44,6710 mmol.

Ag®, NO3 1.,5- 107 M utilisé est de = 13,33 mL. Le volume total
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La réaction de formation de composés peu solubles B

Ces ions CI™ restant en solution ne constituent pas ici (en titrimétrie)
une emeur puisque la méme quantité d'ions Ag* reste aussi en solution.

b. Sur la dissalution

Probléme : quel est le volume d'eau minimal nécessaire pour dissoudre

une quantité q, de soluté ?

On veut dissoudre une quantité g, d'un sel AB peu soluble (&lectrolyte fort) :
AB (dissous) — AY + B

On envisagera le cas simple d’'une dissolution sans réaction secondaire,

seuls AT et B~ apparaissent, [A*] = [B]. 5i tout g, est dissout dans un

volume V, [A*] = [B7] = ﬂu'i avec gp-ag < Kopag puisque tout est dissout.
Le volume minimal V; est tel que : [A%]y = [B7], = 55'— et que : g,-ag est
juste = K,pa5. Dans la mesure ol AB, composé peu sn-lul:rle. est mis seul
en dissolution a, = [A*], ag = [B7].

A1 B =Kpm

Pour V > V,: [A"] = [B7] = ﬂ;i < %ﬂ on retrouve bien que
[V

[A*]:[B7] < Kpag, donc que la concentration de la solution est infé-

rieure & la concentration de la solution saturée.

e e r—— —

B. Relation entre la solubilité s et le produit de solubilite K,

La relation développée ici ne concerne que la solution saturée de

composés peu solubles, en suspension dans de l'eau pure (les différents

ions formés ne donnant pas de réaction secondaire dans I'eau pure).
AnBrm L = nA™ + mB™  Kpangm =04 0g"

Soit s la solubilité de A,B,, en mol-L™", [Al =n s mol-L7" ;

[B] =m s mol-L!

Dans 'eau pure, les coefficients d'activité sont égauxa 1: y,=1; =1.

Kspangm = [A]"- [B]™ ; Kspangm = (ns)™ (ms)™ =n" - m™ . s"* 7

|'|1|1‘||—
5= | BSPanBm KSPangm

V" m™

Exemples - Le produit de solubilité du chlorure d'argent AgCl,
Kopngo = 1,8-107"°. Quelle est la solubilité s de AgCl dans I'eau
pure ?

La solution saturée de AgCl dans I'eau pure est telle que en solution :
[Ag*]=[CI'] =5 (s s'exprime en mol- L") ; Kgaen = [Ag'] [C1T] =¢*
[Ag"]=[CI"] =, Ksppye) = 1,34-107 mol-L™" ; s, = 1,34- 107" mol.-L"™
Pour les halogénures :

- pour ARl Koppgey = 1.8-107" ;550 =1,34-107° mal - L'

-~ pour AgBr: Kepuen =525-107"%; sy =725-107" mol-L™!

- pour Agl:  Kgag = 1076 ; Sag = 107° mol - L'

Attention : pas de conclusion hédtive !

Four ﬁE3 de K‘splﬁ.ﬂi = ]D_IE r Saps = solubilité mol - |._.I ? AB} = A+ B
[A] =Saps ; [B]=3Spps; Kpaps =(5) (35)° =27 5"
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Vo227
dans les deux cas.

i Saps = 4,39- 107 mol - L' = s, alors que le K, = 107'¢

On lit parfois: « un composé est d'outant moins soluble que son
produit de solubilité est plus petit » Attention !! Cedi n'est vrai que si les
sont de méme type. En effet, comme nous venons de le voir,
la relation s =f(K;) est liée a la structure du sel: pour tous les
composés de type AB, K, =s* ; pour tous les composés de type AB,,
Kep =4 s* ; pour tous les composés de type AB,, K., = 27 s*.
On ne peut prédire I'ordre relatif des solubilités s dans l'eau pure & la
vue du K, que pour des sels de méme type.

En conclusion ; les relations ainsi établies entre s et Kgp ne sont valables
que dans 'eau pure et a condition que les ions ne donnent pas de réac-
tion secondaire avec H30" ou OH™.

D'une fagon générale, les solutions contiennent plusieurs solutés, les équi-
libres peuvent y étre multiples et doivent &tre tous pris en considération.

lll. Solubilité des composés peu solubles
dans des solutions complexes

A. Solubilité dans des solutions homoioniques :
effet d'ion commun

Une solution est dite homoionique & une solution de AB si elle apporte

soit des ions A, soit des ions B. Ce sera par exemple :

= une suspension de AgCl ! dans une solution d'ions Ag* apportés par un
réactif (exemple AgNO5) ;

- une suspension de AgCl ! dans une solution d'ions CI- apportés par un
réactif (exemple KCl) ;

* le meélange dions Ag® et CI” apportés tous deux par des solutions de
sels solubles, {par exemple AgNO; et NaCl) en proportions différentes
(Fun étant en excés par rapport a l"autre).

Dans ces trois cas, ces ions entrainent un recul d'équilibre par effet d'ions

Comimuns :

AgCll = Agt+CI-

1. Quelle est la solubilité de AgCl
dans une solution de AgNO; 1073 M ?

Dans la solution initiale [Ag*], = 1073 M, [NO3]y = 107> M, on introduit du
solide AgCl. La question posée est de calculer la qluantité de AgCl qui se
dissout dans un litre de solution (K;yagq = 1,8-107'%).

Soit 5, la solubilité en mol-L™" de AgCl dans cette solution. La concentra-
tion en [CI7] est le reflet de la dissolution de AgCl, les ions CI™ ne provien-
nent que de la dissolution de AgCl; [CI] = s,. Lors de |a dissolution de
AgCl, si un ion CI” apparait, un ion Ag™ apparait simultanément; la
concentration en [Ag*] = 1073 + s5,. On peut affirmer que s, < s (solubilité

dans eau pure) puisqu'il y a recul d'équilibre de solubilité ; s = |[KpAgCl .
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5, < 1,34-107° mol-L™' est négligeable devant 107%,

[Ag™] = 1074 & s - 'Iﬂ_-!' M ;

Kspagel = Tag+ [A8']-Yer [C1].

* En supposant que I'on puisse négliger I'influence de la force ionique | :
Kspagal = [Ag"]-[C1] ; 1,8-1070= (107} 5 ; 5/ =1,8-10"" mol-L"’

* Mais les ions apportés par la solution Ag*NO3; créent une force
ionique | :

%[Cﬁsz?q- +EN'EI§ liug;] L] % (1{}_5 + 16'3} = 1073, Les coeffi-

cients d'activité y des ions constitutifs du sel peu soluble sont tels que

| =

- log Yag+ = log 1o = 10,5 1241073,

Yagr =Tc-=0,964  1,8:107'0=09647 (107} 5/ ;

s;=1,94-10"" mol- L™
5i on néglige linfluence de la force ionique, on considére que g, = Yg-=1.
s;=1,8-10"7-mol-L".

2. Dosage gravimeétrique

La gravimétrie est une trés ancienne méthode qui consiste & mesurer une
masse 4 I'aide d'une balance. C'est [a méthode de mesure la plus précise.
Elle s'applique au dosage d'ions capables de former un composé peu
soluble. Celui-ci est alors récupéré sous forme d'un précipité qui est lavé
et seché a poids constant. La masse de ce précipité est quantifiée par
pesée. A cette masse correspond une masse de |'ion initialement présent
dans le volume d'échantillon étudié.

Certes, quelques ions restent en solution puisque I'équilibre solide = ions
constitutifs en solution est toujours respecté. Ces ions échappent & la
pesee et constituent de ce fait I'erreur du dosage. Cette quantité est,
toutefois, trés minime {cf. exercice 8).

Ceci explique que la gravimétrie reste aujourd’hui une méthode réfé-
rence. Lorsqu'on choisit la gravimétrie comme méthode de dosage, on
choisit I'erreur acceptée. (cf. exercice 9).

B. Solubilité dans des solutions hétéroioniques

AB se trouve mis en présence d'ions autres que A et B, Les influences
possibles sont nombreuses. On distinguera :
* I'influence des ions ne donnant pas lieu & des réactions secondaires.
(influence de la force ionique) ;
» l'influence des ions ou des molécules susceptibles de réagir avec les
anions ou cations constitutifs du composé peu soluble :
- influence du pH,
- réaction de complexation,
— réaction de formation d'autre composé peu soluble.

1. Influence des ions ne donnant pas lieu & des réactions secondaires

Considérons I'équilibre : MeX | = Me™ + X~
Les ions A* et B~ apportés par un sel soluble AB ne donnant aucune réac-
tion secondaire avec Me™ et X~ créent la force ionique 1.

Ksparex = Ope- dx €5t constant ; Kooex = e [Me] -1 [X]
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Quand | augmente, les coefficients d'activité . et 3 diminuent et les
concentrations [Me*®] et [X7] augmentent. Laugmentation des concentra-
tions témoigne de l'augmentation de la solubilité s' de MeX.

2. Influence des ions ou des molécules susceptibles de reagir
avec les anions ou cations conshitutifs du compose peu soluble

Considérons, dans un milieu donnant lieu & des réactions secondaires,
I'équilibre :

AXL = AT+ X
Kapax
Par exemple, la présence dans le milieu de ¥, susceptible de donner la
réaction
+ . T [AY]
AT + %Y = AY, de constante d'équilibre K,y =
[AT]IY"]
Plus K4y est grand, plus les équilibres sont déplacés vers la droite.
AX] = X +A*
+
Y- =AY

Lorsque AX | est en équilibre avec la solution saturée de ses ions, I'addi-
tion de ¥ soustrait les ions A*, AY se forme, et AX | se redissout afin de
répondre & la constante K.,y puisque du solide AX est toujours en équi-
libre avec la solution.

Soit 5' la solubilité de AX dans le milieu contenant ¥~ ; X~ ne provenant
que de la dissolution de AX, [X7] = 5.
Tandis que s' = TA = [A"] + [AY] avec [AY] = Kg [AT]-[Y7]

P A =31 - ] — s . = Eli
=[] [1+Ka(Y )] IA%]= m Kspax = ekl 1]

Dans l'eau pure K ay = s? (s solubilité dans I'eau pure).
gl

Ainsi - = g2
[14- H:A'Il["l'r_]|

s' = 5 puisque Kuy-[Y7] = 0; (1 + Ky [Y]) est d'autant = 1 que K,y est plus
grand. Il y a dissolution de AX et ce d'autant plus que K, est plus grand.
Probléme : quelles sont les conditions minimales de dissolution totale
d'un sel peu soluble & I'aide d'un réactif ¥ (on négligera linfluence de la
force ionigue) ?

Exemple :

Soit un composé AX de PKspax = 80.

Quelle est la concentration minimale a donner a un réactif Y~ pour dis-
soudre 107* mol. de AX dans 1 litre, sachant que A* + Y~ = AY avec

K= —d ] 097

[AT][Y"]
Question non superflue : a-t-on besoin d'ajouter ¥~ pour dissoudre AX &
1073 mal-L7' 7

—
Réponse : oui puisque la solubilité dans I'eau pure s = 1078 =107%M ; -
sans ajout de réactif on ne pourra pas dissoudre plus de10™ mol. par
litre de AX.
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Fspmtex = Tites T [Me*] [X7]

(s')

- a 5 —_— e
Kepnex = Thes 1x* (5°) 1+H,0" /Ka

(5'}2 = KEPME:{ 1+ H3D+ - & |“5pi.ﬂ&'ﬂ “+ [I-I_'n-':I+ ]J
TaeTx Ka Trte Ty Ka

()2 = Kepmre [l - ]

Cas limites : relations simplifiées

ot . o*
s H::a . Soit Eﬁ;a_ < 107%; [H;0%] < 107%K,; pH = pK, +2

HX est négligeable, X~ prédomine, (897 = Koppex i (50 = [Kopmex
] ] .]
s=5; logs'= -y [{:gl(,‘pmﬂ

Hy0*

HyO* ) Y
. = 1, soit =>100; [Hz0% = 100K,; pH=pK,-2

Ka Ka o*
X~ est négligeable, HX est la forme prédominante (7% = K,,,.,q._,g E—Ka

1 ] 1
logs'= — lo + — log Hy0" = — |
g 5 8 Kepmex 7 108 Hs > og K,
r_lI 1 1 . 1
logs' = 3 log Kepuex + 3 pK; - 5 pH (droite de pente - 5}

b Analyse dichotomique des ions Me" basée sur la solubilité des sulfures
Me,5S,, en milieu acide (exemple : cas des ions Me®*).

Principe : Me®* + 57" = Me5 | caractérisé par Kgypes
En solution aqueuse 5% est |a dibase du diacide H,S.

H;S + Hiﬂ = H5 + H;G-l- K," =107’
HS™ + Hy0 = 5% + H;0* Ka, = 107"
La concentration en [H,5] de sa solution aqueuse saturée 10~ mol- L™
H,S] ey 107 Lo
$¥] =K, K [H; CE =10 —— 87 ] =

Lorsque le pH diminue la concentration [Hy0"] augmente, la concentra-
tion en forme [547] diminue.

» Pour I'analyse dichotomique :

A pH trés acide, [S27] est trés peu concentré ; on précipite les sulfures
MeS | les moins solubles. Puis en augmentant progressivement le pH,
[5*] augmente progressivement. Les sulfures des métaux précipitent
progressivement des moins solubles vers les plus solubles.

—— e

Etudions un exemple de précipitations séparatives
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Exemple — Séparation par précipitation des ions Cd**, Zn?* et Mn?*
On supposera que ces trois ions sont présents a la méme concentration,
par exemple, 1072 M.

Les produits de solubilité sont respectivement : =107%;

Kepzns = 107" ; Kyppns = 10775, Fopcis

Ces trois sulfures sont de méme type : MeS ; leurs solubilités peuvent
etre prévues en fonction des Kpyes. Cd5 precipitera le premier, c'est-a-
dire pour une concentration en [5%7] la plus faible (donc au pH le plus
acide).

Pour prétendre faire une précipitation séparative, il faut pouvoir précipi-
ter CdS seul sans toucher ni & Zn®** ni & Mn?*. On isolera alors CdS. En
augmentant ensuite modérément le pH de la solution, il faudra précipi-
ter ZnS en laissant Mn?* en solution.

1™ partie du probléme : la précipitation séparative des deux ions Cd?*,
In** exige deux conditions :

- 1™ condition : on veut précipiter « tout » CdS :

On pourra prétendre avoir précipité « tout » Cd5 si la quantité de cd**

restant en solution est < ﬁ de la quantité initiale, les ajustements

aux pH se faisant sans variation de volume.

-2
[Cd“] = %?ﬁ < 1073 M ; KSPCEIS= IE‘“;
-26 —23
[5¥] = '1':';_5 ; “_IIGTF =10?"; [H0*P<10"; pH=05
3

- 2® condition : laisser les jons Zn®* en solution : .

[Zn**] [5*7] < Kpzns 5 [Zn**] =102 mol-L7"; [5%] < IT?J‘I :
18 lﬂ—i? e

[5*] < 1079, [HsT]I = 10

[H;0]* =107%; pH <15 autotal :05=pH <15

2° partie du probléme : il faudra & nouveau que I'on puisse répondre aux
deux conditions : ZnS « totalement » précipité, Mn®* reste en solution. ..
La démonstration sera analogue.

Réponse : 30 = pH < 4,0

b. Influence de la complexation

Soit une suspension d’'un composé peu soluble (solide en équilibre avec
sa solution aqueuse saturée).

MeX | = Me* + X~ Kspmex
» un ligand Z aura une influence sur I'équilibre de la solution si :
Me* +Z = MeZ* Kamer
= un métal A aura une influence si :
X+A = AC Kanx

Dans le premier cas, Me* se trouve soustrait de la solution aqueuse. Dans
le deuxiéme cas, c'est X~ qui est soustrait de la solution aqueuse,
Léquilibre MeX! = Me* + X est perturbé ; MeX ! se dissout afin de
répondre 3 Kpex-
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» Exemple : étude de la solubilité en solution aqueuse ammoniacale
d’un sel d’argent peu soluble dans I'eau

Les halogénures (CI°, Br~, I") d'argent sont des sels peu solubles dans
I'eau. Chaque halogénure Ag X est caractérisé par un Kspagx:
Agxl = Agr+ X~
Kspagx
Sachant que lion Ag™, en solution aqueuse, en présence d'ammaoniaque,
conduit & des complexes successifs :
Ag" + NH; = AgNH;* kg = 107
AgNHT + NH; = Ag(NH)3 k,; = 10°°

ki'l = 0% = [AEN HE ] kil = 103 = [A'E(NHS }5]
[Ag™][NH;] [AgNH; ][NH;]
Soit 5' la solubilité en mol-L~' de I'halogénure d'argent AgX dans la solu-
tion aqueuse de NH;.
[X"] =s' et s'= ZAg en solution = [Ag*] + [AgNH1] + [Ag (NH1);]
[AENHZ] = ki [Ag*] [NH3] ;  [Ag(NH3)3] = ke kyalAg*] [NH5)?
s'=[Ag"] (1 + kgy [NH3] + kg kea[NH3)?)

Kspngx = Yag+ tx [X7] [Ag"] = '

5I

(kg [NHs] + ko ka[NH5]P)
On négligera l'influence de la force ionique yag. = =1

5% = Kongy (1 + kgy [NH3] + kg kgz[NH;J%)

2 log s' = log Kpagy + log (1 + Ky [NH3] + kg kgy[NHS]?)

log §' = m;- log Kpagx + % log (1 + kg [NHz] + kg kya[NH5]?)

Pour tracer le graphe rapidement, on étudiera les cas limites ol certaines
formes peuvent &tre considérées comme négligeables par rapport aux
autres.

T.ﬂ.g‘ Tx

k Cas limites

« 1 = 10% [NH;] + 10%? [NH5)?
5 w5 1.'I|{5Pagx logs'=logs (solubilité dans I'eau)
Solubilité minimum, la concentration en NH; est sans influence lorsque
1033 [NHg] + 1072 [NH4)? = 1072 ; [NH,] = 4,8:-10°° M ;

pNH; = 5,32
= 10%2 [NHg]? = 1 4 10%3 [NH,] (la concentration en NH; est importante, = S an se posait o
la forme complexée diammine est prépondérante) question paur fidg NH3]
1 1 1 peut-n dine
logs'= — | + — log [1072 (NH.)?] = = | +3,6=pNH,  prépanderon 7
gs'= - log Kspngx 5 of [ (NH3)] 5 08 Kepagn PN, e ﬁ-.r.-.r.;-.-.r(.- 10%3 INHo
log s' = f (pNH5) est une droite de pente = 1 lorsque : o [+ 107 [NH G -
I T LA YTE R
1072 [NH? = 100 (1 + 10%3 [NHs]) i [NHs] = 1,31-1072 M ; O o g = 100
i PN g, 8O
PNH; < 1.88 mantrengil que cefte
En résume ¢ idgquohon est rmpossible.

= pNHs = 5,32
1
log s = =—|
og s’ =log s = 2 l0g Kspngx
logs AgCl=- 487 ; logs AgBr=-6,14; logs Agl=-8
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* pNH; = 1,88

, 1
log s' = 5 log Kspagx + 3.6 — pNH;
- pour AgCl, log s’ =~ 1,27 - pNH;5 ;
— pour AgBr, log s'=— 2,54 — pNH; ;
- pour Agl, log s’ = - 4,4 - pNH;

i Iogs
AgCl
~.. AgBr
. E
—4,4 _2sq 127 +1,88 + 5,32 pNH,
5 i
= i =
Agl o 8
., E - 127
=y : —
5
oy
: —ad
i 4,87
5 :
H T
I -6,14 N,
: .
- T,
w -.“"'._
T _H .1‘-‘-"\“‘-...-- —— T — T — — T — T — ] — — - —
Lirmife de concantration
en MHy d'une solution
afueEuse dammoniaoue

Le réactif du commerce est environ 10 Molaire, concentration maximale
possible, correspondant a log NH; = 1, C'est-a-dire pNH; =~ 1

» Conséquences dans le domaine analytique

Les trois halogénures donnent un précipité avec des ions Ag®, il sera
possible de les différencier par leur différence de solubilité dans une solu-
tion d'ammoniagque :
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Ainsi, pour AgCl :

» dans NH; dilué (pNHy =0), logs' =~ 1,27 ; §' = 5,37.107% M, soluble
(& Fezil) ;

» dans NH; concentré (10 M) : log 5" = = 0,27 ; 5'= 0,537 M, soluble.

Pour AgBr :

» dans NH; dilué (pNH; =0}, log s'= - 2,54 ;
s’ =2,88- 107" M, insoluble ;
= dans NH, concentré : log s'= - 1,54 ; s'=2,88-1072 M, soluble.
Pour Agl : dans NH; concentré : logs' =-3,4; s' =3,98-107" M, inso-
luble.

¢. Influence d'ions susceptibles de former un autre composé peu soluble,
avec un des ions constitutifs d'un compose peu soluble

On envisagera l'influence des ions susceptibles de former un autre
composé peu soluble, avec un des ions constitutifs d'un composé peu
soluble, sous deux formes compléementaires :

« influence sur la dissolution des composés peu solubles ;

= influence sur la réaction de précipitation.

¢ Influence sur la dissolution des composés peu solubles

Elle comprend deux aspects :

» dissolution dans une solution ionique ol & un BA, solide L, on ajoute A7
susceptible de former un composé BA, peu soluble = déplacement
mutuel des agents précipitants ;

« dissolution simultanée de deux sels peu solubles.

i Dissalution dans une solution ionigue

Soit une suspension dans l'eau distillée d'un composé BA, peu soluble :
BA, | = B* + A7 (dans I'eau pure, la solution est trés diluée, les coeffi-

cients d'activité g, et y,; sont égaux 8 1) | K pay = [B7] [A7]
A l'équilibre de dissolution, [B*], = [A]], = JHSPBA. :
A cette suspension, & I'équilibre, on ajoute un sel soluble Az, Z* suscep-
tible de former un composé peu soluble BA, | ;
BA, | = BB* + Ay
Kspraz
On considérera que K pa; = [B7] [Az] (on néglige linfluence de la force
lonigue)
Initialement : [B*]; = [A7], = KspAB ; on introduit A7, 27 ; la solution
contient les ions : BY, A7, Az, Z*.
= si [A7] est telle que [BY]; [Az] = Kspmaz: la solution reste limpide,
[B*] = [A7] = KspAB
» 5i [A7] est telle que [B*], [Az] serait supérieur & Ko paz BA; | précipite ;
B disparait de la solution, le produit [B*] [A7] devient momentanément
inférieur au Kepmai + BA [ solide présent en excés se redissout de facon

telle que [B*] [A7] = Kyga:



La réaction de formation de composés peu solubles H

1% cas : Kyppay < Kgpgay 5 BA; est moins soluble que BA,

Exemple :

On dispose d'une suspension de BA, seul dans I'eau pure,
Kspeas = 1,8-107'0

B A, } = BY + A7 (la situation initiale dans la solution est

[B*] = [A7] = 1,34-1075 M)

Pour quelle concentration en (A3), BA; commence-t-il a précipiter ?

5,25-107'3
1,34-107°

pour un volume ajouté de I'ordre du pL).

Plus on ajoute de A3, plus BA, (solide) se dissout ; A] reste en solution,

B est sous forme de précipité BA, ; [A7] est le reflet de la dissolution de

BA;.

cf. exercice 15.

2° cas : Kgpaai < Kpaaz

La précipitation de BA, est moins évidente, puisque le composé suscep-
tible de se former est plus soluble que le produit initialement mis en
suspension. Mais malgré tout, une concentration suffisante en A5 ajoutée
permettra la précipitation de BA,.

BA, précipite si [A3] = soit si [A;] = 3,92-10°% M (soit

I Dissolution simultanée de deux composés peu solubles
ayant un ion commun

Soit deux sels peu solubles BA, et de BA; ayant lion B en commun ;
quelles sont les solubilités de BA, et de BA,, si les deux sels solides sont
mis en suspension dans de I'eau distillée 7

BA, et BA, générent tous les deux des ions B* lors de leur dissolution.

K
s; = solubilité de BA, mol-L™" = s} =[A]] = —Eou

[B*]
K
55 = solubilité de BA; mol-L™" = s} =[A3] = _[’;iﬂli.
K K
BY]=si+sp; [B]= —Et + —22 ; [BY]? = Kypany + Kepiaz
(8*)  (B")
K
s = [Af] = 2
1JIIM“F‘E"'H +K5Pﬂ"'-1

e KspBa
5 = [ﬁq] = - A,
JKspan, +Kspa,
Cas le plus fréquent : Les deux K, des deux sels ayant un ion commun
sont nettement différents l'un de l'autre.
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» Remarques pratiques :

*Si *[CrOi7] est = 7.2-107 mol-L', il y aura début de précipitation
avant le 2pr:rin'r. d'équivalence.

Si*[Cr0i7] est < 721073 mol-L~!, le début de précipitation aura lieu
agprés le point d'équivalence.

On choisira une concentration arbitraire raisonnable. Lors d'un |
dosage par définition, on ne sait pas quel volume de solution antago-
niste on devra utiliser pour obtenir le point d'équivalence. On ne peut
donc pas donner a la solution la concentration juste théorique en
chromate de 7.2- 107" M au point d'équivalence. On utilise une solu-
tion dans des conditions de concentrations proches.

Il s'agit d'une méthode d'indication utilisable en milieu neutre ou
légérement alcalin.

En effet :

CroZ™ + Hy0" = HCrO; + H,0 pK,=6,5

HCrO3 + HsO* = H,CrO, + H0 pK,=0,7

Toute protonation de Cr0;~ le fera disparaitre de la solution.

» Les ions CrOZ~ ne sont pas utilisables pour titrer des ions Ag* par des
CI™ (réaction de titration inverse) car dans ce cas, au départ, Ag™ serait
en présence de CrO;~ donc Ag,Cr0, serait formé avant toute addition
de CI".

Au point d'équivalence, le déplacement de Ag,CrO, par CI™ pour for-
mer AgCl serait trop lent, donc trop tardif pour étre utilisable comme
indication dans un dosage.

» Par ailleurs, AgOH est un sel peu soluble, Ka.0n = 107
AgOH peut précipiter au point d'éguivalence s1

10777
[OH]= — . =149 103 M.

1,34-107
Soit si pH = 11,17. Ceci explique que les ions CrOf™ ne s'utilisent
comme indicateur, uniguement en milieu neutre ou légérement alcalin.

D'une fagon générale pour résoudre ce type de problémes. il ne faut
avoir aucun a priori (cf. exercice 20).

IV. Volumétrie par réaction de formation
de composés peu solubles

A. Courbe de titrage

Soit & titrer 100 mL d'une solution 0,01 M en iodures par une solution
0,01 M en Ag".

Agltﬁﬂg-l'l‘l_ FW‘?E
La courbe de titrage représente la variation de pAg" en fonction du
volume v de solution d'Ag”™ versé.
« V=0mL : [Ag'] = 0 donc pAg" tend théoriquement vers + = ;

« V mL (compris entre 0 ef 100 mL) : Agl commence a précipiter. Le K, de
ce composé est vérifié,
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WV mL de solution de Ag™
de molarita 0,01 M

100 mL de solution
(F]=0,01M

Donc [Ag*] = Ky/[17] soit pAg* = pKyy, + log [I].

11=[100:0,01_v-001) 1000 _, (100-v) .
| 1000 1000 | 100+v  (100+wv) °
+_ (100 -v)

pAgt = PK’+|ﬂEn'm—[lDﬂ+v]

ainsi :

- lorsque v=5 mL pAgt=1396

- lorsque v= 10 mL =139

= lorsque v = 25 mL pAgt = 13,78

— lorsque v =50 mL pAgt = 1352

— lorsque v=75 mL pAgT = 13,15

— lorsque v =95 mL pAgt=1240

~ lorsque v =99 mL pAgt=11,70

» V=100 mL : les ions Ag™ et I” présents dans la solution ne proviennent
que de la dissociation de la partie soluble de Agl.
Donc : pAg*t=0,5pky, =8 ;
« V= 10O mL : dans la solution existent :
— les ions Ag™ et I” provenant de la dissociation de la partie soluble de Agl,
- les ions Ag® provenant de I'excés de solution de Ag*,
- la concentration en ions Ag" provenant de la dissociation de la partie
soluble de Agl est négligeable devant la concentration en ions Ag* pro-
venant de 'excés de solution de Ag™

Donc [Ag,,]:[v-ﬂ,ﬂl_lﬂﬂ-ﬂ.m]_ 1000 _, 4, (v=100)
1000 1000 ) 100+v (100 + v)
. {v -100) (100 +v)
Soit pAg* =-log ﬂm“m =2+ IDE v -100)
Ainsi :
— lorsque v =101 mL pAgT = 4,00
- lorsque v =105 mL pAgT =332

Lexamen des différentes valeurs de pAg™ montre qu'il existe une brutale

variation de pAg* autour du point équivalent, c'est-a-dire lorsque

V=100mL (pAg* = 11,70 pour V =99 mL et pAg* = 4,00 pour
=101 mL ; donc A pyg. = 7.7 unités pour AV = 2 mL).
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B. Mise en évidence du point d'équivalence

1. Par potentiometrie

En utilisant des &lectrodes indicatrices d'ions A (Ag™ dans l'exemple) ou B
(I dans I'exemple), il est possible de tracer la courbe de titrage et de
déterminer le point d'équivalence.

2. Par mise en évidence d'un excés d'ions dans le milieu réactionnel
a. Mise en évidence d'un excés dions Ag”

La formation d'un composé peu soluble de chromate d'argent Ag,Cr0, de
couleur « rouge brigue » entre les ions Ag* et les ions chromates CrO;"
est mise & profit pour mettre en évidence le point d'équivalence lors du
dosage direct d'ions formant des composés peu solubles avec les ions
Ag®. Ainsi, par exemple lors du titrage direct des ions CI" par les ions Ag*
Cette méthode n'est applicable qu'en milieu neutre ou faiblement alcalin
{cf. p. 113).

b. Mise en évidence d'un excés d'ions thiocyanate SCN

La formation d’'un complexe [Fe(SCN)]** de couleur « rouge sang » entre
les ions ferrique Fe** et les ions thiocyanates SCN™ est mise & profit pour
mettre en évidence le point d'équivalence (PE) lors du dosage direct
d'ions Ag* par les ions SCN™,

Cette méthode ne peut se faire qu‘a des pH inférieurs a 2. En effet, 4 des
pH supérieurs, les jons Fe™ précipitent sous forme d'hydroxyde ferrique
Fe(OH);,
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ENTRAINEMENT

1. Objectif : comprendre que, lorsque I"équilibre
solide/solution est atteint, la compaosition de la
solution ne change pas si I'on ajoute & nouveau
du solide.

a) 750 mg de sulfate de magnésium Mg50, de
P = 2,25 sont introduits dans 100 mL d'eau
distillée ; on agite jusqu’a cbtention de I'équilibre ;
quelle est la situation dé&quilibre ¥ La masse
moksculaire de MgSO, = 120-37 g-mal™".

b) Méme question si on intraduit 1,00 g de MgS0, ?

£} Méme question = on introdwit 1,50 g de Mga0, 7

2. Objectif : comprendre qu'il existe une relation
entre s et K,.

Cuelle est |3 solubilité dans Neaw distillée de lodure de

plomb PH; dont le pkg, estde 507

3. Objectif : comprendre que l'on ne peut pas
classer les composés par ordre de solubilité en se
basant uniquement sur la connaissance des K.

Les pKsp du sulfate de calcium CaS0, et du sulfate

d'argent Ag,50, sont respectivernent 4,6 et 4,8, Quel est

le sulfate le plus soluble 7

4, Objectif : comprendre les situations d"équilibre
en fonction des proportions relatives mises en
jeu.

Le Ky, du sulfate de Plomb P50, = 2- 16075, Cheelles sant

les valeurs de - [Fb**), ppy, ot la quantité de Pb*, restant

en solution, & I'équilibre dans les troes cas suivants 7

a) on mélange 100 mi de solubon agueuse de
PE(NOD:); 5- 107 M avec 25 mL de solution de
Ma,50, 1074 M

b} on mélange 100 mL de solubon aqueuse de
PB{NO4); 5- 107 M avec 50 mL de solution de
Na;S0, 1072 M

¢} on mélange 100 mL de sclubon aqueuse de
PE{NO); 5- 107 M avec 75 mL de solution de
Na,50, 1072 M

5. Objectif : comprendre ce qu'est
le « début de précipitation ».

Le Ky, du sulfate de Plomb PbSO, = 21075

A 100 ml de solution de Pb{NOy); 5-10°% M, an ajoute

une solution de Ma,50, 1072 M ; quel doit &tre ke volume

dher la sobubon de Na,50, 1074 M introduit pour avair un

début de précpitation 7 Quelle est b nature du composé

qui précipite 7

Pour tous les exercices, on négligera l'influence |
de la force ionique, sauf précision particuliére,

8. Objectif : comprendre la notion

de « fin de précipitation ».
Le Ky, du sulfate de Plornb PhSOy, = 2. 107"
A 100 miL de solution de PB{NOy); 5-107% M, on ajoute
une solution de Ma;50, 0,50 M. Quel doit &tre le volurme
de solution de Na,50, 0,50 M & introduire pour avoir la
fin de précpitaton ?
7. Objectif : comprendre le recul de solubilité.

a) Sachant que pK.gaen, = 9.7, quelle est la stuation
d'éauilibre de la solution aquewse saturde de Bas0, 7

b) Dans 100 mL d'ume solution saturée de Bas0, on
dissout, sans vanation de volume, 5 mmol de
Na,50,. Quelle est la valeur de pBa* de cette
nouvelle sobution 7

b1) On négligera l'mfluence de la force onigue.

b2} On tiendra compte de lnfluence de la force ionigue,

8. Objectif : estimation de I"erreur faite

en gravimétrie,
On mélange 20 mlL de solution 1077 M de Na®,Cl- avec
20 miL de solution 1,5 1072 M de nitrate d'argent
AgtNO3 (réactif), AgCl 1 précipite, Le précipeé est lavé,
séchié & poids constant, puis pesé. Quelle est la quantitg
dions CI7 restant en solution (on négligera lNnfluence de
la force inmgque) 7
9. Objectif : répondre aux exigences

de la gravimétrie.
On veut doser des ions strontium 5r* en solution par
pravimednie, avec wune erreur inférieure & 0,1 pour 1 000
a 50 mL d'une solution 0,08 M dons strontium, on
ajoute 25 mL de solution d'ions 503~ Quelle est la limite
& donner & la molarité de la solution d'ions 5077
F’“spSrﬂ:h =541
10, Objectif : comprendre influence

de la force ionique.
Le pK,, du suliate de plomb PbSO, est de 77. Quelle est
la solubilité de PBSO, dans une solution 1072 M de
MaNQy 7

11. Objectif : comprendre que I'eau pure peut
parfois induire une réaction secondaire.
Le pky, d'un sel CagX; est de 28,7, Quelle est sa solubdeé
dans l'eau distllée
a} =i X est une base conjuguée de force nudle ¥
b) si ¥* est la tribase comespondant au tiacide de
pi, = 2,23 ; 721 et 1232}




Chimie analytique

12. Objectif : bien comprendre que limportance
de la protonation sur la disparition d'un ion
constitutif du sel peu soluble.

On veut dissoudre 200 mg d'oxalate de calcium dans

750 mL d'eau distlée, Juelle est la quantité minimale de

protons (apportés par HCL) & ajouter {on supposera que

Faddition n'entraine pas de vanation de volume),

La masse moléculaire de CaC,0, est de 128,1 g-mal™ ;

be Keprarsn, = 2/6- 1077 ; les pK, de Facde axalique sont

respectivernent 1,25 et 4,21,

13. Objectif : comprendre que la solubilisation
en fonction du pH peut mettre en jeu protons
ou hydroxyles.

On agite jusqu'a obtention de Fégquilibre 500 mg dacétate

dargent avec 50 mL deau distillée, Sachant que 'acétate

d'argent a pour masse molaire 166,9 g- mod ' at powr

PRep 270, que phopagon = 770 &1 que

PRa crcooscrcoo- = 475

a) Cuelle est la quantité mimmale d'ions OH™ A ajouter
aux 50 mL de suspension {sans vanation de volume)
pour dissoudre tout l'acétate d'argent 7

b} 1l serait également possible d'ajouter des protons
pour obtenir la dissolution. Pourqued 7 Quelle serait
la quantité de protons A ajouter 7

14. Objectif : comprendre que la complexation
a pour effet de faire disparaitre de la solution
un ion constitutif du sel peu soluble, donc
de solubiliser le sel peu soluble.

On veut dissoudre 303,3 mg de Pb50, dans 100 mL

d'eau destilkée, par ajout d'une quantité de ligand L

al A quelle condition doit répondre la concentration en
ligand L de la solution aqueuse ?

b) Ouelle est la quanttd minimale de L & introduine 7

PEpen, = 7 — masse molaire de

PbS0, = 303,3 g-mal™’ - pK du complexe PbLY = 6,0

15. Objectif : comprendre linfluence d'un ion
susceptible de former un autre composé
peu soluble, avec un des ions constitutifs
d'un composé peu soluble,
A une solution aqueuse saturde de AgCl (en présence de
ApCl (solide), on ajoute Ma™ Br~ de facon telle que la

19. Le pK,, d'un sel AB est de 8.5. Quels sont les
pK;, des sels AB, et AB, de méme solubilité ?

20. On met en suspension dans 200 mL d'eau
distillée 20 mg d'un sel CaX (électrolyte fort).
On agite jusqu’a l'obtention de I'équilibre. On
mesure la concentration en ions Ca®*, elle est
egale a 5,1-107° M. Sachant que la masse

concentration (Br-) ajoutée = 5. 10~ M. Quelle est [a

situaton d'équilibre 7

Kip g = 5,25+ 107", Ky = 18- 107" (o négligera

linfluence de la force iomque).

16. Objectif : bien comprendre 'importance dans
lexercice précédent de la présence de Fexcés
de composé peu soluble.

A 500 ml d'une solution saturée AgCl filtnée, on ajoute

500 pl d'une solution de NaBr 1072 M, Quelle est la

situation d'équilibre 7

17. Objectif : comprendre les exigences
de la précipitation séparative.

On dispose d'une solution aqueuse de sels solubles de

In®t et Pb?*, de méme concentration = 1072 M. On se

propose de les séparer par préapitation de leurs

hydroydes en augmentant progressherment La
concentraton en ions OH™ dans la solution (le volurme de
|a solution ne change pas). Les produits de solubilitd sont

tels que pReaniomz = 170 €t pRagabioeqe = 15.3-

a) Quel est ke pH minimal pour lequel on obserse un
début de précipitation 7 Quelle est alors [a nature du
COMpOse précipitant ?

b) Peut-on envisager une précipitation sélective
(spécifique) par formation diwdroxyde de l'um puis
de Fautre on ¥ Expliquer.

£) La concentration en ions Zn* de la solution initiale
&tant de 1077 M, 3 quelle condition |a concentration
en Pb**, dans la solution initiale, doit elle répondre
pour gue la précipitation sélective sort possible 7

18. Objectif : prévoir I'évolution des concentrations
des ions en solution lors d'un titrage
argentimétrique.

On mélange 30 mL de NaCl 1074 M.

a) + 5 ml de solution de AgNO; 1,5 1072 M.

B} + 10 mL de solution de AgNOy 1,5 1072 M,

)+ 15 mL de solution de AghO, 1,5 1072 M.

d) + 19 mL de solution de AgNO, 1,5 1072 M.

e) + 21 mL de solution de AgNO5 1,5-1072 M.

f) + 30 ml de schiton de AgNO5 1,5- 107 M.

Dans tous les cas, calculer phg, puis tracer |a courbe

pAg = f(x) ol x est le volume de solution de

AgNC, 1,5- 1077 M en mL

molaire de CaX est 128,1 g-mol™' et que X'~ ne
réagit pas avec H,0 :

ay Quelle est a shuation $équilibre 7
([Ca®*], [£%), CaX en mmel et mg)

b} Quel est le pk, de CaX?

¢} A quelle condition devrait répondre K., pour que les
200 mg de CaX soent dissous dans les 200 mbL d'eau 7
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Réponses

La force ionique | = '/ (107212 + 107818 = 1072,

Powr | < 0,02, la relation serm empingue entre |e
coefficient d activite d'um ion +; et | est :
log 7, =— 0,5 24
Ma™ et NOS sonk monovalents, leurs 7 sont dgaux et
tels que: log y=-05-1¢ Vo
log y=— 0,05 Yye =089, fyo; = 0,89

22,

a) [Espdoes ensolution @ A B el AB,
[AB) e = 1,6- 1072 M ; [A] = [B]
[AB] + [A] = 16-10"7 M ;
B+ 0t A - 16109 =0
[A]=352-10 M ; [B] =353 1077 M ;
[BB) = 125 107 M

b} Quantité de A ajouté - 1 mmal, [AB] + (4] = -1
=2.10?M; [AB] + [B] =16-102m <
(42 - 31073 8] - 2-10%=0;
Al=622-10""M; [B]=222-107M;
[AB] = 1,38 107 M

23. NaB est un Sectrobyte fort [Na®] = [B7] = 2. 1077 M.

On y dissout AB 4 I'dquilibre [B] = 2,8 107 M

1Bl asrss par MaB = 2. 107 M. 0,8 107 M de B
proviennent de ka dissociation de AB, ils ont &t
formés simultandment & la méme quantité de A7
[A*] =8 107 M.

Concentration analytique Cag = [AB] + [AB 4| = [AB]
+ [ =2,24-107% + B 1074

C=23-107M

Vérification 1 Cug=23- 107 M ; NaB 2. 107 M ;
[5B] + [A] =23 107 M

A em solticon me peut provenin gue de AB ;B en
solution peut provenar de MaB et de AB (la quantité
prosenant de AB et égale & la quantitd de A),
B = 2,50 1072 M,

Bl = 25-107% - [AB] ; [A] = 2,3-107? - [AR] ;
[AE]¢ = 4,81 107“[AB] + 575 107 =0

Léguation a deux racines anthmétiques -

[AB] = 2,50- 107 M et [48] = 2,22- 107 M

Uine seule et acceptable ; la racine

[AB] = 2,59 10°% M est incompatible avec ['énoncé
= [AB] est au maamum égale & 2,3 1077 M. Seule
[AB| = 2,22 - 1077 M est acceptable. [A] = B-107* M ;
Bl=28107Mm,

La réaction acide-base - Chapitre 2

Série 1

1. 5ot le couple RNH3 /RNH; dont le pK, est de 9,70,
Equation ¢ acidiné :
RNHI + H,0 = RNH, + H0"

k. o [HO*] [RNH)
(RiH: |
Equation de basicité :
RNH; + H;0 S RNHE + OH ;

v, = [OH] [RNH)
R ]

Ko= 107510 Ky = 10750

a) HCID4 est un acide fort -
HCIOg + R0 = HaOt + Cl0g.
100 pl dune solution d'acide perchlorgue HOO,
0,02 M apportent 2 micromal (2 - 10°* mmal) de
protons Hy O™, Le volume est de 200 mlL.
o 2107 5
Hi)"]| = e = 1077 M,
e
pH =500
b) 5 on dilue au 1,/200% la concentration analytique en
HCIO, devient =5 1079 M.
[Cl0;] = 5- 1078 M ; [OH] est=il négligeable devant
[C103] ? mon

5108 4+ 107
[H:0"]
HyO*? = 5-107% [H,0*] + 1074
HOH = 1,13 1077 M
3 H,50,; estun dadde fort 1 Hy50,
+ 2 Hy0 = 2 H O + 505
Une saluton centimolame de H,50, est une solution
qui contient deux équevalents par Fre, cest-d-dire une
solution ol [He0*] = 2- 1077 M,
pH= 1,70

[H;0™] = [CI0g] + [OH7] =

4.

pH d'une solution agueuse d'un moncacide
pour un pk; et une concentration € donnés

C=10"M | C=107¥*M | C=

2,00 157 3,04 5,00
4,00 251 357 5,04
6,00 3,50 I 451 | 5,57

5. HMO; et HO sont des acides fors,
HMO; + HyO — HyO" + NO;
HCl + HyO — H0* + Cl




I Chimie analytique

B

c)

20 mL de solution de HNO; 0,015 M apportent
0.3 mmol. de HyO* ; 20 mL de HCO 0,01 M
appartent 0,2 mmol. de Hy O, Autotal il y a
0.5 mmal, de H.O™ dans 100 miL d'eau,
[Hy0*] =5-107 M

pH =230

Lorsque pH = 2,472, [H;0%] = 3,80 107* M. Lorsque
pH = 1,85, [Hy0%] = 1,40- 107 M.

50 mL de solution de HNO; de pH = 2,42 apportent
503,80 10°% = 0,19 mmal. de HyO*

25 mL de HCl de pH = 1,85 apportent
25-1,40-1072 = 0,35 mmal, de H,O*

Autotal @ 0,19 + 0,35 = 0,54 mmaol, de He D7 sont
en soluton dans wn volume de 200 mL (50 + 25

+ 125 mL)

[Hs0%] = 2,70 1074 M,

pH=2,57

HA est un acide fort: HA + H.0 —= H 07 + &7
[HyO*] = 1,0 107 M

Ha est un adde faible He + H0 = HiO* +a”
[HsO7] = [a] : [Ha] = 107" — ] = 107 = [Hy07] ;

- 2
K,= O] [07] _ g3 HsO'" _ [Hy0%]
[Hal 1074
= 1073 ) [HyO*] =6,18-107 M ;
[Ho] = 3,82 . 107 M
Les protons apportés par HA entrainent un recul de
dissociation de I'acide faible -
HeO* = [A7] + [g] ; W] =10-107" M
[Ha| + [o7] = 107* M
[a7] = [Hs0*] - |&7] = [Hy0*] - 107%;
[Ha] = 1072 = {[H50"] = 107%) = 2. 107 = [H,07]

k= 01 (H0"1-10)

2107 = [Hy 0]
[HOM]=141-107"M; [@7]) =4,14-107" M ;
[Ha] = 5,B6- 107" M
Pour monirer qu'il v a recul de dissodation de l'acde
Hu, en présence de HA, on compane bes
concentrabons 4 ['dquilibre [Ha] lomsgu'il est seul en
solution et lorsqu'il est en présence de HA, pour [a
mibme concentrabon anabdique : i 1,0: 107 M.
%1 Ho de concentration anabytique C = 10°F M et de
Ky = 107" est seul en solution, on calculera sa
concentration 3 I'équilibre [Ha] = 3,82- 107 M ; or
dans la question ¢) de l'exercice, [Ha] = 5,86- 107 M
{= 3,82 107" M). En présence de HA, Ha est moins
dresocié,

Ha, est un adde faible : Hay 4+ Hy0 = HyO* + a7
H:0%] = a7 ;
[Hey| = 1073 = faj] = 1073 = [H30] ;

B)

c)

¢ = [HO'1lar] _ _ [HO'F

’ [Ha,) 107 —[H,C°]
[H07] = 6,18- 107 M
pH =321 [Ho,] =382-107" M

[H;07] = [a3] ;
[Hag] = 1078 = fa3] = 107% = [H;0%] :

=10°%;

MO [ [ag] _ e
= e 0

I 110 G 1079 ; [HaD*] = 2.70- 107 M
107% =[Hy0']

pH = 3,57 ; [Hay] =530 10~ M

[Hz0"] = [a3] + [o3] ; [Has] = 107% - [a3] ;
[Hey] = 1073 = [ai] ;

[Hay] + [27] = [Hoy] + [o3] = 107F ;

[Hy0*] fai] = 107 [107° = ]

la7] [H:0*] + 1073 = 1075 ;

108
il [HO07 ]+ 107

[H.0* [o3] = 10~ [1073 - [az]] ;
[o3] [HL0%] + 107 = 1077 ;

107

] o ——
o3l [Hy0*]+ 1074

o

H O =[a}] + [i5] = —0——
K0 =il + il = ey

[Hy0*]+ 1074
[HaO*FF + 1,1- 1073 [HyQ*) — 107° [Hy07]
210" =0
Remarque : 5i on résout cette &quation on rouve
[H30*] = 7,10- 107 M solution recevable. On
attendait une valeur Mgrement supéneune 4
6,18- 107" M, valeur calculée pour une solution de
Facide be plus fort seul en solution.
Oin peut wrifier ke recul de dissodation des deux
acides
— pour [HyO* = 710-10~* M, [a7] = 5,85 10~ M
et [Ha,] = 4,15 10~ M (lorsque Ha, est seul en
solution dans 'eau, [Ho,] = 3,82- 1077 M il y a bien
wn léger recul de dissoaaban de Ha, & & la présence
de Hoy) ;
= pour [Hy0%) = 7,10- 107" M, [o3] = 1,23 107* M
ef [Ho;] = 8,77 107* M (lorsque Ho, est seul en
solution dans 'eay, [Haog] = 6,30 107* M ; il y a bien
un recul de dissociation de Ho, di & la présence de
Ha, ; cet effet est plus important powr Ha,, qui est
I'acide le plus faible),

La solution d'hydrompde de potassium comespond &
une diution 1100 de |a solubon mitale. La
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Chimie analytique

e)

15.

a)

b

[Hy0%] < w07 2= [_HM ]

150 ° Ha]
Hot=k, el _ 107133107 o0 %
[Ha0"] =Ky = . = 0
150

% = 1,33-1072. 1502
x = 548 mmol. dovent &re intraduit dans 50 mL
d'eau distillées ; (eventuellement souws forme de

50 mL d'une salution 5"5‘;3 = 0,11 M de a7hWa™).

K, =107, 5i on suppose le recul complet déquilibre
[Ha] = [a7] ; [Hy0F] =107 M, valeur évidemment
négligeable devant [Mat] ; JOH] = 10757 M est
dvidemment ndgligeable devant [o7] ;

(HyO* = 1073 M ; pH =730 ;

[Ha] = [o7] = 1,33-1072 M

5i Hiz #art seul en solution, 4 la concentration de
1,33 1077 M, on montrerait que -

[Hi0t =258 1075 M ; [o7] =2,58-10°M ;

[Ha] = 1,33 1072 M. Ha peut &re considénd comme
non desocé seul en solution aqueuse. o Ma’ n'a pas
d'action mesurable.

K, = 10729 5 on suppose le recul complet
d'équilibre [Ha] = [o7] : [Hy0*] = 107" M

[OH] = 1072 M n'est pas néglipeable devant [a7)
[Ma*]=[a] +[OH]; o] =1,33-107% - [OH] ;
[Ha] = 1,33-1072 + [OH7)

ip-a [13307—oH)]
':ﬂH'}-llH-ﬂ:l‘:W{GH')I !

[H] =475 107" M

[H30°] = 2,1- 107" M ; pH = 11,68

[o7] =855 107 M

S g"Na® étart seul en solution & la concentration
1331077 M, Ky = 1072 an montrerait que
[0H7] = 7.58- 1073 M, [Ha] = 7.58- 107 M &t

[@7] = 5,75 107 M, valeur inférieure & 8,55 107° M
du cas précédent. Laddition de Ho entraing bien le
recul d'hydrobese de o7,

Prendre le temps de comparer les résultats a) avec
¢} ;b)Y avec ) ; &) avec ¢ ; &) avec c) et avec ).

10" =

20 miL de solution de NaQOH 1,0- 1077 M apportent
0,20 mmol, de OH™ ; 10 ml de HC 675 1072 M
apportent 0,075 mmaol. de HyO", les OH™ sont en
encs || reste 0,125 mmol de OH™ . Le wolume final
gct de 30 mil, Les ions Ma* et CI™ sont de farce nulle.

0125
30

[OH] = =4,17-107* M ; pOH = 238

pH = 11,62,

25 ml de sclution de NaOH 1,0- 1072 M apportent
0,25 mrmol, de OH™ 15 mL de HC 1,0 1072 M

c)

d)

&)

14.

a)

b)

apportent 0,15 mmaol, de HyO*, les OH™ sont en
excls, 1 reste 0,10 mmol, de OH, Le volume final de
la sobutios 51 de 40 mL Les ions Ma™ e CI sont de
farce nulle,

[OH] = _':';'ﬂﬁ =250 10" M ; pOM = 2,60.

pH = 11,40

20 mL de solution de NaOH 2,0- 1077 M apportent
0,40 mmol, de OH™ ; 50 ml de HO 801073 M
apportent 0,40 mmel. de Hy D7, les ons Ma©™ et OF
sont de force mulle, [OH] = [H O = 1,00 1077 M.
pH =700

20 ml de sohution de HCL 2,0- 1072 M apportent
0,40 mmol. de H;07 ; 15 mL de NaOH 275 1074 M
appartent 0,4125 mmal. de OH™. IL reste

00125 mmol de OH™ en excés, Le wvalume final de la
solution est de 35 ml, Les ions MNa™ et O sont de force
nulle,

Q,01250
[OHT] = -
pH = 10,55
20 ml de solution de NaOH 2,0- 1072 M apportent
0,40 mmel. de OH ; 15 mL de HO 2.75-1072 M
apportent 0,4125 mmal de HoO™, I reste 0,0125 mlL
de H;0* en excés. Le volume final de la solution est
de 35 mL. Les ions Na* et CI™ sont de force

=357-10"" M ; pOH =345

1
nulle, [H;0"] = %EE =3,57-107 M.
pH = 3,45

25 ml de solution de Ha 1,0- 1077 M apportent
0,25 mmol. de Ha ; 5 ml de NaOH 2,0- 1072 M
appartent 0,10 mmal. de OH". Le probléme est celui
dune solution contenant 0,15 mmol de Ha et

0,10 mmod. de o™Na* dans 30 mL

Dans Mhypothése du recul total d'équilibre, [HyO07] 5t
nigigeable par rapport & [Ma®],

pﬁu= l1|,5'I:|': U‘E-% = 'II:I_{I']Er

Ku = “]—1-.5!3 = [H]':]_l ]ﬁ—l'.'l. g :

[Hy0*] = 10742 = 4791075 M ;

[Mat] = 3,33- 107 M, [H0%] est effectivement
négheeable devant Ma™.

pH = 4,32

25 mL de solution de Ha 2,0- 1072 M apparent
0,50 rmmal. de Ha : 12,5 mL de NaOH 2,0-1072 M
appartent 0,25 mmol. de OH™. Le probléme est celui
d'une solution cantenant 0,25 mmal. de He et

025 mimal, de @™Na™ dans 375 mL

Dans hypothése du recul todal d'équilibee,

pH = pK, = 450 - [H;0%] = 3,16-107% M ;

[Na®] = 6,67- 1077 M, [H,0"] est effectivernent
négligeable devant Na*.



£ WAGS0HL L photnoopes ron sulomdes o det

cl

d

k)

Réponses l

25 mL de solution de Ha 1,0 107 M apportent
0,25 mmol de Ho ; 12,5 mL de NaDH 2,0-107% M
appartent 0,25 mmal. de OH", Le probléme est celui
dune solution contenant 5,25 mmed de o Ma® dans
275 mil, cest-a-dire d'une solution de base faible de

concentration analytique = % = 6,57 107 M et
depky,=14—45=085

C = 10% Ky, on peut néghger la dizzocation de la
base [OH] = JCK, : [OH] = 14510 M.
pH=818

20 ml de solution de Ha 2,0- 107 M apportent
0,40 mmol. de Hao ; 25 mi de NaOH 2,0-107% M
apportent 0,50 mmal. de OH™. Le probleme et celui
d'une solution contenant 0,40 mmal. de o~ Na* et
00D mimed, de OH- dans 45 mil, cesta-dire 8 un
milange de base faible + base fome. La base faible
est trés faible puisque Ky, = 1077 - on peut
considérer quielle n'est pas dissociée dans ['eau
pure ; & plus forie raison dans une solufion qui
apporte des wons OH™.

Le pH sera imposé par ba base forte [OHT] = 219
=222.10* M :pH = 1135 =

50 L de solution de Ha 1,0- 107 M apportent
0,50 mmal. de Ha : 25 mL de NaOH 1,0-107° M
apportent 0,25 mmaol. de OH™ qui transforment
0,25 mmal, de Ha en o Na*;

il reste 0,25 mmal. de Ho

pH = 5,50

50 mlL de solution de Ho 1,0 1072 M apportent
0,50 mmal. de Ha ; 25 mL de NaOH 1,0-1077 M
apportent 0,25 mmal, de OH™. Le probleme est celui
d'une solution contenant 0,25 mmaol de Ha et

0,25 mmol. de o™ Ma™ pour un couple de pk, = 2,23,

Le pH se siuers en zone acide, Lacide est
relatvernient fort et on considérera que le necul
d'équilibre n'est que partiel : [Hy0*] + [Na*] = [&] ;

INa'] - E

[Ha) = 3.35 Hzar5 = [Ha0']; PRapgpe-= 2,23 ;
HyOH? + 9,22 1073 [Hy 0¥ - 1,96- 1077 =0
[HaO*] = 178107 M ; pH = 2.75

50 mL de solution de & 1,0- 10°? M apportent
0,50 mmal, de b, 25 mL de HC 1,0- 1072 M
apportent 0,25 mmal, de HyO;

Bl + [BH*] =667-1073 M ;

o= 222 =335-107 M

[BHY] - 3,33 107% + [OH7) ;

[B] =333.107% = [OH7)

[OH] + 964 1073 [0HT] = 210 107" =0 ;
[OH™] = 1,83 107 M ; pOH =274 ;pH = 11,26

=333 1073 M

18, Le melange initial contient 0,10 mmol. de H;0" &t
0,25 mmal de TH;COO0H, On ajoute une base farte
OH™ ; les H3 0" sont neutralisés les premiers,

@ Quantité de OH™ introduite = 0,05 mmal, ; quantité
de HyO" restant = 0,05 rmmal. OH;CO0H subst un
recul de dissodation que Fon peut supposer total.

[Hs0*] = “r—‘;f' =909- 107 M,

pH = 3,04

o [CHCOOT] gt

Yerification : ich, = =TT
=195.10"

On peut effectvement penser que CH;CO0H n'est
pas dissocié,

B) Quantitd de OH™ infroduite = 0, 10 mmol = quantité
de H, 0" appartée par lacide fort. On peut considérer
que I'acide est en solution dans MaCl, ke pH est celui
de CHyCOOH dans 'eau (puisqu'on néglige la force
ionicque) a la concentration |

A0
C=5107% = = 4171079 M ;
B0

— ":.—'II'.'I

B o W

4171073
[HaO* = 2,64-10°* M ; pH= 3,58 (s |'on néglge la
dissociation de l'acide pH = 3,56).

el Quantité de OH mfroduite = 0,20 manal, qui

neytralize les 0,10 mmol de H;0* et 0,10 mmol
CHyCOO0H formant 4,10 mmal. de OH,C00 ;
il reste 0,15 mimal, CHOD0H |

- (RIC.
pH = 475 + log oE 4,57
d) Quantité de OH™ introduite = 0,35 mmal. qui
neutrakee les 0,10 mmol. de HLO" et les 0,25 mmol
de CHyCO0H formant 0,25 mmol. de CHLC00",

Le mélange de Nad + CH,CO0™ Na* de

concentration C = —ro2 = 2.84. 1073 M,
85
Base trés faible [OH) = 107342 10258 o 1-59T.
POH=591; pH=8,09
g) Quantité de OH™ mtrodut = 0,50 mmal. Mélange de
base faible et de base forte : la base forte impose son
pH, 3,15 mmgd, de OH™ dans 100 ml
[OH] = 1,50- 107" M ; pOH = 2,82 ; pH=11,18
1%
a} 0,50 mmol. de Hay et 0,25 mmol de Ha,
+ 0,15 mmal. de OH
5i on suppose que Facde e plus fort [pi,, = 4,20]
est neutralisé, seul, le premier, le mélange revient & :
0,15 mmal. de a7 + 0,35 mmol, de Hay. Has dtant
consikdénd comme non conoenmid,



I Chimie analytique

E)

PH = 4,20 + log E =383,
[HyO1] = 1,47- m"' I'u'I.
Vérfication de 'hypothése sur Ha,

lop1 _ %y _ 10
[Hozl 0" 1o
0,50 mmal, de He, et 0,25 mmol, de Ho,
+ 0,25 mmol. de OH™
On remargque que Mhypothése était juste acceptable
dans le cas a), on ne i reproduira pas id. On
enviEagera une eveniuelle neutralisation de Faode le
pus faible.
[K*] + [Hi0'] =

= 1~

[oi] + la3l :
0,25 mmol
62,5 ml
On posera commi hypothése que [H,0") est

négligeable devant [K*].
fo7] + ozl = 4.0-107 M ;
S0

Ha, ] + =107 — =810 M
| 1] [ﬁ'ﬂ 62,5

S0
-] + 5.007F —— = 4. 1075 M.
[Hag] + [a] = 515

Choisissons une inconnue, par exemple [a7] =1:
[Ho) =B 1073 =z [a3] =4 107" =2 ;
[Hao) = 4-107% - [4-107 - 7] =7

= = 0= z

K,, [B-107% - z][4107% - 7]
9z -012z+32-10" =0
Léquation adrmet deu racines : 2 = 566 107 M st
" = 3 48. 107* M ; la racine 7’ est mpossible
puisgue la concentration totale en Ha, est de

B 1073 M:

[o7] = 348107 M ; [o3] = 052107 M ;

[Hoy| = 8-107% - 3,48- 10" = 4,52 107 M ;
[Hay] = 4,48- 1073 M ; [HyOY] = 820107 M
(effectivernent néghgeable devant [K*])

pH = 4,09

Ha, @5t neutrahsé & 43,5 % ; Ho, est neutralsé 4
13,0 o,
0,50 mmaol. de Hay et 0,25 mmal. de Ho,

+ 0,40 mmol, de OH-

Iy awra neutralisation partielle de Ha,, plus encone
gue précédernment. Le raisonmement sera be méme,
seules les valeurs numénques changent puisque le
volume final change :

[K*] + [H30"] = [ai] + fo3] ;

0,40 mmol -3
K'l= ——— = 571107 M avec Miypothése
x’] amL

que [H2O"] est négligeable devant [K7] ;
[o7] + o3l = 5,71-10°* M

K= =40-107° M

[

d)

[Ha,] + [a7]= 1072 3‘; =714 1073 M :

a0

||-|.a;,]+[a§]-5-m'3 = = 357107 M

Choisissons une inl;umue par exemple [a7] =2:
[Hay] = 714107 = 2 ; [a3] = 5,71 107 = 2 ;
[Hay] =357 1072 - 5111070 - g] =z - 2,14 1072

T S . AL T L a
Ka, [5,71-10°2 — 2] [7,14-1072 - 7]

92 -0,126 2 +4,08- 1077 =0.
L'dguation admet deux racines : ' =892 107* M
(non recevable) et " = 5,08- 107 M.
[o7] = 5,08 1075 M ; [05] = 0631075 M
[Ha,] = 714107 = 508 107 = 2,06- 1073 ;
[Hay] = 5,08-107 - 2,14-107% = 2.94- 1073 M
[HyOt] = 2,56 107° M {efectivernent néghgeable
devant [K*])
pH = 4,59,
Ha est newtralisé & 71,1 % ; Hoy est neutralisé &
176 %,
0,50 mmaol, de Hay et 0,25 mmol. de
Has + 0,50 mmeol, de OH™
[K*] + [H30°] = [27] + [o3] ;

0,50 mmaol
K= =
[HyO0"] est négligeable devant [K*] ;
[o7] + lo3] =6,67- 107 M ;

[Ha,] + [07]) = 107% gn =667- 1077 M

=667 107 M;

[Hay] + [o3] =5 107% :I'E; =333.10°F M

Choisissons une inconnue par exemple [a7] = z:
[Ha, | =667 107" —2;[93] =6GET- 10~ -1 ;
[Ha,] = 333-107 = [6,67 107 = 2] = z
-3,33.10°F

K [2-333107]
8 0=z AF 33310 r
Ky, [6,67-10°F -z

Gz — 0,126z + 40810 =0

L'équation admet dew racines : 2'= B,88- 107 M
(non recevable) 1 2* = 5,57 107F M

[07] =557-102 M foz] = 1,1- 107 M ;

[Ha,| =667 107F —557- 1073 = 1,1- 107 M
[Hay] = 333-107F = 1,1- 107 = 223107 M ;
[HaO'] = 1,25 1077 M {effectivernent négligeable
devant [E*])

pH = 490

Mo, est neutraked b B35 W ;

Ha, est neutralsé & 33,3 0

0,50 mol. de Ha, &1 0,25 mmal. de
Haz, + 0,65 mmal, de OH"

(7] + [H307] = [a7] + loz] ;
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18.

K] = BB5TMEl | opg q0e3

B2,5 mL
[67] + [o3] = 788107 M ;
50
H =107 =— =506 107
[Hea,] + [a7] = 10 825 6,06 107 M

[Has] + fo3] = 5- 1072 % =303 107 M
[@7] =z ; [Hoq] = 6,06 10°% =z

[a3] =788 107 ~-2;

[Hay] = 303107 —[788- 1072 - 7] =1
=485 107

Ka —0=1 [z-4,85-107%)

Ka, [7,88-10°% - 2] [6,06 - 10°% —z]
97 =0,126z+ 408 10°% =0

Uéquation admet dewx racines : 7' = 2,17-107° M
{non recevable) et 2" =583 107° M

[07] = 5.83-10° M ; [a3] = 2.05-107° M ;
[Ho) = 6,06: 107 = 5,83. 10" = 023 10°3 M ;
[Ha,| = 3,03 1072 - 205107 = 0,98-10°F M
[HyO1] = 2,49 107" M (négligeable devant [K*])
pH = 5,60

Ho, est neytralisé § 06,2 0 ;

Ha4 est neutralsé a 677 %o

0,50 mmaol. de Hay et 025 mmol. de Ho,

+ 1,0 mmal, gde OH"

Ha, et Ho, sont neutralisés, OH™ en excés
= 0,25 mimol, Le vidlume est de 100 mL On
consdérera que e pH est mposé par la base forte
[OH] = 2,50 107% M

pH = 11,40
la-] 1p~%20 7. 193]
Fal 10 0 gl

En résumdd : Les deus pk, dant proches, la
neutralisation des deux agdes sera concomitante avec
toutefois une plus grande neutralisation de 'acide le
plus fart :
a) Ha, est neuiralsd b 30,0 % ;
b} Mo, est neutralieé & 43,5 0 ;

Ha; est newtralisé & 13,0 % ;
<) Ha, st neutraliss & 71,1 % ;

Hiz, st neutralise & 176 % ;
) Ha, est neutraksd & B35 W ;

Hiz; et neutralise & 33,3 % ;
2) Hay est neutralisé a 96,2 % ;

Hiz; est neutralisé & 677 %o,

100 miL de solution 0,12 M de CeHOOOH apportent
12 mmel de CgH CO0H. 50 mL de solution de KOH
0,15 M apportent 7.5 mmel de OH™ lly 2
neytralisation immédiate de 75 mmoel de
CgHsC00H en 7.5 mmol. de C;HL000. Le
probléme est donc de sinterroger sur le pH du

Réponses I

m&lange de 7.5 mmol. de CeHaC00 ™ aves 4.5 mmial,
de CoH:CO0H {mélange d'acide et base conugués).
ka = 10720 gn fera I'Mypothése du recul total
d'équilibre. Dans ce cas, les quantités & Féquilibre

= guantités anahytiques.

Quantités & Méquilibre de C;H,C00" = 75 mmal.
Cluantités & Méquilibre de CgHLCOOH = 4.5 mmal, |

;5
p-H ,.2 l:g .

[Hy0*] = 3,79- 1077 M est bien négligeable devant

w .5 =
(K] = Tap ™ 50-107 M
Lhypothése est wirifiee. Le pH est de 4,42 (= pi() et
la capacité « acide » sera supérieure 3 |3 capacité
e glcalne » de cette solution tampon.
La capacité acide x = la quantié de H;O™ qui, ajoutée
& un litre de soluban, amérnera le pH &
420 - 1,0=3230
La capacté alcaline v = [a quantité de OH™ qui,
ajoutée & un litre de solution, aménera e pH A
420+ 1,0=2520
150 mL du tampon apportent @ 7.5 mmaol. de
CHsCOO" et 4,5 mmaol. de CgH-OD0H. Un litre du

me&me tampon contient @ 7,5 % = 50 mmal. de

CHsCOO™ et 4,5 % — 30 mmol. de CgHyCOOH

B0 —x

w est tel que 320 =420 + |o
B § I+

x= 4273 mmal. de HyO* L™

S0+ y

est tel que 5,20 = 4,20 + |
¥ 0 o ooy

¥ = 22,73 mmol, de OH™-L™!

19. 100 ml de salution agqueuse d'acide benzoigus
4,50 1072 M apportent 4,5 mmal, de CgHaCOOH,
50 mlL de schution de benzoate de sodium
00,15 molaire apportent 75 mmol. de CH0007, Le
melange es1 analegue & celui de lexercice p, 18, b
réponse est la méme : pH = 4,42, capacité « ackle »
%= 4273 mmol. de Hy0% L™, capacité « alcaline »
v = 2273 mmal. de OH~-L~".

20.

1M OI0TEM 10T 107 M
pH 1,67 2,28 5,08 40
% dionisation 21,5 52,55 &7 a74
HPOE /H,PO; 1075 10793% g% o3

Pour C= 1 M on aurait 738 % d'ionisation

21. %il'on considére que seule |2 premadre acidité de
lacide warrique [~CHOH=C00H]; s'esprime. On



I Chimie analytique

a)
()]

<}
d)

£)

a)

b)

traite le probléme dun moncacide de pk, = 3,10 8t
de concentration anahdique 1074 M,

ES
jortes O o gas0 M
102 = [Hy0]
pH = 2,61,

Revenons sur Fhypothése, 3 dewsdme acdite
comespondant su couple Ha™ o™ de pK, = 4,30

@] 10~ lat] _
[Ha™] [HyD*] * [He"]
[ peut &tre considéré comme négligeable.
Toutefois 51 ba concentraion en acide tarrique avait
&t plus faible, serait=ce encore ke cas 7 Mon.
%1 on miene dans le cas préoédent un raisonmement
plus rigoureus, on obtient une équation au cube
[Hs 07 + 7941074 [HyT*)? - 791075 [Hy0°)
-796- 107" =0
~ [Hs07] = 248- 107 M ;
pH= 280 pour C= 1072 M
Pour une concentration de 1073 M :
[HeO P + Kay [HyO¥] + [Ha0*] [KgyKap — Kol
-2 0K, K3 =0
[HaOtP + 794107 H 02 — 754- 1077 [Hy0*]
=796 107" =0 ; [H;0"]=62- 107" M ;
pH = 3,21,

1o-ER

« Les pi, 2600 710t 11,40 sant rés diffiérents | ks

acidités sont trirables séparérment. On peut présoir ke
diagramme de distribution des espéces,

Four pH < 4,85, les espices & prendne en
consideration sont Hyg et Hao™

Pour 4,85 - pH = 925, |les espéces & prendne en
considération sont Hyo™ et Ha?~

Pour pH = 9,25, les espéces a prendrne en
considération sont Ho'~ et g~

& pH = 3,00, les espéces présentes sont Hyo et Haa
4 pH = 4,85, Hyo~ peut &tre considéné comme seul
e solution

4 pH = 6,80, les espboes présentes sont Hao™ &
Ha?-

3 pH = 19,25, Ho'~ paut &tre considéné comme seul
en solution

a pH = 11,50, les espéces présentes sont Ho~ et o

La forme Hayo ewste seule en solution si

=35

< 10

Ha] 5. 10
Ml -~ ™ o]

pH = 05

Pat addition de H,O™, & Taide d'une solution J'acide

fort HCI par exemple, on auwra ;

[HzO*] = [CIF) + [HaaT] ; [Hs07] = 0,316 M

Mo <107 M [C] = 0316 M

d)

[C1°] et le reflet de HCl introduil La quantité de HC 4
introduire dans les 200 mL de Hyo 1077 M est de
63,2 mmol

La forme o existe seule en sobution s

|-::I_5_] = 100, sait o

[Ho* | [H,0°)

[OH™] = 1079 ; pH = 13,50

Par ackdition de OH™; 4 I'side d'une solution de base
fore MaOH par exemple, on auwra

[Na*] =3 [o"] + 2 [He*"] + [OH] :

[Ma*] 3= 0,346 M [3- 1072 M + 10729

La quantité de NaOH & introduire dans 200 mL d'une
solution 1072 M de Naso est de 63,2 mmol,
(200:0,346 = 59,2 mmol. ausquelles i faut
retrancher les & mmol apportées inibalernent par
Maa).

= 100

24, Les deux acklités sont proches, il sera possible d'avoir

a)
=)
)
d)

15.

a)

k)

les troes formes Haa, Ho™ et o~ ensemble en
solution.

Powr pH = 3,60, [Hya] = [Ha] ; [¢%7] = 0,126 [Ha")
Pour pH = 4,05, [Haa] = [o*7] = 0,355 [Ha'|

Pour pH = 4,50, |o®] = [Ha™] ; [Hya] = 0,126 [Ha]
Pour pH = 5,00, [¢%7] =316 [Ha7] ;

[Ha] = 0,04 [Ha7]

[Hs0)ina = 1077 M; pH = 4,14 =k ;

[Hoa7] = [Ha®"]. Les acidités sont proches : on devra
ermisager la présence en solution de plus de deux
formes de Hyo.

[Hsa] + [Hao ] + [He™] + [a* )= 10107 M

[Hya] = 10741 —f;‘fgl = 1071 [Haa] ;

[6*] = 10758 J_].I:'}"jl_q = 10747 [Ha™]

[Hpa ) [107" 3 4 1 4+ 1 + 1075 = 1,0.107% M ;
[Hya] [2.086] = 1,0 1077 M

[Hye) = [Ha*"] = 4,80- 1073 M ;

[a*] = 1,0 107* M ; [Hao] = 3,03 107" M

IK*]+ [Ha0] = [Haa ] + 2 [Ho* ] + 3 o™ ;

[K¥] = [Hya] + 2 [Ha*] + 3 o] = [H507]

K =146 107% M ; quantité de K™0OH™ introduite
dans 200 ml = 2 93 mmal.

Remarque : la quantité de OH" & introduire pour
obterar la demi=reutralisation de la deuxitme acidite
est 3 mmal.

26. Na*, H,POR; H POy est un amphotire | esploes en

solution | HyPOy, H,POZ et HPOZ™

[HsPOu] + [HPO3] + [HPOIT] = 1078 M
[Mat] =107 M

On montrera que - [HPO3™] = [HPO] ;
[H30*)2 = 107335 107720 ; [H,0%] = 107072 ;
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pH = 272,

[HPO ;-] _ 107"t = 1-E
[HPO-1 [Hs0*]

[HPOE] et [HPO,] sont néglgeables devant
[H;POZ). On peut considérer que H,PO edste seul
en solution [HyPO3] = 1077 M

27. HT estur amphoténe, On montrera que [H,T] = T3] ;
[H0%) = 10740 : pH = 3,70
[HyT] = 10%1% 1073 [HT] ;
[HyT] = [1%] = 10795 [HT] = 0,25 [HT]
[HT) [0,25 4 1 + 025 = 1,50 [HT ) = 1077 M ;
espbces en solution : [HT ] =667-107 M ;
[HyT) = [T<] = 1,67- 1077 M
Remargue : confrairement & Mexercice précédent, kes
trows formies appartenant aux deus dguilibres enstent
en salution (les addets sont proches),

28. NaH. PO, 107" M. On a montré dans 'exercice p, 26
que la concentration n'avait pas dnfluence sur le pH ;

le résutat est identique ; pH = 4,72,

29. Na;HPO, en solution = Na*, HPO; . HPO;™ estun
amphatére ; espices en solution : HoPOj; ; HPO§™ et
PO
[H;PO;] + [HPOZ] + [FOF] = 102 M ;

[Na*] = 2- 107"

On montrera que [HLPOZ] = [PO5]

[HyO']* = 107720 1071232 ; [H, 0" = 107878

pH = 9,76,

Espéces en solution : [PO5]/[HPO; ] =

DH].EE

Espéces en solution :

191+
-1 [HyO*]
[POZ] et [H4POZ] sont néghgeables devant [HROZ|

On peut considéner que HPOZ ™ existe seul en solutian
[HPOE] = 1077 m

30, Na,HPO, 107 M, On a2 moniré dans Fexercice p. 29
que la concentration n'avait pas dinfluence surbe pH ;
le résuliat et wentique : pH = 9,76

31. NayPO,, [Ma*, PO§] est une tribase de pky, = 1,68 ;
B.73 et 11,77 Les tron basictds sont titrables
séparément. On ne considérera que la premidre
basicité,

PO + H,0 = HPOF + OH-,
[POG] + [HPOI ] = 107" M
[HPOZ™] = [O#H7] ; [POF7] = 107" = [OH7] ;

gres - (O
10-" —[oH"]

[OH] = 3,64- 1072 M ; pH = 12,56 ;
[HPOF"] = 3,64- 107 M ; [PO}] = 6,36- 1077 M.

Pour une solution 1077 M ; a; = [Hm_"l ] = 0,364 ;
PO,,-
L R e
107!

Pour une solution de Na;PO, 1072M ;

Réponses I
[POF"] + [HPOZ] = 1077 M

[HPOZ™] =[0H]; [PO] =107 - [OH];
[OH

1074 = [OH7]

[OH]=739-107" M, pH=11,87;

[HPOF"] = 739-10°% M; [POF7] = 2,61 107% M

Iﬂ-'I,ErH- .

HROZ™] . [PO37]
== =735 = —— =10],261
i = 0,739 ) = 4]
Pour une salution de Na,PO, 1077 M ;
[FO37] + [HPOZ] = 107" M
[HPOZ™] = [OH] ; [POF7] = 107% = [OHT] ;

[oH
1Y~ [OH]
[OH] =856 107"M; pH=1098;
[HPOZ"] = 8,56 1074 M ; [POF7] = 0,44 107" M
- IHP‘Dq-' |
-0

[ g

4 |
10+

|
=095 ; oy= = 0,044

32 77" est une dibase de K, trés faibles - 107%™ et

LN

a)

b}

c)

107050 On peut donc la considérer comme une
monobase de K, = 107%™

[OH] = ﬁ Cm 107555, On peut wénfier que [H-T]

[HT] _ 100 gses
[H.T) [OH7]

est négligaable,

On mlange 0,25 mmol. de Hae avec 0,10 mmel de
OH". Les espdoes en sodubon sont Haa et Haa™,
couple dont le K, est important;

0,10 .
A= == =333 1077 M
[Ma*] 0

[Ha] + ] = 222 =833-1077 M
[HsO7) + [Na™] = [Hza7]
[Hyat] = 5- 107" = [H0] ;

Hy0* ]+ 3,33 1075

51073 = [H,0%)

[He0*]? + 6,49-107% [Hy0%] - 1,58 105 =0 ;
HyO* = 189107 M ; pH=272

On mélange 0,25 mmol. de Hae avec 0,25 mmol de
OH". On a formé 0,25 mmol. de Hyo™ : sel hydrogéné
de polyacide de pK, 2,50 et 700 ; pH = 4,75

On mdlange 0,25 mmol. dé Heg avec 0,40 mmol de
OH™. Aprés avoir formé 0,25 mmol. de H,07, on a
transformé @, 15 mmal, de Hya™ en Ha'~ ;

pH=T700 + log E% =T71&; pH=T718

107250 = [Hy07] |
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I Chimie analytique

)
b}
)
d)

B) [Ha ]| =6,12-1077 M ;

Haa] = [@*] = 1,94 - 107 M

pH=45

a) [Hzo] = 5,9-107% M ; [Hye7] = 9,90 107 M.
On pouvait aussi &cnre gue |'on considérerait [Haa
néglipeable devant [Hyo7]

b) [Ho] = 4,76 1073 M ; [o?] = 4,76 1073 M ;
[H.o] = 4,76 107% M

pH = 4,75

a) H.a~ peut etre considérd comme seul en solution
bB) [Hya] = 1,98- 107" M ; [Ho | =353 107 M ;
o] =8628- 107 M

pH=535

[Ha? ]

&) Hzo, eouple Haom/He® ™ pH =70+ log -
Haa7]

Loall =0,0316 ; [Haa ] + [Hot ] = 1072 M ;
[H;a7)

[Hya] =963 107 M ; [He* ] =31 107" M

b) [Hyo] = S.01- 107 M ; [Ha™] = 901107 M ;
[0 ]=901-107% M

pH=170

a) pi, de la dewodme acidité [Hoo] = [Ho]
=510 M

b) [@°7] ~ 1074 M

pH =925

a) Ho®™ peut &tre considéné comme seul en salution
b) [o2] = 107E M

pH=115

a) couple Ho' /g tel que [Ho'"] = [g*] =5-107% M
b) [@%] ~ 1075 M

pH =472

pH =976

Il s'agit dune solution tampan 0,10 M

On mélangera 196 ml de solution A et 304 mL de
salution B

#6. pH = 10,55

a} 0,50 mmol, de OH
B 0,75 mmol. de OH
) 1.0 mmol. de OH"

al Smmol de X+ 5mmol deOH  le pH= 510 Le

sel provenant de la neutralisation June acdité de X
posside un carachére acide. X est un polyvacide. 5,10
est le pH de neutralisation de la 1™ aciditeé (pour
répondne & un tel probliéme, il faudsa donner aux K,
lindice comespondant & keur aciditd)

_ PRy +pK,

pH - 5,10

5 mmal, de X + 75 mmel de OH™ ; le pH =740, ||
s'agit du pH de demi-neutralization de la 2° aodiné
pH = pkz = 7140 ; pi,, = 2-5,10 - T40 = 2 80

5 el de X+ 10 mimol, de OH @ le pH = 9,55 ¢
— 5i X est un diacide, |a base conjuguée [X - 2H)* a
pOUF Concentration 7,14 1074 M.

Ky = 107740 - Ky o 107660 - o e 1071120

[ = 2H]*" peut étre considéné cormme une

manobase, OH™ = -.|I?,141CI"' A0RE o 1387
pH = 10,13. Ce n'est pas |e cas, X n'est pas un diacide

— 5i X est un nacide, aprés addition de 10 mmel, OH,
an est en présence d'un sel amphotére de

K K
pH = ‘_"_32__._;"“’1 =555

PEay = 2-2.55 - 740= 11,70

¥ est au moins un triacide. Mous n'avons pas
d'éléments permettant d'affumer quil puisse s'agir
d'un téfracde, Les 3 (premiers) p, som

280 - Ta0 - 11,70,

49, pka =572
SO, pEa =328

La reaction de complexation - Chapitre 3

Série 1

Le complexe YOud™ (pk_ = 19) est beaucoup plus
stable que YCa*~ (p¥_ = 10.7. En mélangeant Ca’* et
¥Cu®", il n'y aura donc qu'une simple dilution de
nifrate de calcium par la solution de sel di-potassique
de mono edétate de cuivre I, soit X la molante de la

sodution de nitrate de calcium :
.In-pi:.:"' =10-% =ﬂ ,doiX=071M
{10+ 907

'est un dosage direct des ions Ca’* par ke ligand ¥,

s0it X le pourcentage de puretd du nitrate de calcium :

oy At L B S
100 102 1000

[Ag(5504)]" est un ampholyte.

Danc psa08~ = 0,5(pK,; + pka) =675

En solution :

FeFCl, — FeF?* + 201

FeFit = Fe®* + F-

Nous avans done une solution de complexe FeF<*
Done pFett = pF~ = 0,5-pKe - 0,5 log (0.1) = 3,25

Le complexe Cu{CN)3- (pK. = 30) est beaucoup plus
stable que e complexs FR{CNL~

. d'ol ¥ = 98,94 %
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l Chimie analytique

=001 M

_ 0,02.50
MeYNa;] = 2322

— Y - E'-E.E-— Er-lagm.m}- 5.3

Puisque [Hg™"] = [Hgt*"]

24

19, Cest le complene Ag{5.0:) qui e forme en premer
puisque C'est |ui qui a be pk_ le plus Elevé

M|+ L ML
Etat miial | 0,01 0,01 o
A Tequiibre | 1o+ 001 - {001 - 1079
o1 — 1074 | =107
= .I.D....I.
M1 - 10710
Dot k= U [JE'IL[;_]‘] 4 L ) _ g6
= pk.=5
M L ML
Etat initial Q01 0,11 0
A Féquilibre| 104 [0.11 - (0,01 - 109
(o1 -10% | =00
=01
: M]- 107* .01 .
O'oi h:c= {[[rlﬂ_[li]}:{ 10_2 ::' =-||:|3
—pk.=3

18. Cest le complexe le plus stable — c'est-3-dire celu qui
a be pK. le plus élevé — qui se forme en premier. ¥4
va donc réagir en premier avec Hg*™,

La réaction d'oxydo-réduction - Chapitre 4

|-|31" ¥ HE"I"‘!_ |
Mombre 5. 103 251073 o
de moles
initales
gem':':e 3 5107 | (25-107 - &) | (25107 - )

moigs = 10 = Rl

requilibre =25-10 =25 1 :
Concentra- (25103 al (251073 10%
tion 0150 S50

Ag” 5087 | AgSy03

Nomibne de maokes 5. 104 | 51079 0
initiales |
Nombre de males E | E 5107
a4 l'équilibre

La salutan & Méquilibre ne contient donc que le

compaaxe Agho0s.

Ce complexe &ant un ampholyte

- |

p5 04 = 3 (pkey + pRez) =675

0.
[ v [ |
Narmbre de moles 0,1 0,1 o |
initiabes
{Nombre de moles £ E | Ql-£
| Féquilibre | =01
{ca™)- vy 31 A-107
= L =gl

k= Sy =©

= !Eﬂ:+] -pm {“:l |5_?J[|.'?_| - I':I-E-_Hq

D'ol pCa™t = 5,85

Awstre solution

pla®* = % pkc — % hog [Ca¥?-] = 5,85

Série 2
21, pBalt =3
22.v=531mlL

23, pBa®t = 1,88
24. pSON- = 2,00 ; pFe* = 3,70
25.pK, =6

Série 1

Ml +5e+8H

Feit

5 Mot + 4 HO
- (Fe"t+ 1&7)5

MO +5Fe’ + BH® = M + 5Fe™ + 4 H,0

MnO; +5e+ 8 H

NO; + HyO

5 (Mn?* + a H,0)-2

B (MO +2H +2e7)5

2MNO; +6H +5 N0 & M +3H,0+ 5NO;

3 MnD;: no (D)= =l
charge de Mn(}, =}
. (Mnd = + iy

Méme raisonnement @our

O~ no{Ch+4(=)==2 no (0 =+V

MAO; Ao (M) + 4 (=) == 1 no (Mn) =+l

Cr,03 no(C+T7(-)=-2 n.o. (Cr) =W
& Cu”+ NO3 - Cu¥* £ ND

Cu® -+ 2e

n.oo= g mo =+ |l
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- Hépnnusl

NOG +3e = {NCY)

no =+ o, =+ I

Pour équilibrer la réaction, i faut 3 Cu” pour 2 NO; .
U+ 2NOT+Be = ZNO+ 30 + 68

ou

3 Cul4 2 N - 3wt 4 2 N

Moo=+ 10
~ 3CU(NDL); + 2 NO + 4 H,0

L —
no. =+ 10
3Cu%+ B HMNO,

0,06 [Fe™]
E=F" —_
5. 4 - I}S[Fel*]
3) E=0771V
b) E=0651V
- 0,06 - 107 M
6. E_fh—2 luglp"—l o
E=E" 4 %I [P5™*)
0 =E- 222 log [P

F=-0,19-003-2)=- 0,13V

0,06 [5n*+]
7 E=E'+ == log ——
z % 5]
200,05/ 20+
13=0,13 + 0,03 |
L TR o 20+ x
|
013=013+003log —
o, 08 X 0.1
x= 10 mL

B.

- 1] [§]
e o
2Fe* &+ sn®t - 2Rt 45t
Dhwpdant sk i

- (]
sens2ear EL, o Eg:?"m
20"+ cr” - Cri* + 28g"
Owyrlant msactedr

- 1]
sens 1 car E|,.‘|:=l1_1,1,,l||:| - E&F.HZLF
4HY + 2ND; + QU = 2NOy + Qe + 2H,O

Owplant ilchacner

9, Le counle Cut* 00 (F = + 0,34 V) est copdant vis-
#vis de calui du cadmium (E%= - 0,40 V).
Cu?* + &% — Cd** + Cu®
La lame de cadmium sera recouverte d'une couche
de cuivre,
Dans le cas inverse, il ne se passe nen, le cadmium
Etant déjd sows sa forme oopdie.

T MOz + BH" + 5 = Mn®" + 4 H,0

0y % g [[-Lr‘]ﬂ[!:m;]]

wnc
= =g ﬁﬂﬁ pH + o H;
I.I-l-

_ 0,03
MnOg] = 50 —— =001
[MnOg] S5 0

0,015
150
dol E=E" = 0,096 pH = 1,5 = 0,096 5= 1,02 V

1.
a) Cr0f" +

[Mn?*) = 100 = (3,01

1AH" +68 = O + THO

[Cry057] [T
[Cr*]

E=E"+ D’:Ehﬂ

]_

E=E" + 0,01 log |H"|"" + 0,01 log —[é':'h—]
EY=133-0,14pH

b) EY4pH7 =035V
EYapH4=077V
EfapH 1 =133V
Flus b pH augmente, plus le potentisd apparent
cdrminue, plus le pouvos sepdant du dichromate
deminue.

12. 5i la solution est acide, il v a appantion dune
caloration brune (extractible par le chlonofoame qui se
colore en wiolet) due & Pode.
205+ 10e” +12H" = L+ 6HO

0,06 pog 1 -[H
EmE” o
MR Y
Y =" - 0,072 pH
E%=1,19 - 0,072 pH
Plus be pH est faible, plus le pouvoir coydant est
fort.

135.

- apH=0,E'=EY'=181V

- apH=4 E¥=003V

- dpH=8E"=032V¥

a) Le dosage de Fel” par Ce™ est possible tant que
E'Ef_fﬁ_,_ en fonction du pH est supéneur (au
minirmum de 0,30 W) & 0,77 V (soit = 1,07 W), Le pH
od bes deux couples ont le méme E' est donné par ;
077=1871-0236pH = pH= 4,66
A ce pH, il y a égalité entre les deux patentiels ; il ne
peut donc pas y avoir OR,
Pour quil y ait un &zart de potentiel de 0,30 Y
1,07 = 1,871 - 0236 pH = pH = 340

b) Fe{OH); commengant & précprter 3 pH = 2, le
dosage ne pourra pas &re effectué au-dessus de ce
pH de 2.

4. Z2HE™ + 20 = Hyy'



Chimie analytique

~ Hg ¥ k= L qpme

* gy
Mg+ Hg™ V"]

- e 20 -
ZHg¥* " +2e s Hg +2Y

[Hev*"]
[Hg2*]1Y*]

0,06 In
= OB

- E=F%+

[Hg ¥4 = K, [Hg**I[v"]

F:12
E=E"+ 0,03 log k] + 0,03 log [l—HHEEE—fl]
)
15.
a) MnOz no=—I
0y no=i
H-z":'z no=-— |
H-0 (|
by MmOz + 5 + 8H* = Mn* + 4H,0
£ =% + 205 g
n
0,06
=EY - =58 pH=1,50 - 0,096 pH

O, +2e +2H & Hy(,
E =068 — 0,06 pH
Hydy + 28 +2H® = 2H,0
E9 =177 - 0,06 pH P
€} 5H,0; + 2Mn07 + 6H = 2Mn*T + 50, + BH,0
d)} Wombre équivakents Mombse équivalents

egARds par engapts par
10 mL H;0; de molanté t = 10 mL KEMnQ, 0,02 M

10t 10752 = §2.002-10°%.5
D'od t= 2,6- 10720

16.

ay Felt —+ Fe't e

Cet+om = (e

Fet + Ce*t = Fet 4 Co*
b) 0,24 g dans 500 ml = 0,48 g dans 1 litre

0,48
—— =000316 M
= sz
£y 10 mL de Ce™ 0,01 M + 5 mL de solution Fadt

000316 M

ce** %E%SD:E_ 0,084
- D oy =0
E = Ep e e + D06 I0g |C 2l A 5.000316
e = (10158
0,0842
= 1,61 + 0,06 lpg —
“ 0.0158
E = 1,61 + 0,06 log 533 = 1,65

dy  Aw point Féquivalence

nEP +n EQ 1614077 _
My 4+ 1y 2

Epg = 1.19%

g} Soit x le nombee de mL de sclution ferreuse & verser.
2U point dguivabent

Mombre d'équivalents Mombse d'équmalents

de Ca®* = de Fel*
5.0,00-10°%.1 = x-000316. 10731
5-0,01
= ——— = 158 L
0,00316

17
a) COf + 14 H +6e = 200 + THO
{1 male Crzl:l-,i‘ engage 6 équivalents)
CoHeOH + HO = CHy COOH + 4 H™ + 4 87
(1 mole CoHLOH engage 4 dquivalents)
Fe'* + 1 ¢” = Fp?*
{1 mole Fe?* engage 1 équivalent)

0,5 mL de vin (10 mL dilué au 1520)
die molarté ten éhancl

10 miL KzCra0; 0,1 M

. 1 AL 0,33 M a0 F?*
b}
— Calcul de la molarit€ x en éthancd du vin ;
Morrbire daqunalers  Nomboe Séquaalents Nombre déqualents

Redhox cormierns Fecl-co; comteris Red-me corbenus
dams 005 miL - dams 10 mL - dars 7 mL
e win KqiCra 0 0,1 M 053 Men Bt
05-1- 104 = 10-0,1-107%-6 - 7-0,33-10751
Soit 21 - ] = 251

Dol t=1845 M

- Calcul de concentration en g- L~" en éthanal du vin ;
comme la masse malare de 'éthamal est de
46 g-maole~', la concentration en grammes par litre
en éthanal du vin est de 1,845 -46 = 84,87 g- L',

- Caloul de la teneur pour cent % wN en dthanol du
4in : la masse volumique de Féthanol #tant de 0.8,
cla signifie que 1 mL d'éﬁaﬂuel_ﬁl?l..lne masse de 08 g
Cans 100 mL de win, ily a —— = 10,6 %5 vy

18,
al] HO,+2H +2e = 2H,0
(1 mele HO; engage 2 équivalents Red-O)

2r - 4B
HyOp + 25+ 2 HY = I+ 2 HyD
la+ I = |3
ly o+ 2@ - 2
2 5,04 - S0 +2e
(1 mole Thiosulfate engage 1 dquivalent Red-Owx)
2508 +1, - 508 +21°
b}
10 mL H,0,, de molarité t
Excés de Ki
- Formation de |,

|

17,8 mL de S;05 0.1 M
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I Chimie analytique

<)

a)

1,50 g dans 100 ml, soit 15,0 g-L~', tout ne sera pas
dissous. La solution sera saturde.

La situation Féquilibre sera identique au b) : Nexces
de solide ne change rien & la situation d'équilibre
pursque la solution &ait déja saturée,

Phi, PB?* + 2 I, soit s mol-L™" la sclubilité dans
l'eau pure de Pbl, ;

[Poé* ] =s;: ] =2s: PRy =90 KTFH] e
Kaps Pty = [F'b:*] [F]? = (5) (25)* =

-5
5= 3 [%] =63-10 M

Kep cascng = [Ca®*] [5047] =%
Scasos = 107

Seasny = H01- 1079 M ;
Kapagzens = [AZ*)? [5037] = 4s%;

1048
gz = ]_4— ‘
Sagzsca = 107%;

Sagzso = 1,58 1077 M
Le sulfate d'argenit est le plus soluble.

Concentration totale en plomb -
100 _E -3
= — 5 0T M=3- 107" M
Polr= 135

Concentration totale en sulfate -

SO}y = % AT EIM=2102M
~ & tout Pb était en solution sous forme d'ions PR®* ;
[PE**]) =4-107* M
= & tout S0, était en solution sous forme d'ions
SOF-; [503] =2- 107 M
On néglige Minfluence de la force ionigue
[PE7*] [5037] = 8. 1075, valeur supérieure au
Kspmsrng (21079 ; cette situation est impossible ;
PRS0, précipite ; il y a équilibre solide/solution :
[P**] [5057] =2-107*
[PB#*] + ![Fh“h?w de la solution sous forme de
PRS0, =4- 107" M
15057 + [507 Jupan. 92 13 solution sous forme de
PBSO, = 2. 107" M
[Pb**] dispanu de la solution sous fome de
PhS0O, = [5037] disparu de la solution sous forme de
PbS0, puisque PRS0, contient 1 Pboet 1 50,
[Pb?*] - [SOF]=2-107" M
[Pb] (5057 =2-10°°

2-10°
[Pb**] 7]
soit [Pb**]2 = 21077 [P -2-10% =0
[Pb¥*) = 2,01 1073 M ; [5O3 =107 M

=2-107% M,

b) Concentration totale en

[Pt = :r:n:: BT M =333 107 M

Concentration totale en

. R -3
50 = == 102 M =355 107" M
- si tout Pb est en solution sous forme dions Po?* ;
Fb*] =335 107 Mm
— gl tout 50, est en solution sous forme d'ions 5057 ;
[0 =333- 107" M
On néglige l'influence de la force wnique,
[PB**] [SOF7] = 1,11 1072, valeur supérieure au
Kepppsos (2 1075 ; cette situation est impossible.
PBS0, précipite ; il y 3 équilibre solide/sohutian :
[Pb*] 5047 = 2- 1078
[Pb2*] + [Pb*] sispen, T | solution sous forme de
PbSO, =3.33-107° M
[5077] + [5O3 ) ssnan, de 12 solution sous forme de
PbSO, =3.33-107° M
[PB**] gspemy de la solution sous fome de
PESO, = [SOF ]uimpans de l2 solution sous forme de
PbS0, puisque PHS0, contient 1 Pb et 150y;
[Pb**] = [5037] ; [Pp**LIS03 ) =2-107%
[Pb] = [50§ = v2107 =141 107* M

€} Concentration totale en

[Ph], = % 51070 M= 2,857 107 M

Concentration tatale en

BOdr= — ? 107 M =4,286- 107 M

Si tout Pb est en solution sous forme dions Pb2 :
P50, précipite ; il y a équilibre solide/solution
[Po**] [5057] = 2-10°"

[PE2*] + [PB2*) gupan, G I3 5Dlution sous forme de
PbS0, = 2857-107° M

15037 + [S037] gapan, de 1 solution sous forme de
P50, =4,286- 1077 M

[P ] gsguan; 2 12 solution seus forme de

PbS0,= [5O3 | gspans 0 la solution sous forme de
Pb50, puisque PHSO, contient 1 Pb et 1 50
[5027] = [PE*]) = 1431077 M ;

[Pb?*] [503] = 2-10°%

[Pb?*]est négligeable devant [5037] ;
[S03]=143- 107 M ; [Pb?*] = 1,410 M

. [Pb™] = 5.107% M ; & 100 mlL de solution, on ajoute

En toute rigueur |FI:|1*| dewsendra dgal b -

51072 M

()

Si tous les wons 50 sont en solution
= 107y P

(5057 = 00+ x Keperany = 2- 1075
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Pour déterminer le début de prédpitation, on
considine que tous les ions sont en solubon et que e
produit de solubdtd est juste atent

100 oo 10T 8L :
((Im+115m }(1m”) 2107 sait

5x10~

(100+x)
On peut auss réaliser que le produit susceptible de se
farmer, étant trés peu soluble x <2< 100 mL, on peut
négliger la variation de wolume. 5. 1073 x=2.107%;
¥ =004 mL (40 pL), volume effectivement
négligeable devant 100 mL
La quantité d'ions Pb2* présents initizlement est de
& mmaol. Soit x mL, ke walume de solution de
MNa;50, 0,50 M introduit. La quantité de 50,
introduite est = 0,50 x mmsal,
Pouwr obienir la fin de précipitation, il faut que la
quantité de Pb** restant en solution soit infénieure &
5. 107 mmal. ; il faut donc une concentration en

=2-107%; on résout en x*.

o 5107
[Pb*] < f00en)

Puisque Pa50), | est en équilibre avec la solution,
le Ko, est respectd ; [Pt*] [508] = 2-107% ;

21078 (100 + x)

5.107% '
503 = 41075 {100 + x).
Les ions 534 introduits se retrouvent sous la farme ;
PRGSO, L ou (5047, Iz quantité de PHS0, L fommée
~ 5 mmaol. La quantita totale de 507~ = 0,50 x
0,50 x = 5+ 4-107% (100 + x)* ;
04105 =050 % + 5,04 ;
x> 1008 mLetx = 125-10°mL {125 L) 7La
résponse et obligatoirerment x = 10,08 mL, volume
minimal bien sdr
A quoi correspond la valeur x < 1,25 107 miL, valewr
mathématiquement exacte T Elle cormespond & la
redissolution du précipité si on continuait & ajouter |3
solution de Na;50,
Question subsidiaire : quelle st 3 stuaton
d'équilibre si on mélange 100 mL de solution de
PBINOS); 5 1072 M et 10 mL Na,50, 0,50 M ?
Quelle est la quantité dions Pb** restant en solution 7
[Fb*] = [505 7] = N2t 10t 14140107 M
quantité Jions restant en solution

15087 =

110 !,4”-10"‘- 15,55 micromol. Le ; de
1 o0

la quantité initiale est de 5 micromol. 1| faut done, en

effet un veleme un peu supéreur 3 10 mL pour

chienir 13 « fin de précipitation »

Réponses I
a) BasO,l = Ba't + S0
La solution agueuse saturde est telle que
[Ba®] [5087] = 107 {les ysont égaux 4 1, la
solution est rés peu concentrés),
[Ba]=[502]= V1I07¥ = 10785 =1 41 107°m
b} May50, est un élecralyte fort — 2 Ma* + 503"

2. 5 mmc! .

[5O3 lyounte = oL 005 M, entraire un recul
de salubilité.
La concentration [Ba®*] de la solution sera inférieure &
1,41 107 M (solubilité dans 'eau pure)
[S05 | prmemant de I dissabation < 1.41- 107" M sefa
négligeatle devant 0,05 M.

b ) Sion néghae Ninfluence de la force onique,

-a7
[Ba}" :i:L:“}'&"‘ : PEEJ-":B.A

by} Sian tient compte de linfluence de |a force ionique,
Kypgasow = Tha Tig, [Ba”"] (5017

| 2 - R T S
[ > {00 +24x005)=015M; T, Ten, ¢

(o5 %)
[|+ {:,15}

log vis =

log yis T =-0558; yi. =yl =0276

10797

F g L
[B™] {az?ﬁl-n.ns]

= 107" - pBa¥t = 728

B [],=5107M; [Ag*];=75-10""M;
Kepager = [Ag*] [CI7] = 1,8- 107" ; AgCl| précipite,
lons en soluficn | Ma™, O, Ag™, NOT
Eng=[AgCl ]+ [Ag*] = 075107 M.
Yo [agCl ] + [0 =05 1077 M ;
Mgt - [CH =025 1072M;
Ag* est en grand excés par rapport & CI™ ; [T est
négligeable devant [Ag*] ;
[Agt1=025-107"M;
Kepagar = 0,25-1072 x [CH] ;
[ = 7.2 107" mal- L™,
Le visburmie du midlange est de 40 mL
La quantie de O restant en solution =
40x 72-10°% = 2,88 10°% mmol. Cette quantité de
CI™ restant en solution constitue Memeur du dosage,
puisqu'elle dchappe 4 la pesée, La quantité initiale de
O™ et 20-107¢ mimol. ;

10t
Perewr relative = 200 107 =0,14-107%,
201072

soit 0,0014 %,



l Chimie analytique

La gravimétie des composés peu sclubles est bien
une méthode d'analyse dans laguelle l'erreur est
néghgesble, Uemewr aurait S encone plus fable s le
réactif die precipiation avait &2 plus concentre,

Lerewr en gravimatnie est constitsée par les ions 54
restant en solution, on exge de laisser en salution
moins de 0,1 milliéme de la quantité initiale.
Quantité mitiale des ions 5% = 4 mmal, ; on veut
done que la quantie dions S restant en salution
soit inférieure & 4. 107 mmol. Le volume de la
solution estde 50 + 25 =75 mL

102
Il faut que [5¢1] < A _]rg

[5r3*] < 5,33 1075 M. 550, | est en équilibre avec
ses ions ; [5r°*] (50§ = 10754 ;

ATl

3 1842
Si x est la molanité de la solution dions 504, la
quantité totale dions & imtrodwire 25 x mmaol, se
retrouve sous forme du précipité S50, § : 4 mmal, et
de Texcies nécessaire (757,13 1072 = 5,35 mmol.)
pour avoir ke recul de sclubilité suffesant afin de
répondre & Fexigence de la gravimétrie,
Srxd4+535=935mmol &> 0374 M

5047 = 2131072 M,

10. Pb50, 1 = Pb** + 503"

Ma* et NO3 sont deux ions ne donnant aucune
réaction ni avec Pb**, ni avec 504~

Leur influence sur la sclubilité de FR30, ne peut Stre
lige qu'a la force ionique qu'ils engendrent. La farce

onigue 1= = (Cer Zhee + Gy Zho)

Criar = Chipg = 1072 Tyt = Iyos=1)1

| = 1072, Pb** et 50§~ sont tous dewx divalents, leurs
coefficents d'actiite sont égaun Y2 = ¥i;

log ¥& =-05-22 102 =-02 ¥ =063,
Sait 5 |2 solubilité de PHSO, ; [PE*] =[50 =5"
Koprsny = 1077 = 0631757

1 .7
o= [1 _jgtes S5 =224 107 M
063 ¢

Remarque : dans I'eau pure, la solubilité de Fh50,
ests=141-107" M

La force jonigue favorise la dissclution de facon
miodénde,

a) Sont s la solubilité dans Peau pure die Cagks

Ca®* ne subit auoune réaction secondaire
['-':Eh']=35
X e posséde pas de caractere basique [l =25

B}

K Caghy = 10728 = (35)° (25} = 108575
=713 1077 M

¥* est une base de ¥, = 107" base relativernent
forte dont la basicité va s'exprimer et ce d'autant plus
aqu'il s'agit F'un sel peu soluble donc conduisant & une
salubon peu concentrée. X7 + H,O & HE + OH,
avec [HXI] = [OH).

Soit 107158 = [HE)? 3]

[:.:I--] . ][IH-'E'H [l_,lxl-ll

% % sl ba solubilivg dans Feau pure de Cagks,
attention, il faudra malgré tout derire que

]+ He | =25 [Ca*) =35

%+ est une base relativement forte ; la solution est
trés dilugée puisqu’il s'zgit de la dissohufion d'un
compesé pew scluble | on peut poser comme
hypothise que presque tout X est protoné, donc
que [H* Jest—=12s

[ = 104158 H]

[:.:5-'] - 'IU‘PI_EE {1 5}? = -H]-ri.lﬂ 52

ﬂ-]E-.J' - Ea]-i-'l! [xi-]l"

=27 st 1058 5t e 10t g T s 1,100 107° M
Vésification : si [HX®] = 2,20- 107 M ;

(] = 107" (2,20 1077 = 107 M

(2,34 1079 M) effectivement néghaeable divant
221075 M,

Uhypothése est vérifige [Ca®*]* [X5]F =

[3.30- 10753 2,34 10792 = 1,97- 10729

12. 200 mg doalate de cakium CaCy 0, = —a

1281
= 1,56 mmol. dans 750 mL d'eau distillée. On veut
que la concentration soit de % =2,08- 1077 M,

A la dissclustion Cal,0, b = Catt + 0,08 G080
pouvant se protoner en HC0, ™ @ en Ho00,, En
fonction du miliey, on aura : [Ca®*) = 2,08 107 M.
E[C;04) = [0 7]+ [HC;05] + [H;C;0,]

= 208107 M

[C2057] =+ [HC;05] + [H3C;0,] = [C;057)

{1 4+ 10" [Hy0%] + 10798 [HaO']%)

A la limite de desohution

[Ca*] [C087] = Kopracio = 2,61 1077 (on nigige
linfluence de la force ioraque).

25107 (2,08 107%?
{14+ 108" [Hy0%) 4 10798 [H300 %)
au-deld de la quantité minimale
26-107% = S

01+ 108" [H0%] + 10796 [He0

Pour dissoudre les 200 mg d'oxalate de calcum il faut
donc que :

{1 4 1047 [Hy0% + 1059 [H,0%%) = 1,66 10°;
cest-i-dire [Hy0'] = 5251077 M
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13.

3)

b

Réponsas I

261077
2,08-107
[HC;03] = [C,037) (10%2! [HyO0*]) = 1,06 107% M
[HzC;04] = [C;087] (10748 [H40%]%)
=994- 107 M

[H30 a0 = [H:07] + [HGOZ] + 2 [H,5;04]
=525-1077 + 1,06-107% + 2 x 9,94. 10
=556- 1072 M
Le volurne de la solubon est de 750 mL |, la quantité
de Hy0* & apporter est de 41,7 mmal.

Remargues Bien ; il faut 41,7 mmal. de HyO™ pour
1,56 mmol de Cal0,.

G0 = =1,25-10%M

SO0 mg de TH; OO0 = 3,0 mmaol, On veut les
dissoudre dans 50 mL d'eau. On veut gue la
concentration [CHCO0Ag] toeale = 6,0- 1072 M,

Kep = [Ag7] [CH2COO7, la solubilité dans I'eau pure
esttelle que K, =58 5= 10727,

g 10755 = 4 47107 M ; il faut, en effet, adjoindre
une réaction secondaire permettant la dissolution. Si
an aoute des ions OH, |a desolubion sera due & la
formation de AgOH | aux détiments de Ag*. On veut
que [Ag*] + [AgOH I = 6.0 1071 M ;

Awec [OHRC007] = 6,0- 1077 M, la quantité minimale
d'ions & ntroduire comespond aw moment ol tous
les ians CHLCOO™ étant en solution, K, est juste
atteint, c'est-3-dire ol

_ 1,3-2‘.'-"
el = 6,0-10°2

Do co fait bes ions Ag™ disparus de la solution sont tels
gque [AgOH | = (6 — 3,325)- 1077 = 2675- 107 M
AgOH | formé est en dquilibre avec ses ions de la
solution, tel que [Ag*] [OH7] = 1077 ;

=3325- 1077 M.

- o [
[oH7] 33251077
[OH] total = [AgOH ] + [OH] = 2,68 107E M
La quantid d'ions OH™ & infroduse =
50-2,68: 1077 = 1,34 mmaol
Il serait &galement possible d'ajouter des protons pour
obtenir la dissolution car, par protonation, CHLCDO™
disparait de la solution pour former CHyCOOH. Dans
ce cas, on cherche [Ag* ] =60- 107 M ;

[CHCOO™] + [CHCOOH] = 6,0-107% M avec
[Ag*] [CHLCO0™ = 10737,

|,|}—.'|‘_T
6,0-10~%
[CHLCOOH] = 2,675- 1072 M ;
[HyO*] = 107%"=. 2 675 1072 «
3325107 = 1,43 107 M
[Hy0*] total = [Hy0*] + [(HyCOOH] = 1,43-107°
+ 2675107 = 2 681072 M

=50 1077 ML

[CH,C00%] = =3325. 107 M

a)

b)

La quantité de protons 3 apporter est de

502,68 1072 = 1,34 mmaol

Remarque : attention, pas de conclusion hatve : si
I'amion du sel d'asgent pew soluble avait appartenu &
un couple dont ke pk, &ait nettement plus petit
racde plus fort), la quanti® de protons dans la
solution & Féquilibre maurait plus &8 néghgeable
devant [CHODOH] 21 la quantité de profons 3
apporter aurat éb& netterment plus grande, donc
différente de la guantiteé de OH™ monirée au 1.

303,3 mg de Pb50, = 1,0 mmol.

On veut [Pb] = [50,] = 1077 M (solubilité dans l'eau
plre ; 1,41- 1077 1Y il faut dong adjoindre un réactif
créant wee réaction secondaire de solubilisation.

Ce sera le cas de 'addition d'un ligand L,

Pbit + LY = phLY-

Bucune réaction ne se produit aux dépends de 5057 ;
S0 = 1072 M.

En revanche [Pb**] + [PbL?T) = 107¢ M avec

L] + [PBL*] ==

A la limite de dissobution [Pb2+] [S03] = 107, 1 faut
donc que [P = 10737

[PoL*] = 1072 = 1073 = 1072 M ;

[PbL*-] 23
b= —; 1023 M
e M
[t = [L] + [PBL2) doit &1re = 10755 + 1072 M ;
[t = 1,50 1072 M.
La quantité minimake de L & introduire = 1.5 mmol,
dars les 100 mL d'eaw dstillée.

ar 1

15. Situation initiale ; [Br], =5-10~% M

[Mgt]p= 1,34 1079 M ; [C = 1,34 1075 M,
Aghr 4 précipite-til 7

[Ag*]p [Brily =67 10°% = 525. 107" - oui Aghr |
Momentanément, des ions Ag™ disparaissent de la
solutian, Agdl | présent solide &n exobs se dissoul. La
concentration en [C1°] dans la solution est le reflet de
cette dissolution. Soit 5, la solubilité de AgCl dans ce
miliew, [0 =s": [4g"] + [Aghr l] =5'

Ag(l | et AgBr | cosdstent, les deux K, doivent étre
resneclds

L L

Kspaga = [Ag"][C17] [Br]

[Br7] est négligeable devant [CI7]
[Na*]=5-107" M ; [Br] + [AgB] =5-107" M

[ =s5"; [Ag"] + [AgBrl] =¢";

[AgBr ] = [CI7] - [Ag"), d'old:

[Br] + [CF] = 5- 107 + [Ag*] ; or [Br] est
néghgeable devant [CI]

181070

[er)=5-104+ =2
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& MASECR, Ly phaicoges ron autneede el un 484

Hépmml

[CF] + [AgC] J.|_ L3

[CI] - [Ag*) = -E 375107 M.

Hémel'r:.rpﬂ-!hése.ﬂ':l |- 375-102 M

_ 1!'5 I'lﬂ,—l':l
ihe’l 32,7510

Pypothéss est vérfide,
¢ 0,225 mmol. de Ag*

(A + gl = 222

=48- 1070 M ; pAg=732 :

n: .
(] + fagel f = 22

[CT] - [4g*] = E =167 10°5M;

hypothése [Ag*] négj.geabte?[ﬂj = 1,67 107 M ;
18-107"7 A
= S =1,08-107" M : 'hypathése est
veérifibe - pAg = 6,97
d) 0,285 mmol. de Ag*
(18 ml ; 1,5- 1072 M) (- 5 % du paint

) + gty = 22

[cH] - [Ag*] = 4::___.:11 5 3,06 107 M.
Hypathise [4g] néghgeable T[] =306 107" M

i+ 18- '||.T
[Ag']= =]

g} 0,315 mmol de Ag*
(21 mL) [+ 5 % du point d'équivalence)

pe - e = 252 =

hypothese - [C7] néghgeable devant [Ag7]

- 18-10-'°
=] 2,94.107%
['typothése est acceptable ; pAg = 3,53

fi 0,45 mmol de Ag*

Ag’] - [CI"] = ”5 — 25007 N

=588.10""M; pAg =523

=2,94-107"M;

=512.107"M :

Ihypathse [C7) n&ghgeabla devant [Aa7] &ant
vérifide en &) |e sera obligatoiremnent ici : pAg = 2,6
Pour tracer |a courbe, on peut 5'aider en calculant pAg
au point d'équivalence -

d'équevalence)
0.285 . A =[CH = {18100 = 1,34- 105 M ;
[4g"] + pgCl ] = == ; i
ﬂ W
T _ - e —
4 ‘_-—""-!
2. X
4
3 ‘.L______:__
2 _-'-'—-—..,
1
0 5 10 18 - o - o]
solution AgNO, 1,5 107% M (L)
e 21, 5P =610 M ; [ = 12.107 M ;

19, 5= 562107 M~ Kap, = 711107 — K g,
=27 110"

20.

a) CaX est italement dissocié =
[Ca®] =P =51-107 M
CaX restant en suspension : 1,55 mmal.
soit 198,81 mg

b) Kepewy=26-107"
€) Kgcu = 6.09-107%

[Na*] =6- 1073 M ; [OH ] =6-1077 M
1.
a) [Cat=1,14- 107 M
B) Kapeacryy = 4,06- 1078
3. 5,14 M
24, [Catt] =336 107 M PR =4,08-107% M ;
[C,08 ) =774 1075 M
[HC,0g] = 1,25 107" M ; [Mo5;0,] =222 1075 M
25 V mani = 136 mL



I Chimie analytique -

26,

a) 79 umal de AX

by oui

& 5'=350-107"M

d) 350 mmoel de 27

) ] =350 107 M; [\] =350-107% M ;
[Af]=285- 107 M

o) [] = 388107 M ; [Y] = 3,88 107" M ;
[Z7] = 3,88 107% M ; [A*] =258 107° M

21

a) §=10""=398-10"M

b} [NHshow = [MH5) + [Ag NHE] + 2 [Ag (NH5)3)
=1+ 107% +796- 10 =~ 1M

24.

a) - [Na*] =107 M; [NO7]=1,1-107 M;
Bt 1=107"M; [Br]=525-10"7M
- [Ma*] =3 1073 M [NOZ] =11 107F M ;
[Ag']=347-10°% M ; [Br] =552-107F M ;
[CH]=189-107% M

b)

£)

B
h)

- MNat =203 M [NOF] = 111073 M ;
gt =2-10"TM; [C] =910 M

- MNa*]=3. 10" M ; [NOg] =11 107 M ;
Mg =947 108 M ; [Bri]=552-10%M;
[ = 19107 M

= Na*)=35-107F M: [NO3] = 1,1- 107" M ;
[Ag*] = 1,31 10°%M; [Br] =410 M ;
=210 M

[Ma*] =3-10°F M ; [NOF]=1,1-107% M ;
[AgH) =947 1078 M ; [Br]=552-10% M
[ =19 107 M

[Ma*]=3-107% M ; [NO3] =09 107% M ;
[Ag*]=525-10"2M; [Br]= 10" M ; [T
=210 M

k=310 M

y < 54 107% M

z < 0,103 M

w0103 M
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Acide, 16

Acide faible, 21

Acide fort, 20

Acide nitrilo-acétique, 74
Activité, 99

Aminoacide, 54

Analyte, |

Base, 16
Base faible, 25
Base forte, 25

C

Capadté tampon, 41
Cérimétrie, B9
Charpentier-Viohlard, 118
Chélate, 54

Chromimétrie, 89, 90
Coefficient d'activité, 8, 99
Complexe, 63

Complexon, 74

Complexon |, 74

Complexon I, 74

Composé peu soluble, 97
Concentration a I'équilibre, 9
Concentration analytique, 4, 9
Concentration en masse, 4
Concentration molaire, 4
Conductibilité, &

Constante apparente de dissociation K', 70
Constante autoprotolyse, 6
Constante d'acidite, 17, 20
Constante de basicité, 18
Constante de dissociation, 65
Constante de dissociation K., 65
Constante de stabilité K, 65
Couple redox, 79, 80

Index

D
Dichromate de potassium, 89

E

Eau, 6, 17

EDTA, 74

Effet tampon, 40

Electrolyte, &

Electrolyte faible, 7

Electrolyte fort, 6

Equation de Nemst, 81

Equivalent, 3

Ethyléne di-amine tétra-acétique, 74

F

Force des acides et des bases, 17
Force des oxydants et des réducteurs, 81
Force ionique, B

Indicateur coloré, 33

Indicateur de Patton et Reeder, 75
lode, B9

lodométrie, 89, 91

lonisation, 2

K

Ky 17
K, 18
Kp: 99

L
Ligand, €7, 74

M

Manganimétrie, 89
Masse, 3
Masse molaire, 3



Mohr, 118

Molalité, 4

Malarite, 4
Monoacide faible, 21
Monoacide fort, 20
Monobase faible, 25
Monobase forte, 25
Murexide, 75

N

Neutralisation, 31, 50

Noir Eriochrome T (NET.), 75
MNombres d'oxydation, 80
NTA, 74

0

Oxydant, 79
Oxydant-réducteur, 79
Oxydation, 79

P

Paire d'ions, 2
Partie par billion, 4
Partie par million, 4

Permanganate de potassium, 89

Protaolyte, 18

Protolyte faible, 18

Protolyte fort, 18

Pyridil-2'azo naphtol-2 (P.AM.), 75

Réducteur, 79
Réduction, 79

5

Sel, 26

Sel d'acide faible et de base faible, 27
Sel d'acide faible et de base forte, 27
Sel d’acide fort et de base faible, 27
Sel d'acide fort et de base forte, 27
sels de polyacide, 51

Solubilité, 97, 98

Solubilité s, 101

Solution, 1

Solution tampon, 39, 41, 42
Solvatation, 2

Solvolyse, 2

Stabilité des complexes, 70

Sulfate d'ammonium et de fer hexahydraté, 88

T

pH, 19, 20
pK, 19 Teneur massique, 3

pKec, 65 Teneur pour cent, 4

pK., 65 Teneur volumique, 4
Point d'équivalence, 32, 35, 36, B8, 116 Thiosuliate de sodium, 88
Polyacide, 45, 50, 51 Titre, 3

Polybase, 50, 51

Potentiel normal redox, 81 U

Potentiel redox standard, 81 Unité de matiére, 3
Pouvair dissociant, 2

Précipitation, 97 yd

Produit de solubilité, 97, 98 Zwiterrion, 54

Produit de solubilité Ky, 101
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Chimie analytique

Chimie des solutions

M. Beljean-Leymarie, J.-P. Dubost, M. Galliot-Guilley

L'OUVRAGE

Cet ouvrage rassemble les connaissances indispensables a la compréhension des
réactions en solutions qui sont les principes fondamentaux de nombreuses
méthodes utilisées aussi bien dans le domaine de |'analyse pharmaceutique que
dans celui de la chimie ou de la biclogie.

Chaque chapitre preésente |'essentiel des connaissances, illustré de nombreux
exemples, de graphes et de schémas.

Aprés un rappel de points clés dans un premier chapitre de généralités, |"'ouvrage
développe en 4 grands chapitres :

- I'équilibre acido-basique ;

- les équilibres de complexation ;

- les réactions d'oxydoréduction ;
- la réaction de formation de composés peu solubles.

Chaque chapitre est suivi d'une batterie d'exercices a difficulté croissante
(150 exercices au total).
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- Les étudiants en 17 cycle de pharmacie.
- Les étudiants en biologie et en meédecine.
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