UNIVERSITE CHOUAIB DOUKKALT
FACULTE DES SCIENCES
DEPARTEMENT DE CHIMIE

COURS

FILIERE : SMPC2

Pr. W. QAFSAOUI
Pr.1.T. LANCAR



SOMMAIRE

- CHAPITRE I : Réactions acido- basiques
CHAPITRE II : Réactions de précipitation

CHAPITRE III : Réactions d’ Oxydimrédmtmn




CHAPITRETI
REACTIONS ACIDO - BASIQUES

I - RAPPELS ET DEFINITIONS

f~»1f1_» Dissociation des électrg\lytes RN,
La dissolution de certaines substances (solutés) telles que les acides et les bases dans
I'eau donne lieu a des ions positifs (cations) et des ions négatifs (anions). Ces
substances sont appelées des électrolytes et leur solution conduit mieux I’ électricité
que le solvant pur qui est 'eau en chimie des solutions.

Exemple : NaOH — Na* + OH-

I-2- Coefficient de dissociation
Sutvant I'électrolyte considéré, la dissociation ionique est plus ou moins marquée. Le
coefficient de dissociation représente le degré d’ionisation de I'électrolyte. On le note
a et il est désigne par : |
_ nombre de moles dissociées

nombre de molesinitiales

-5ia =1, la dissociation est totale. L'électrolyte est fort.
-Sia <1, la dissociation est partielle. L'électrolyte est faible.
Remarque ; si o est voisin de 1, I'électrolyte est considéré comme fort.

I-3- Application de la loi d’action de masse
On se limite aux solutions diluées. Les activités sont assimilées aux concentrations
molaires. Soit un électrolyte AC qui se dissocie partiellement selon I'équation bilan :

AC == A o

Initialement (£=0) Co 0 0
Aléquilibre Co(l-a) Coar Coou
~[,r IA; _Lq lC"' .]éq (C ()CZ)
o = =
[ACl, Col-a)
On obtient: - )
. Coa o _ .
Ke=——o Loide dilution d’Ostwald
(I=a) S
i '

L



Cette relation montre que lorsque Co diminue o augmente. A la limite, pour une trées
grande dilution, c’est-a-dire lorsque Co tend vers zéro, o tend vers 1, impliquant une
dissociation forte de I'électrolyte.

I-4- Couple acide - base
1-4-1- Le concept acide - base

Il existe trois théories pour définir un couple acide- base: la théorie d’Arrhenius
(1887), la théorie de Bronsted et Lowry (1923) et la théorie de Lewis complétée par
Pearson (1963).
Selon la théorie d’Arrhenius, un acide est un électrolyte libérant des protons H* en
solution aqueuse, une base libere des ions hydroxyles OH-. ,
Pour la théorie de Léwis, un acide est tn corps susceptible de capter des électrons
(souvent un doublet) alors qu'une base est sUscepuble de céder des électrons
(doublet).

Exemples :
B -
- Acide de Lewis : AlCl; Cl Cl
Cl
) N ,
- Basedelewis:NH, M~ | “H
H

La théorie de Bronsted, que nous adoptons dans ce cours, définit un acide comme
une espece capable de libérer un proton alors que la base peut capter un proton H*.
Cette théorie permet de concevoir la notion de couple acide- base.

A tout acide, il correspond, par conséquent, une base conjuguée et 1ec1ploquemem
On définit un couple acide base par la relation: - Acide === base + H*

Exemples .

- L'ion fluorure Fr, est une base. C'est la forme conjuguée de l'acide HF/F-:

HF  =—= FI+H

- L'acide nitrique HNOs a pour base conjuguée l'ion nitrate NOs- :

HNOs == NOs + H*

- Le cation ammonium NHs* est un acide dont la base conjuguée est 'ammoniac NH;z
dans le couple NH4+/NHj

NH4+ === NH, + H*

[-4-2- Notion d"échange protonique
Pour un acide AH dans l'eau

A + H>O e H.O+  +-  A-
Acide base




o
i
|
I

Cette réaction met en jeu les couples : AH/A- et HsO*/ HO
- couple AH/A-: AH l'acide et A~ sa base conjuguée
- couple HsO*/ HoO : H3O* acide et H2O sa base conjuguée.

De méme, I'eau joue le role d"acide vis-a-vis des bases.

B o+ Hi0 === BH*  + OH
Base acide
Cette réaction met en jeu les couples : BH*/B et H.0/OH-

L'eau peuta la fois jouer le role d'un acide et d'une base.
H.O + HO = HsO" + OH-
Acide 1 base 2 acide2  basel
Cet équilibre correspond a la dissociation ionique de I’eau.

.

2 H-O HsOr  + OH-

N},

La loi d’action de masse s'écrit :

1,07 [or-]

K T = :
H,0]

[F20] = cte. car I'equilibre est fortement déplacé dans ie sens gauche (2).
On définit Ky = Ke = [H30*] [OH]

Ke : constante d’ionisation ou produit ionique ne dépend que de T.

A T=25°CetP=1atm, [H:O]=[OH-] =107 mol/]l. Ke = 104,

Il - FORCES RELATIVES DES ACIDES ET DES BASES
Un électrolyte (acide, base) faible est une substance dont la dissociation en solution
aqueuse n'est pas totale.

II-1- acide faible
La présence d'un acide faible AH dans l'eau libére des ions A- et HaO*r selon
I'équilibre suivant :

T

AH + HO === HO" + A-
La Joi d'action de masse peut s'écrire (solution diluée)

a-],[m07],
[AHL,[H,0],

solution diluée [ H2O | = cte. Ce qui permet d’écrire -
v !

K, =

thhﬂ@*h
[AH]

Ka=

eq



La constante d’équilibre Ka est appelée constante d’acidité.

Ka ne depend que de la température et permet de mesurer la force de I'acide A,

On définit : pKa = - log Ka

La force de 'acide est élevée sila valeur de son Ka est grande et celle de son pla est
faible.

Exemple: En solution aqueuse a 25°C, le couple HE/F- a pour constante d’acidité Ka
= 1022 ( pKa = 3,2) et le couple NHs*/NH3 a pour constante d’acidité Ka’ = 10925
(pKa’ = 9,25). N -

HF est donc un acide nettement plus fort que NHy*. Par suite la réaction

HE+ NHs <> F-+ NHy" est largement déplacée a droite.

II-2- base faible .

La présence d’une base faible dans I'eau conduit a I'équilibre suivant :
B+ MO === BH* + OH-

La constante de basicité Kb s'écrit :

- oL

K, =
[B]eq
Kpne dépend que de T.  pKy = -log K.
St Kb est élevée, la force de la base est aussi élevée et le pKb est faible

II-3- couple acide - base
A tout acide correspond une base conjuguée et réciproquement.
Soitle couple AH/A-(AH : acide et A- sa base conjuguée).

AH + H,O = A-+ HsOt
A"l |H,O"
Ka = _[%_U__LMJ
[AH]
A+ HO == AH + O

lAn ] for-]

K, =23
C ]
Ka Kb = [H;0*] [OF] = Ke dou  pKa+ pKb = pKe
A2°Cetp=Tatm Ke=10"et pKe =14
Bt pKa + pKb=14

La connaissance de la constante d’acidité suffit pour caractériser un couple acide/
base et permet de différencier ou de comparer la force des acides.

<“——— Force de 'acide HA, HA,
! ! » PKa

Ay Ay ; iForce de Ja base

fo-




L'acide HA1 est plus fort que HAz alors que la base A1~ est plus faible que Ay
Ainsi on peut tracer une échelle d’acidité :

Acide indifférent

Acide Fort Acide faible ’
! | N pKa
pKa <0 0 7 ’ 14 pKa> 14

HI - PREVISION DES REACTIONS ACIDE - BASE

Considérons la réaction entre 'acide d’un couple HA1/ A1~ et la base d’un couple
HAz/ Ay

HA + Ay == A+ HA-.

Tl
e o]
Or Ka, = ][HA ]3] , Ka, __3.[;[#;;3_]_*

Toute réaction acide base mettant en jeu deux couples, sa constante d’equilibre
s’exprime sous la forme d’un rapport de deux Ka.
On montre ainsi que :

K = 10%Ka gyec ApKa = pkas ~ pKag

Le sens direct est favorisé si K est élevée Ka> Kas.
L’équilibre se déplace vers l'acide et la base les plus faibles. (c’est la loi du
déplacement de I"équilibre).

I'V- CALCUL DU pH D’UNE SOLUTION AQUFEUSE

I'V-1- Notion de pH
Le pH d'une solution aqueuse est une notion attachée a la concemfétion des ions
HsO" On définit le pH d’une solution, par le logarithme décimal de Vinverse de Ia
concentration des ions HzO*,
1 '
pH =log——— = —}og{}:{EO"ﬁ
.07 ] |



pOH = -log [OH]
On rappelle que Ke = [H3O+] [OH-] = 10-14
Ce qui donne pH + pOH = 14

- Dans le cas de l'eau pure
2HO === H30* + OH-
Ke = [HsO*] [OH] -
a 25°C Ke = 101 et [HsO*] = [OH-] = 107
Le pH de I'eau pure = 7. pH neutre.

- Dans le cas d’une solution acide
2HoO === H30" + OH-
Ke = [HsO*] [OH]
Mais [H3O*] > 107
: DioupH <7 solution acide
- Dans le cas d"une solution basique
[HaO*] <107
Dot pH>7

solution basique

f

0 Acide 7

IV-2- Méthodoelogie de calcul du pH

Basique

14

B
L

pH

Le calcul du pH se ramene a la détermination de la concentration des ions HsO* en
solution. Cette derniére est obtenue par la résolution d'un systeme d’équations
mettant en jeu les concentrations des especes présentes lides par différentes relations
telles que la constante d’équilibre, la conservation de la matiere, I'électro-neutralité.
Cependant, la résolution rigoureuse d’un tel systeme devient complexe, ce qui

nécessite parfois des approximations.

L est généralement admis, en solution aqueuse, qu’une espece est négligeable devant
une autre” espece lorsque sa concentration est inférieure, ou au plus égale, au

dixieme de Ia concentration de cette autre espéce.
Pour tout couple acide base AH/A-:

T -
pH =pKatlog=—=

[41]

5i [AH] = [A-]: pH = pKa
Si[AH]<1/10[A-]: pH =z pKa+1
Si[AH]210 [A-]:  pH<pKa-1

Ce qui ce résume par le diagramme dit de prédominance :




[AH] = [A7]
AH seul b o ' i A seul
A~ négligeable [AH]>[aT [AH] < [A7] E AH négligeable
i | ' ppH
| I I
pKa-1 pKa pKa+1

IV-2-1- pH d’une solution d’acide fort
Considérons le cas de "acide chlorhydrique mis en solution avec la concentration Ca.
HClI + HO — HsO* + CI- (1)
HCI est un acide fort, le seul équilibre qu’il convient de considérer est celui de la
dissociation ionique de I'eau.
2H-0 — HzO* + OH- (2)

La solution contient les especes HaO*, CI- et OH- Le systeme d’équation contient 3
equations a trois inconnues.

1- Conservation de la matiére (C M) :

Ca = [HCI] = [Cl]

2- Electroneutralité (E N) :

La solution est électriquement neutre.

[Cl] + [OH] = [H30%].

3-Produit ionique de 'eau (P.])

Ke = [H30"] [OH].

Ke

1,07
Daprés la relation(1) (CM) : [Cl-] = Ca
On remplace dans la relation (2)

D’apres la relation (3) (P1): OH =

Ke -
Ca+ = {,0"]
1,0°]
o1 [HaO2 - Ca [HsO*] - Ke =0
La racine positive de cette équation donne :
{Ha O* }: Ca + v Cj +4Ke

Le recours a des approximations permet de simplifier les calculs et d’obtenir des
résultats valables expérimentalement. Ainsi, nous voyons apparaitre trois cas
possibles :

a) La dissociation de l'acide est prépondérante (réaction (1))
Dans ce cas la réaction de dissociation de I'eau (2) est négligeable et [ H3O* | = Ca.
D’ott : pH = -log Ca

5 '

Validité . Onnéglige les ions [ HsO* 2= [ OH | provenant de la réaction (2) devant
[ HsO* 1= Ca, provenant de la réaction (1) ; c'est & dire qu’on néglige [ OH- | devant

0



Ca = [ Hs0* ].
10 7071 10

La limite correspond a '[OH"] =

[HsO* 2= 10 Ke = 1012
[ HsO* ] = 1065~ 3107 mol/1
La relation pH = -log Ca est valable pour Ca > 10-65

b) La dissociation de 'eau est prépondérante (réaction (2))
Dans le cas ou la concentration Ca de I"acide fort est négligeable devant [ HsO* ] on
a: [ H30* ] = [H30* = [OH-]
pH=7

Validité . Onnéglige | H3O* |1 = Ca devant | HsO* ]z = 107
La limite correspond a Ca = 107/10 = 10 mol/]
L'approximation est valable pour Ca <108 mol/1

¢) Les deuxréactions rentrent en compétition
Dans ce cas 108 < Ca <1065 ‘
La résolution de I'équation du second degré s'impose.
La racine positive de cette équation donne :

Ca++/Ca? +4Ke
2

0=

IV-2-2- pH d’'uiie solution de base forte
Considérons le cas de la soude NaOH de concentration Cb.
Les réactions mises en jeu :

NaOH — Na* + OH- (1)
2H-0O —— H;O* + OH- (2)

1- Conservation de la matiere (C M) :
Ch = [NaOH] = [Na*]

2- Electroneutralité (E N) :

La solution est électriquement neutre.

[OH-] = [H50*] + [Na*] .

3- Produit ionique de 'eau (P.1) :
e = LT (V] [OYLT-1
INC LJ. BeCANGS ] L\J,Ll 1
N _ , o Ke
D'apres la relation (3) (PI) [1-—130* }: "
lon-|
D'apres (1) (CM): [Na*]=Cb
K
D'apres (2)(BEN):  [OH] = Ch + —
lor- |

On obtient une équation du second degré :




[OH2 -Cb [OH] - Ke = 0

La resolution de cette équation permet d’obtenir [OH-]. Cependant, 1'utilisation
d’approximations judicieuses simplifie les calculs.
Trois cas peuvent se présenter (le raisonnement est identique a celui du cas de

I'acide) :

a) la dissociation de la base est prépondérante
Cbz=1065 et pH=14+log Ch

b) la dissociation de I'eau est prépondérante
Cb <104 et pH=7
c) les deux réactions rentrent en compétition
108 < Cb < 1065 pour un tel domaine de concentration, la résolution de
I'équation du second degré est nécessaire.
. 2 T
On obtient : [OH” ] = Cb+ \/(J}j ke

Et par la suite, on détermine [ H30* | et le pH.

IV-2-3- pH d’une solution d’acide faible
Deux équilibres s'établissent simultanément. Celui relatif a l'acide faiblement
dissocié et celui relatif 4 I'eau :
AH+HO = A+ HaO* (1)

2H>0O PR HsO* + OH- (2)
1- Conservation de la matiére (C M) :
Si la concentration de l'acide mis dans I'eau est Ca, aprés dissociation, la
concentration de I'acide [AH] non dissocié et celle des ions A- sont lices par :

Ca = [AHng + [A7]
2- _Electroneutralite (E N) :
La solution est électriquement neutre.
[A] + [OH] = [H30%]
3- La loi d’action de masse relative a la dissociation de l'acide :
]l

A I"équilibre : Ka=eoo 22
[AH]

4- Produit jonique de I'eau (PI):

Ke = [H30"} [OH"]
D'apres (2) [A]= [H3O"] - [OH]

- Ke
D'apres (4) {A ]: 11-%0’*'} ".‘*“\:“*T
| H,07 | .

D apres (1) [AHna = Ca - [A-]



[1’4/{}]}(1. :Ca_([[{j()nt]h Ke j

|7o7]
0] ( 1,0 ]-Jor-] )

co (o)) "

On remplace dans (3) Ka =

‘Le calcul rigoureux n’est pas simple mais I'utilisation d’approximations convenables
conduit aussi bien a des valeurs proches des valeurs expérimentales. Différents cas
peuvent étre considérés :

a) la dissociation ionique de I’eau est négligeable
La réaction (1), qui est la réaction prépondérante, peut se traduire en fonction du
coefficient de dissociation o comme suit :

AH+HO == A + HO" (1)

Ei Ca
Ef Ca(l-o) Cao Caa

Onnote dans ce cas que [A- ] = [H30"]
_ (Céz cx)z _Cao?

Ka en fonction de o. s"écrit: Ka =
Ca(l—():) 1—o
En fonction de [HsO*] Ka=—rvr (I
Ca—[H,0"]

Cette équation peut étre obtenue a partir de I'équation (I) en négligeant [OH-] devant
[HsO*]:  OH << [H:0%].

On peut distinguer trois cas :

Uacide est {rés faiblement dissocié @ o <1

., 1 1
Soit [HsO* [ <<Ca et Ka=-—2""2_ o pH=—pKa-—logCa
2 2

Validiié :
Cette approximation est valable si :
- milieu acide [FH3;0+] >> [OH] Soit pH<65
- Domaine de AH piﬁéd"m_f}n ant. Solution pas trop
[AH] =10 [ A-]
Ce qui donne : pH<pKa-1

1 1
Mais comme pH=-—pKa- —logCa
bn posant pCa = - log Ca, On obtient: pKa -~ pCa 2 2

Vacide est fortement dissocié : a>0,9
L'acide se comporte comme un acide fort.

12




[HsO']=Ca, pH=pCa dou pH=-logCa

Validité :
- milieu acide [Hz0O"] >> [OH] Soit pH 6.5
- domaine de A-prédominant. La solution est assez diluée (o 2 0.9)
[A]=10[AH]
Ce qui donne pH = pKa +1

d'ou pKa-pCa<-1

Uacide est partiellement dissocié : 0,1<a<0.9

-pH<65
- Domaine de coexistence de AH et A-
pKa-1 <pH < pKa+1
Dans ce cas on doit résoudre I'équation (II).

Soit  [HsO*]2 + Ka [H30*] - KaCa =0
La résolutionde cette équation donne:

~K, + /K2 + 4K_C,

A

24

¥
&

b) la dissociation ionique de "eau n’est pas négligeable

Les deux réactions rentrent en jeu.

Notons dans ce cas que le pH est compris entre 6.5 et 7.

Le cas le plus lourd a résoudre correspond a la zone de coexistence de AH et A-,
Dans ce cas, il est nécessaire de résoudre I'équation (I).

Remargue : Dans le cas des solutions assez diluées, lorsque a— 1, le probleme se
ramene a une équation du second degré.

En effet: Ke = [FH:0*] [OH]

Et [OH:] = ([H30"] - Ca «)

Ke = [T150*] ( [H30*] - Ca a)

Sioa—1 Ke = [HaO*] ( [Hs0O*] - Ca) ‘

La resolution de cette équation du second degré permet de déterminer le pH et Le
coefficient oo d” apres 'expression de Ka.

Lorsque la concentration de lacide est tres faible, par analogie avec le cas de 'acide
fort, la réaction prépondérante est celle correspondant a la réaction de dissociation
ionique de l'eau.

Dansce cas Ca<10® et pH=7



IV-2-4- pH d’une solution de base faible
Considérons le cas de lI'ammoniac de concentration Cb dans leau. Les deux
eéquilibres suivants coexistent :
NH; + HoO === NHy + OH- (@)
2H,O === H,O* + OH- (2)

- 1-_Conservation de la matiere (C M) ;
Cb = [NH3] + [NH4*].
2- Electroneutralité (EIN) :
[OH) = [NH4*] + [F04].
3- La loi d’action de masse relative a la dissociation de la base
s billon ]
(NH, ]

4- Produit ionigue de 'eau (P.1) :
Ke = [HaO*] [OFH]

D'aprés (2) | [NH = [OH] - [Hy04].
D’apreés (1) : [NHslna = Cb - [NH4*]

[NHalna = Cb + [H50*] - [OH]
En remplacant dars (3), il vient :

[or-]( [on-1-[#,0°] )

Kb == S T - ()
co -\ lor-]-[m,0°])
Pour simplifier les calculs, on fait appel a des approximations bien appropriées. Le

probleme est équivalent a celui rencontré dans le cas de Iacide faible en faisant
I'analogie entre pH et pOH, H3O* et OF- de méme entre pKa et pKb.

Dans la suite de ce paragraphe on remplace la base NHjs par B alors que NH4* on le
notera BH*.

a) la dissociation jonique de 'eau est négligeable
La réaction prépondérante étant la réaction (1)
[OH] >> [H30* ]
Par analogie on retrouve:  pOH <65 et pH=75
L'expression de Kb devient : :

12
Kb = M Y
Ch—|0H |

la base est trés faiblement dissociée : o <1

42
. OH~
Soit [OH]1<<Ch  dou Kb = ,L_m_,_]“,
Ch
o N _ r 1
pOH = 5 pIb — 5 log Cb pH =7+ 5 pKa -+ > log Chb

14




Validité .
Domaine de prédominance de la base B
En fonction du pOH et pKb on montre que : pOH < pKb-1
On obtient ;
pKb - pCb =2

la base est fortement dissociée: o 20,9
Dans ces conditions la base se comporte comme une base forte :
pOH =-Log Cb
pH =14 + log Cb

Validité : Prédominance de BH*
pOH=zpKb +1
avec pOH = -log Cb
On obtient :
pKb- pCbh -1

la base est partiellement dissociée ; 0,1<a<().9
B et BH+ coexistent :
pKb -1 <pOH < pKb+1 ,
On doit, dans ces conditions, résoudre I'équation du second degré (IV). On en déduit
la concentration des ions OH-, [HaO+] et le pH.

b) la dissociation ionique de I'eau n’est pas négliceable
IF est important de noter, dans ces conditions, que Te pOH est compris entre 6.5 et 7 ;
- c'esta dire que le pH est compris entre 7.5 et 7.
- les deux réaction interviennent. ;
Sauf cas particulier, on doit résoudre I'équation du 3eme degré I
- Sila concentration de la base est faible, Cb < 108, I'eau impose le pH, pH =7,

IV-2-5- pH d’un mélange acide faible - base faible
Considérons deux couples acido-basiques simultanément présents dans une solution
aqueuse

1““1‘/&‘] + 1,0 = A1 + HiO*t
Ay + HiOr = HAS + HO
Les deux couples interagissent entre eux en conduisant 4 ]’équﬂibre suivant :
HA + Ay == A+ HA>
E; Cy Cs 0 0
By [HA1] [A2] [Ar] [HA2]

A toutinstant on a :[A1- | = [HA, |



PR 1 1LCX700 I P o

En remplacant :
Kat (A1) [4;][1,0°]

[7,0"] Ka2
- SienplusCi=Cy  onaaussi  [HA] = [Ax]

Bt Kay Kaz = [H30+]2
‘s 1,
Dot pH = E(pKaI + 17[((12)

Exemple ; mise en solution d’un sel d’acide faible dans 'eat : cas de CHzCOONH,.
CH3COO NH4 — CHs COO- + Ny,
La présence de NH4* et CHs COO- en solution conduit atix équilibres suivants :

NHs* +H,O === N+ HO*

CHy COO + H:O' === CHaCOOH + H0O
Reéaction globale :
NHy* + CHs COO- === NH; + CH;COOH

Initialement: [ CHs COO-] =1 NH'], Ci =y = C
Atoutinstant [ NHy*] = [ CH;COO et [ NHs) = [ CHy COOH].

pH = ¥4 (pKas + pKay)

IV-2-6- pH d’un mélange d’acides

a) Un des deux acides impose le pH
O]."l rencontre dQU_X cas .

Meélange acide fort -acide faible
Exemple .- HCL0.1 M et CHsCOOH 0.1M ;pKa =438
Le pH estimposé par l'acide le plus fort: pH= -logCa =1
Ce pH << pKa - 1. L'acide faible est tres faiblement dissocié. La dissociation de
CHaCOOTH est négligeable.

Detix acides faibles dont I'un est plus fort que Uautre
Lorsque les acides ont des pKa suffisamment différents et que les concentrations sont
du méme ordre de grandeur on admet que le pH est fixé par l'acide le plus fort.




Exemple : une solution renfermant HCOOH 107 M ,pKa = 3,7 et NH,Cl 10-1M, pKa =
9,2.  L’acide Formique HCOOH impose le pH.

En supposant le milieu acide avec une faible dissociation de I'acide on a :

pH =% pKa - %2 log Ca

pH =235,

Pour ce pH l'approximation est vcnﬁep (pH << plxa 1) On montre ainsi que NH*
~ est trés faiblement dissociée, '
En effet: 2,35 = 9,2 + log[NHs]/[NH4*] soit [NHs]/[ NHH] = 1068, [acide est tres
faiblement dissocié.

b) Les deux acides ont des forces voisines
soit un meélange d'acide HA1 et HA» de concentration respective Cy et Co.
On considere que le milieu est acide et qu'on se trouve dans le domaine de pH de
predominance de FLA1 et HA2. Les deux acides sont faiblement dissociés.

[(ﬁ]:h—]—[——[‘{ﬁj KGQZL%:_]%L@
[HsO] = {Alj] + [Ar] !
Kair Cr + Kag Co = [H3O'] ([Ar] + [Ax])

/

Dot [H30%]2 = Ka; Ci + Kaz C2
On transposera aisément les raisonnements au cas des mélanges de bases.

IV-2-7- pH d’un mélange tampon
Une solution tampon est un mélange d’acide faible et du sel d’acide (base
conjuguée). Son utilisation pratique IGSIde dans sa faible variation de pH par
addition d'acide ou de base en faible quantité ou par dilution.
Soit une solution aqueuse contenant initialement 'acide AH de concentration Ca, et
sa base conjuguée obtenue par la dissolution d'un sel NaA de concentration Ch.

Na A— Na* + A-
[ Na*}=Cb
Le couple acide - base se trouve en équilibre.

AH 4 HO An 4 HsOr
Ei Ca Cb
Bf [ AH ] [A] [HsOY]

Calculons le pH de la solution:
1- Conservation de la matiere (CM): [ AH ] +[A]=Ca+Chb
2- Blectroneutralité (EN) : [ Na* | + [[H:0+] =
3- Equilibre=
Lallmo]

4- Produit ionique de I'eau : Ke = [HsO*][ OH- ]

D'apres (2): [ A-]=Cb+ [H;0] - [ OH |
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Diapres (1)1 [AH ] =Ca + [ OH- ] - [H30%]
On obtient en remplacant dans Ka

30 +] (b + [,0°]-[or-] )
ca-\[0,0"]-[on"]]
Approximation: = ) ’
En général, les solutions tampon ne sont ni trop acides ni trop basiques, ce qui

permet de négliger la différence entre les concentrations des ions [ HaO*] et [ OH
devant Ca et Cb.

Ka =

Ka =[H,0¢ ]{% d'oit pH = pKa +log %
On définit le pouvoir tampon par  t = An/ApH
An :nombre de mole d'ions H;O* ou OH- ajouté.
ApH : variation du pH correspondant.

V - TITRAGE ACIDE - BASE
Lorsqu’on mélange une solution acide avec une solution basique, les ions HiO*
provenant de ["acide et les ions Q- provenant de la base intera gissent entre eux.

HO* + OH =—/> 2HL0O.

La réaction qui se produit est un déplacement de I'équilibre de dissociation ionique
de l'eau, ce qui entraine une variation du pH.

Lors de l'addition d'un volume donné de Vacide a wune solution basique ou
inversement, I'enregistrement de la variation du pH de la solution en fonction de Ia
quantité de réactif versé, constitue le tracé de la courbe de neutralisation (ou dosage).
Différents cas peuvent se présenter selon la force de I'acide et de la base -

V-1- Neutralisation d"un acide fort par une base forte

Exemple du dosage de HCI parNaOH
Imaginons que I'on verse la base de concentration Ch sur I"acide de concentration Ca.
La variation du pH serait en fonction du volume de NaOH verse, pIl={(v). Les ions
Na* et CI- sont indifférents. '
Ca=Na ;Cb=Nb

La réaction globale : HyO* + OH- — 2H,0.
Soient na et nb le nombre de mole, respectivement, des ions HaO* et OH- contenus
dans les volumes Va de I'acide et V de la base ajoutée.

na = NaVa.10-% ' :

nb = Nb.V.103
On cherche a déterminer le pH de la solution en fonction de V.

N
- V=0 Avant l'addition de NaOH
Solution d’acide fort : pH =-log Ca =-log Na




- V< Ve. Avant le point d’'équivalence (nb<na)
['acide nest pas encore totalement neutralisé.

.1 _na-—nb na—nb
[I{}O ]: . (V ¢ -3
g a+ V)10
S NaVa — NbV
[0 ]= 22000
Va+V
NaVa—NbV
pH = ~~Iog—~q——3-~———
Va+V

- V= Ve. Point d’équivalence. na = nb
Le point d’équivalence s’appelle aussi la neutralité. Au point d’équivalence tous les
ions HzO* libérés par 'acide sont captés par la base.

na = nb

Na Va = NbV

Puisque V=Ve ona NaVa=NbVe

Toutefois, I'équilibre de dissociation ionique de l'eau répond a la loi d’action de
masse.

Ke = [HO" | [OH |= 1014

Or  [HsO*]=[OH-] =107

Diott pH =7

- V> Ve La base est en exces. nb > na
nb—na _ NbV —~ NaVa
(Va+V)10-3 Va+V
La solution contient la base forte
N6V — NaVu
Va+V
On peut ainsi représenter le pIH en fonction du volume de la base ajoutée.
Un raisonnement identique s’applique aussi au dosage d’une base forte par un acide
fort.

loH -] =

pH =14 + log

V-2- Neutralisation d’un acide faible par une base forte

Exemple du dosage de CHsCOOH par NaOH
CHs COOH + Na OH  — CHsCOO Na + H0O.

Soient :

na : nombre de mole de CH3sCOOH contenu dans la Solution 8 doser : na = NaVa 103
nb : nombre de mole de NaOH contenu dans le volume V Versé - nb = NbV 103

On détermine le pH = {(V)naon.

-V =0. Avant l'ajout de NaOH
La solution contient 'acide faible CH,COOH
Le pH est donné par :



1
pH = 5 (pKa —log Ca) Avec Ca = Na

- V< Ve Avant l’équivaknce. 1na > nb |

CHzs COOH + NaOH - CHyCOO Na + HyO

Avant réaction na nb
Apres Réaction na-nb.... 0 . . nb . ,
La solution contient I'acide faible et sa base conjuguée (mélange tampon)
Ch o NbV
H=pKa+log— dou pH = pKa +log ————
P “Ca Pl “"NaVa—-NoV

- V= Ve. Le point d’éguivalence

NaVa= NbVe

Tous les ions HsO* libérés par I'acide sont captés par la base. C'est donc la base faible
CHaCOO- qui donne le pH.

1 1
pH =7+ 5 pKa + 5 logCh

p;;"—f?**

I
s
b
o
+

Remargue : A la demi-équivalence V= Ve/2

NbV

NaVa — NbV

Sachant que NaVa = NbVe

On peut aussi écrire en fonction de Ve : “'

. _ NbVe/2 : -
pH = pKa + log- YE d'ot  pH=pKa I
NbVe — NbVe/2 ‘

pH = pKa + log

- V>Ve. La bdse est en excés
Apres I'équivalence, tout 'acide a donc réagit. L exces de la base reste en solution.
On est donc en présence de la base forte NaOH en excés el la base faible CHsCOO-.
C'est la base forte qui impose le pH.
) , NOV — NaVa

pH =14 +log ———r
Représentation du pH = {(V)

Le méme raisonnement s'applique au cas du dosage d'une base faible par un
acide fort.

VI - LES INDICATEURS COLORES .

Lors du titrage acide-base, il est important de connaitre le point d’équivalence le plus
exactement possible. Le tracé de la courbe de neutralisation, pH = £(v), peut conduire
a la détermination du;point d’équivalence. Cependant, la détection du saut de pH
peut aussi étre faite en ajoutant a la solution un indicateur coloré. Ce composé




préesente deux colorations suivant qu'il se trouve sous sa forme acide ou basique. Ces
formes dépendent du pH du milieu ot il se trouve selon I'équilibre suivant -

Hind + H.0 Ind- + HO".
Forme acide forme basique
Cq s
Exemple : 'hélianthine (acide dimethylamino-azobenzéne»sulfom‘q_ue)
CH;
S
N_ — N=N - —80,H
N-{O -1 (O )-s
CH; .

Forme acide : rose pour pH <31
Forme basique : Jaune pour pH > 4,4

[In,(i“]

A cet equilibre s’applique la relation : pH = pKa + Ingm
ne

La coloration de la solution dépend du rapport [Ind- 1/[HInd] et donc du pH de la
solution du fait que chacune des deux formes a sa propre couleur.
Lors d'un dosage, pour mieux distinguer le changement de couleur, il faut que la
concentration de l'espece prédominante HInd ou Ind- présente une concentration dix
fois plus élevée que celle de la forme conjuguée. On ne peut donc que localiser la
zone de pH dans laquelle se produit le virage de l'indicateur coloré.
Ainsi pour mieux distinguer C; i faut que :

Lglﬁd > 10 soitpH < pKa-1

[Im[ —]
De méme pour distinguer nettement la couleur C», il faut que :

Jl’ld—l » 10 soit pH > pKa +1

[H[ml ]
La zone de pH dans laquelle se produit le virage de l'indicateur coloré se situe dans
Uintervalle pKa-1 et pKa+1. ,
Exemples d'indicateurs colovés et de leurs zones de virage

pKa | Zone de virage | Changement de couleur
Indicateur Hind Ind-
Heélianthine 36 13,1-44 | Rouge jaune
Rouge de méthyle 52 144-62 - Rouge jaune
Bleu de 7,1 6,276 Jaune bleu
bromothymol
Phénolphtaléine 9.4 8 -10 Incolore rose T

Il est donc nécessaire de choisir 'indicateur convenable pour un dosage acide-base.
Sa zone de virage doit recouvrir le mieux possible le saut de pH accompagnant le
point d’équivalence.
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CHAPITRE II
REACTIONS DE PRECIPITATION

I- RELATION ENTRE PRODUIT DE SOLUBILITE ET SOLUBILITE

_ Pour de nombreuses substances solides mises en solution dans un volume connu de
solvant (tel que 1'eau), il existe a température donnée une limite de solubilité au-dela

de laquelle la substance ne peut plus étre dissoute : ¢’est la solubilité maximale.

I-1- Définitions
¢ La solubilité d'une substance est la quantité maximale de cette substance que ['on
peut dissoudre dans un volume donné de solvant.
¢ Une solution dans laquelle la solubilité maximale d’uhe substance est atteinte est
dite : solution saturée. Le systeme est alors composé de deux phases en équilibre

- une phase solide (le soluté non dissout).

- Une phase liquide contenant du soluté dissout.
De ce fait, I'é¢tude des équilibres dissolution - précipitation est une apphca’mon
directe des lois générales des équilibres

I[-2- Produit de solubilité et solubilité
Parmi les complexes se formant entre cations métalliques et ligands anioniques,
certains ne portent aucune charge.
Exemples : AgClL(1Agr +1Cl7), BaSOs (1Ba?* + 1504%), AgoCrOg 2Agh + 1CrO42)
L'eau solvatant mal les especes électriquement neutres, il arrive que ces comyplexes
soient peu solubles. On observe alors la formation de précipités.

Considérons la réaction de formation de complexe: M* + L- < ML et supposons
ML peu soluble en solution aqueuse. Deux cas peuvent se présentet en pratique :

* la solution est saturée de ML et il y a du ML en exces sous forme de précipité. On a
alors les deux équilibres simultanés :

ML(s) <> ML et ML (s) & M* + L-

Exemple : AgCl(s) < AgCl et AgCl(s) <= Ag* + CI

Lactivité de ML(s) étant égale a1, 'application de la loi d’action de masse a ces deux
équilibres donne :

- Pour le premier : [ML]= Sy = cste (a température donnée). Sy étant alors la solubilité
intrinseque de ML.

- Pour Je second : Ky étant la constante de dissociation du complexe.

e bl ]

ML _
Des relations précédentes on tire : [M*][L-] = KaSo = K
s est par définition le pmg LuL de solubilité de ML. Kq et Sy étant généralement petits,
K lest a fortiori et on utilise pluq commodeément pls = -log K.
Dans le cas de AgClon a, ainsi, pls =972,




* la solution n'est pas saturée de ML. Dans ce cas [ML]<S; et par conséquent :
[M*][L] = Ka[ML] < Ks
Dans ce cas on a nécessairement  [M*][L]< K.

Généralisation ;
On considere les équilibres
MmLp(s) & MuLp
MmLp < mMPp* + plLa-
Equilibres qu’on écrira désormais sous la forme
Mmlp(s) & Mmlp < mMp+ + plLav
La relation du produit de solubilité s'écrit :
Ks = [Mp]m[La-]p. On définit pKs = -logKs,
Exemples :
- pour AgoCrOy, Ky = [Ag+]2[CrO2] = 10-118,
- Pour Hgly, Ks = [He?[[I-]2 = 10-283,

Quelques ordres de grandeurs a 25°C :

Solide Agl AgCly) CaCOs |
pK; v 16,1 98 85
K, 7,94.10-17 1,58.10-10 5,01.10

Solubilits croissante

1-3- Conditions de précipitation
Considérons une solution de concentration Cien ions Mp*, on ajoute progressivement
dans cette solution I"anion L»- On distingue alors deux situations
- la solution reste limpide (pas de précipité), elle n’est donc pas saturée,
Condition de non précipitation ; [Mp*[m[Lu]p < K,
- La solution est saturée, il y a donc formation de précipité.
Condition de précipilation ; [Mp*m[Lm]p = K

Domaine d’existence du précipité :

Sil'on se place a 13 limite de précipitation (le précipité apparait) on a [Mp*] ~ ;.
Ona donc G[Lx-lp = K On en tire : [Lo]py, = K /Cm,

Avec [Lm]pyy, = concentration limite de L.

Passons aux‘]ogarjﬂ”xmers C-plogLa]Pim = -log K + mlogC:.

5t on pose pLim = -log[ L2 i, il vient :

L,
pLy, = —(pk, +mlog C)
P

im

Le domaine d’existence du précipité s'obtient alors le long d'un axe croissant en
pL = -log{Lm]

[S)
(8]



Domaine d’existence PAS de précipité
du précipité Mpr* et Lm- coexistent
J _ >

pLiim pL =-log[Lm]

1I- ETUDE DE LA SOLUBILITE

Deux cas sont a envisager :
* ML ot MulLp est le seul complexe formé et il est peu soluble
» Il existe d'autres complexes, mais porteurs d’une charge électrique, ils sont
solubles.
I1-1- Cas d'un complexe unique peu soluble
On ne corisidére que les équilibres de type :  MuLp(s) & Mmlp < mMpt + pLm

11-1-1- Apparition du précipité et solubilite
Supposons qu'on ajoute, soit des ions MP* a une solution de L#- jusqu’a apparition
du précipité, soit du solide ML dans une solution de L™ jusqu’a saturation. La
solubilité totale de M (ou de ML) exprimée en moles de M dissoutes est :
Sw = [MPF] -+ L]
La solution étant saturée on a :
[ML] =Sy et [M#] = Ks/[L™] Soit -
SM == SO + ]i S
[Lm]
Elle dépend donc de la quantité e L présente initialement en solution.
La solubilitée dans "eatt pure est un cas particulier : si on dissout ML dans I'eau pure

ona [Mp] = L] = y K,

Sy est souvent négligeable devant [M #*]. C'est ce que nous admettrons dans la suite.

Dans ce cas : SM ~ Ks

[1-1-2- Précipitation par excés de réactif
Considérons une solution contenant des ions 5042 telle que Cp = [SO4Z] = 10-3M. A
cette solution on ajoute progressivement des ions Ba2*.
Le sulfate de baryum (BaSO4, pKs = 10) précipite des gtie la concentration introduite
est telle que la relation du produit de solubilité est vérifiée, soit [Ba2*] = Ks/Cq = 107,
c'est-a-dire dés la premiere goutte de réactif ajouté. La précipitation se poursuit avec
I'addition d'ions Ba?* et pour une quantité introduite égale au nombre de moles de
504% initial, la composition de la solution équivaut a une solution saturée de BaSOy
dans l'eau pure. On a alors la solubilité intrinseque de BaSO4 négligeable

[SO42] = [Ba2'] \/K =105 = 102Cy,
On a donic 1% du sulfate initial sous forme de BaSOy précipité. Pour obtenir une

précipitation complete a 0,1% pfes, soit une concentration résiduelle [SOg>] = 10°
mol/1, il faut: [Ba2*] = [SO42] = 10~ mol /1.
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1-1-3- Effet d’ion commun
Considérons la dissolution de AgBr dans l'eau pure. pKs = 12,3 & 25°C
Ag Br === Ag" + Br

Ks=[Ag"] [Br] = g?
s=/Ks =102 = 7.107mol /1

Sil'on ajoute ou si l'eau contient préalablement 0,1 mol/1 de NaBr, la solubilité s” de
AgBr devient:

Ks=[Ag"] [Br].

[Agr]=s

[Br-]=01+¢

= Ks=(s") (s+0,1)

s? négligeable d'ou Ks=0,18" ;8 =103z 5102 mol/1; d’otr s'< s.
On parle de recul de solubilité par effet d’ion commun.

11-1-4- Effet du pH sur Ia solubilité
Le pH peut étre un facteur 1mpo1iam susceptible de modifier la solubilité d’un sel.
Exemple ; cas des hydroxyles métalliques : M(OH)y === M + n OH-

Ks = [Mr+][OF- ]
10 Y

=[5
Log Ks =log s + n (-14 + pH)
Log s =log Ks + n (14-pH)
5i pH diminue, s augmente.
On peut ainsi tracer la courbe s = f (pH), ce qui permet de déterminer les domaines
de précipitation et de solubilité d"un hydroxyde donné.

II-1-5- Effet de la température sur la solubilité
La solubilité d'un composé dépend de la valeur du produit de splubilité K du
composé et la valeur de K dépend de la température T selon la loi de Van ' Hoff
dInK,) A HY
dr RT’
AFY est ["énergie (Lﬂmalpm standardjde la réaction de dissolution '
- SiAHY> 0 lorsque la température augmente, K; augmente et la solubilité s
augmente. E\T[ﬂ]'_lp]ﬁ;‘ CuSOy4, Nall, PbCl,.
- S14HY < 0 : lorsque la température augmente, K diminue et la solubilité s
diminue. Exemple : le calcaire (CaCQs).
Clest le signe de I'enthalpie standard de dissolution qui détermine le sens de

,l évotution de la solubilité s avec la température T. Le plus souvent la solubilité d'un

COmpose Lomque augmente avec la tcmpemtm e,

o
U



I1-2- Cas de complexes successifs

Dans le cas de complexes stuccessifs, contrairement au cas précédent, l'introduction
de réactif en excés peut induire une augmentation de la solubilité, voire la
redissolution complete du précipité.

Solubilité de Ag* enn milieu chlorure

En- milieu chlorure, par suite de la formation de AgCly, la solubilté de AgCl
augmente. En effet, les tables de constantes mentionnent outre le complexe AgCl
(logPs = 3,1) tres peu soluble (pKs = 9,72), le complexe AgCly (logPz = 5,4). La forme
prédominante en solution est fonction de la concentration en chlorure et on congoit |
I'existence d’une variation correspondante de solubilité de I'argent, Sag donnée par :
Sag = [Ag*]+[AgCl+[AgCly].

Ainsi, dans une solution de HCI molaire, la solubilité de AgCl est supérieure a celle
de I'eau pure par suite de la formation du complexe AgCla-.

Redissolution de Hegl, dans un exces de I-

L’addition progressive d’iodtre I a une solution d'un sel mercurique Hg?" conduit a
la précipitation d'iodure mercurique rouge Hgls selon la réaction :

Hg2" + 2- & Hglys puis dans un exces de I, on observe la redissolution de Hglag)
selon la réaction :
Hglos + 2I- < Hgls

et la solution devient incolore.

Table des produits de solubilité mesurés a 25°C

Métal Composé Formule Ks
Alumniniuin hydroxyde d'aluminium AL(OH)s 3.10-34
Argent chlorure d'argent AgCl 1,82.10-10
Caleium carbonate de calcium Ca?Oa, 4,510°
calcite
hydroxyde de calcium Ca(OH)2 6,5.10°
Cuivre(lI) hydroxyde de cuivre(Il) Cu(OH)2 4,8.10-20
Fer(1I) hydroxyde de fer(I) Fe(OH)2 4,110
Fer(111) hydroxyde de fer(IIT) Fe(OH)s 2.10%°
Magnésium. carbonate de magnésitm MgCOs 3,5.108
hydroxyde de magnésium Mg(OH), 7,1.1012
Mangdneése sulfure de manganese Mn5, rose 3.101
Merctire(I) chlorure de mercure(I) HegxClo 1,2.10-18
Ploinb chlorure de plomb PbCly 1,710
chromate de plomb PbCrOq 3101
iodure de plomb Pbly 7,9.10%
sulfate de plomb PhSOy 1,6.104
Zine sulfure de zinc ZnSs 2105
/

,/.




CHAPITRE IIT
REACTIONS D’OXYDO-REDUCTION

I- LES BASES DE L'OXYDOREDUCTION

- I-1- Notion d’oxydoréduction

Les réactions d’oxydoréduction occupent une place importante aussi bien en chimie
(corrosion,  générateurs  électrochimiques...) qu'en  biologie  (réactions
enzymatiques....). Il est donc essentiel de comprendre parfaitement le
fonctionnement de telles réactions.

Pour ce faire, raisonnons sur I'expérience suivante :

Placons un long copeau de cuivre dans une solution contenant des ions-argent.

- Copeau de cuivre

Solution de nitrate d’argent

\\\\. Ag+,N O 3~

-

Tres rapidement, la solution devient bleue en raison de la présence en solution d’ions
cuivre(ll) notés Cu?* et le cuivre se trouve recouvert d’une épaisse couche blanchatre.
Cette expérience montre que deux transformations chimiques se font
simultanément :

- le passage en solution d'une partie du cuivre sous forme d’ions Cu2*

- la transformation des ions argent (I) (Ag*) en argent métallique (Ag) déposé sur le
morceau de cuivre,

Le passage de Cu métallique aux ions Cu?* se fait par perte de deux électrons selon la
réaction : Cu(s) — Cu?*(aq) + 2. :

Le depdt d'argent métallique sur le copeau de cuivre se fait selon la réaction
Agt(aq) + 16 — Ag (s).

Ainsi les transformations observées mettent en jeu un échange d’électrons et la
combinaison des deux réactions reflete la réaction chimique observée
expérimentalement. Le cuivre métallique perd des électrons qui von: ptés par
les ions Ag*. La réaction chimique qui a lieu dans le bécher est nommeée réaction
d’oxydoréduction.

w
i

[-2- Btat d’oxydation d'une espeéce
L'exemple précédent montre que lors d’une réaction d’oxydoréduction, certaines
especes perdent des électrons tandis que d’autres en gagnent.
!
[-2-1- Définitions
Un oxydant est une espece susceptible de capter un ou plusieurs électrons.
Un réducteur est une espece susceptible de céder un ou plasieurs électrons,
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oxvdation et réduction

Une réaction d’oxydoréduction se décompose en deux réactions (ou équilibres) dites
électrochimiques dont la forme générale est :

Oxydant + "n" électrons < réducteur

De facon condensée : Ox + né .<> . Red

Dans l'exemple précédent: Ag*(aq) + 16 = Ag (s)

Si I'équation évolue en sens direct (vers la droite), les ions Ag" subiront une
réduction.

Si I'équation évolue en sens inverse (vers la gauche), 'argent métallique subira tne
oxydation. '

L'oxydant et le réducteur intervenant dans une réaction d’oxydoréduction forment
"un couple redox", chacun étant lié & 'autre par un échange d’électrons.

Par convention un couple redox se note de la maniere suivante :

forme oxydée / forme réduite

Le couple redox correspondant a la réaction Ag*(aq) + 18 <= Ag (s) est (Ag*/Ag).
Celui correspondant a la réaction Cu(s) < Cu?*(aq) + 2& est (Cu®/Cu).

Cette notation doit étre respectée quelque soit le sens d’évolution de la réaction
(oxydation ou réduction).

I-2-2- Nombre d’oxydation d’un élément
Dans le but de savoir si une espece joue le rdle d’oxydant ou de réducteur vis-a-vis
d’une autre espeéce, il est essentiel de connaitre son état d’oxydation. Pour ce faire, il
faut déterminer son nombre d’oxydation qui reflete de son état d’oxydation.

Définition : le nombre d'oxydation d'un élément (n.0.) est une grandeur entiére
positive ou négative et notée en chiffre romains, correspondarit a la charge fictive

portée par une espéce,

méthode : nombre d’oxydation d'un élément

Déterminons le nombre d'oxydation des éléments qui constituent la molécule d’eau.
’ @ @

(o) O,
H H H H

L'oxygene, plus électronégatif que I'hydrogene va avoir tendance a attirer a lui les
électrons mis en jeu dans chaque liaison. L'oxygene est alors entouré de 8é tandis
que I'hydrogene n'en posséede plus. (Les électrons sont toujours mis en commun
mais plus proches d'un des éléments).

Oxygene isolé : 6€
Oxygene dans H20:82 | 268 en exces done : n.o. = -1
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Hydrogene isolé : 1é }
Hydrogene dans H»0 : O 1é en défaut donc: n.o. = +]

a) éléments isolés (atome, ion)
- Le nombre d’oxydation d'un élément isolé sous forme atomique estnul : n.o. = 0.
‘En effet, puisqu’il n’est lié & aucun autre atome, le nombre d’électrons qu'il possede
reste le méme. Exemples : n.o. (Cu) =0

n.o. (Ag)=0
- Concernant les ions atomiques, leur nombre d’oxydation est égal a la valeur de leur

charge. Exemples :  n.o. (Cu2*) = +1I
n.o. (Ag*) = +I
n.o. (Cl)=-1

b) molécule diatomique homonucléaire
Une molécule diatomique homonucléaire est formée de deux atomes identiques. Ces
deux atomes ont donc la méme électronégativité et garderont le nombre d’électrons
qu'ils possédent dans leur état isolé. Leur nombre d’oxydation sera nul.
Exemples :  molécule de dioxygene O, : n.o.(0)=0
molécule de dichlore Cla: n.o. (Cl)=0

c) molécule diatomigue hétéronuclénive

Une molécule diatomique hétéronucléaire est constituée de deux atomes de nature
différente et donc d’électronégativités différentes. I un des éléements attirera aingi a
lui les électrons partagés dans la liaison covalente.

méthode : nombre d’oxvdation au sein d’un édifice hétéroatomique
q

Considérons la molécule de chlorure d’hydrogene HCI.

Hee(l

Le chlore est plus électronégatif que 'hydrogene (échelle de Pauling). Il va donc
s'entourer de tous les électrons mis en commun dans la liaison.

Alnsi

Chlore 1solé : 7&

Chlore dans la molécule HCl - 86 léeen exces :n.o. = -]
Hydrogeéne isolé : 1& 1 _

Hydrogene dans la molécule HCI : 0e f Té en deéfaut: n.o, = +]

d) effet polyatomigue

Pour connaftre I'état d’oxydation d’espeéces composant un édifice polyatomique,
nous considérons comme fixes les nombres d’oxydation de Foxygene et de
S - N g L7 s - L7 . N 4 £ ; i i }
I'hydrogene (-1T pour 1 oxygene et +1 pour I'hydrogeng). Les nombre d oxydation des
autres constituants sont alors déterminés par la résolution d’une simple équation.
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nombre d’oxvdation au sein d’un édifice polyatomique

¢ Déterminons I'état d’oxydation du chlore dans I"acide perchlorique HCIOa.
L'ensemble n’est pas chargé, le nombre d’oxydation global de I'édifice est nul. Ainsi
la somme de tous les nombres d’oxydation est nulle, soit :

n.o.(H) + n.o.(Cl) + 4 n.o.(O) =0

)+ no(Ch+4 (-I)=0 . , ‘ , o . ‘
n.o.(Cl) = -(+1)-4(-II) d’ot n.o.(Cl) = +VII '

Dans Iacide perchlorique, le chlore est a état d’oxydation +VII.

° Considérons un édifice polyatomique chargé: Cr2O07% (ion dichromate) et
déterminons I'état d’oxydation du chrome :

21n.0.(Cr) + 7 n.o.(O) =-1I

2n.0.(Cr) + 7(-11) = -II

2n.0.(Cr)=-7(-1I) -1 d'ott n.0.(Cr) =+VI

Dans I'ion dichromate, le chrome est 4 1'état d’oxydation +VL.

e) exceptions

* Dans les peroxydes (composés contenant un pont peroxo "o-0", le nomibre i
d’oxydation de I'oxygéne vaut -1. Exemple : HxO» : H-0-O-H

* Dans les hydrures métalliques, le nombre d’ xydation de hydrogene vaut -1

Exemples ; LiH, LiAlHg, NaBHsy,...........

I-3- Couple oxydant / réducteur
L'état d’oxydation d'une espece permet de savoit quel composé va jouer le role
d'oxydant ou de réducteur dans une réaction électrochimique. Il sera alors aisé de
savoir quelle espéce sera oxydeée et quelle autre sera réduite.

Définition :

Dans un couple redox, le composé chimique de plus grand nombre d’oxydation
jouera le réle d’oxydant. Celui de nombre d’oxydation plus faible sera le réducteur
du couple.

méthode : oxydant et réducteur

Considérons le fer monoatomique. Ce composé existe sous une forme solide (Fe) et
sous deux formes ioniques (Fe2* et Fed*),
Ona:no. (Fe)=0, no. (Fe?)=+I, n.o. (Fed*t) = +111

En géneéral, la forme oxydée d'une espece chimique est toujours associée a sa forme

réduite de nombre d’oxydation immédiatement inférieur. L

Dans le cas du fer, nous pouvons donc définir deux couples redox (Ox/ Red) :

(Fe2" /Fe) (Fe¥ /Fe?")
I
Fe Fe?* Fe I
i { I .
i ¥ i

n.o.




Cet exemple montre aussi qu’une méme espéce peut jouer a la fois le réle d’oxydant
et de réducteur au sein de plusieurs cotples redox.

I-4- Comment équilibrer le bilan d'une réaction redox ?
Une réaction d’oxydoréduction peut se décomposer en deux demi-équations,

- chacune faisant intervenir la forme oxydée et la forme réduite d’'un couple redox.

Couple (Ox1/Red:) Oxi+né < Red: (réduction de Oxy)

Couple (Ox2/Red>) Reds = Oxo+né  (oxydation de Redbs)

Réaction globale : Ox; + Reds < Oxz+ Reds

Définition : Une réaction d’oxydoréduction est une réaction chimique qui fait
intervenir les formes oxydées (oxydant) et les formes réduites (réducteur) de deux
espéces chimiques. Elle est la somme de deux demi-équations (une oxydation, et
une réduction). Dans cette réaction, 'échange d’électrons est implicite, c'est-a-dire
que les électrons n’apparaissent pas dans le bilan.

méthode : équilibrer I"équation bilan d’une réaction d’oxydoréduction

Considérons les couples redox mis en jeu dans le premier exemple de ce chapitre :
(Agr/ Ag)et (Cu2/ Cu).
Les demi-équations redox correspondantes, equilibrées en éléments et en charges
sont les suivantes : Ag*(aq) + 1é <> Ag (s)

Cu(s) < Cu?"(aq) + 2¢
Les électrons libérés par le cuivre (réducteur) vont étre captés par les ions Ag*
(oxydant). Il est donc nécessaire que le méme nombre d’électrons apparaisse dans
I'équation correspondant a la réduction des ions Agt:

2Ag"(aq) + 28 < 2Ag (s)

Nous pouvons maintenant sommer les deux réactions afin d’obtenir I'équation
globale de la réaction redox
Cu(s) < Cu?*(aq) + 28
2Agt(ag) +2¢ < 2Ag (s)
Cu(s) + 2Ag*(aq) < Cu*(aq) + 2Ag (s)
On peut remarquer que I'échange d’électrons n’apparait pas dans le bila global.
En terme de nombre d’oxydation on peut remarquer que Cu (oxydé) voit son
nombre d'oxydation augmenter alors que l'argent (réduit) voit son nombre
d’oxydation diminuer.

+1  réduction 0

T

| '
Cu+ 2A¢g* s CE;IQ*' +2Ag
[ ;

d‘?imq*i‘ﬂ
Cas du couple (MnuQOyg / Mn?*)
La détermination du nombre d’oxydation du manganese (Mn) au sein des deux
especes formant le couple permet de distinguer I'oxydant du réducteur.
Ainst MnOy est 'oxydant du couple et susceptible d’étre réduit -
MnOy +né < Mn?+
L'élément oxygeéne n’apparait pas dans le membre de droite, il nous faut donce faire




intervenir des molécules d’eau :

MnQyg +né < Mn?* + 4H,0

L'équation est alors équilibrée en oxygeéne mais ne 'est plus en hydrogene. Nous
allons faire apparaitre 'hydrogene dans le membre de gauche sous forme de
protons H* :

MnOyg +8H* + né < Mn2* + 4H0

-l ne-reste plus qu'a équilibrer en terme de charge en ajustant le nombre d'électrons .

échangés. Mn passe de I'état d’oxydation +VII a +I1, ce qui correspond bien & un
échange de 5 électrons, d’ou :
MnQOg +8H* + 56 < Mn2* + 4H,0O

ITI- POTENTIEL D'EQUILIBRE D'UN COUPLE REDOX

II-1- Pourquoi classer les couples redox ?
Dans le premier exemple de ce cours nous avons vu que le Cu métallique est capable
de réduire les ions Ag* en Ag métallique. Si nous réalisons la méme expérience en
remplacant la solution contenant les ions Ag* par une solution conteriant des ions
Zn?*, il ne se passe rien : le cuivre n’est pas capable-de réduire les ionis Zn2* en Zn

métallique.

(Ox/ Red) (Ox/ Red)
A A A
Ag ~~/£Xg‘ Cu?* 4 Cu
Cu? 44— Cu In?4— 7n
F\\ //
réduction Aucune réaction

ction

Cu+ 2Agres Cu + 2Ag

o?ydd Hoth |
Comment peut-on expliquer le comportement de Cu vis-a-vis des iohs Agt et 7n2+?
Plus généralement, comment peut-on prévoir si une réaction entre deux especes est
thermodyriamiquement possible 7

I-2- Notion de potentiel relatif 4 un couple redox
Un meétal placé dans une solution se met en équilibre avec cette solution en
s'ionisant, c'est-a~-dire qu'une infime quantité du métal passe en solution. Cette
réaction d’ionisation correspond a un équilibre redox entre le métal et ions
meétalliques présents en solution:  M(s) < Mn*(ag) + né
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Métal

- +(
- +
- +
- +
- +
- +
- +
g
solution Différence de potentiel

Lorsque I'équilibre d’ionisation est établi, il apparait une distribution de charge a
Iinterface métal/solution. Le systéme obtenu peut alors étre assimilé a un
condensateur plan, caractérisé par une différence de potentiel AVeq (Eeq) entre le métal
et la solution.

définition

L'association entre un conducteur electrique (le métal) et un conducteur ionique (la
solution) réalise une électrode. ‘
Chaque électrode mettra en jeu un couple redox dont nous pourrons déterminer Je
potentiel d’équilibre.

Le potentiel d’équilibre de I'électrode formée par I'association d’un métal et d’'une
solution sera mesuré par rapport a une électrode de référence. Tous les couples redox
sont classés par rapport a une électrode de référence. Par définition, le potentiel
d’equilibre de I'électrode (métal/solution) est connu et constant.

()
(N



I1-3- Relation de Nernst : potentiel d’équilibre

Soit le couple Ox/Red du méme couple caractérisé par 1'équilibre électrochimique : @
aOx +né <> PRed %
Le potentiel d’équilibre de cette électrode est donné par la formule de Nernst : |
RT_  [0x]® ‘

In—
nfF [Redlf
R: constante des gaz parfaits (R = 8,314 ] K-1.mol)
F: constante de Faraday (F = 96500 C.mol)
T température de mesure exprimé en Kelvin (0°C = 273K)
N nombre d’électrons mis en jeu dans la demi-équation redox.

°: potentiel standard du couple (voir 11-4)

E, . (Ox/Red) = E, (Ox/Red) +

Application de la relation de Nernst

» Considérons le couple (Cu2*/Cu) dont I'équilibre redox est le suivant :

Cu?*+26 <« Cu

A l'interface métal/solution, il apparait un potentiel d’ ethble dont I'expression est
donnée par la relation de Nernst :

14 fpe ) RT  [Ce?*]
E, {tu‘ fCu) = Ey {0 /tu)+ —In —
’ ) ZF Luu(

Deux électrons sont mis en jeu dans cet équilibre. Les ions Cu?* constituent I"espece
oxydante et le métal Cu constitue le réducteur.

* La relation de Nernst se complique lorsque 1'équilibre redox fait intervenir des
protons H*. Exemple :
MnOg + 8H" + 58 < Mn2*t + 4H,0

L'équilibre faisant intervenir 5 électrons ainsi que 8 protons, on écrira la relation de
Nernst de la facon suivante
RT [.Mn@;}[ﬁ"*’“jg

E o (MuOy /Mu™) = B (MnO; /M) +

I1-4- Potentiel standard d'un couple redox
Nous pouvons remarquer que le potentiel standard E° associé & un couple (Ox/ Red)
dépend de plusieurs facteurs :

- de la concentration des especes oxydantes ot réductrices.

- du pH de la solution lorsque I'équilibre fait intervenir des protons H*.

- de la température du milieu d’étude.
A fin de pouvoir comparer les potentiels de plusieurs couple‘; redox, des conditions
dites standard ont été définies. Ces conditions sont les suivantes

- la solution est supposée idéale : les solutés ne subissent aticune

interaction et la concentration des especes est égale a Tmol L,
- Les pressions des espéces gazeuses sont égales a 1 bar.
-le pH est égal a 0.




B (MnO; /Mn®¥) = By (MuO] /Mn®") +

méthode : Potentiel standard d’un couple redox

Etudions a nouveau le couple (MnOy / Mn?*) dontI'équilibre redox est le suivant :
MnOy + 8H* + 5& <« Mn2*t + 4H)0

La relation de Nernst associée s’exprime comme suit :

BT [MnO J[HT]?

e Eﬁl v

5F M2 +] ,

Dans les conditions standard, toutes les concentrations sont prises égales a 1 mol.L-
et aucune interaction n’existe.

Alnst : E, (A/an[, Mt ): E° (MnO[f /]V[nz'*)

On constante que le potentiel standard est une valeur fictive puisqu’elle correspond

du moins pour une solution, & un état ot il n'y aurait aucune interaction entre

molécules de solutés pour une concentration de ITmol. L1,

11-5- Prévision du sens d’évolution d’une réaction d’oxydoréduction
La connaissance de la valeur du potentiel standard de chaque couple redox va nous
P
permettre de les classer sur un axe gradué en terme de potentiels.

E%(Ox / Red)
&

oxydation

I Ox; - Red,

HOUVOIr OUVOIY ; i,
poTvoIr pouve Ox, +Red, < Red, + Ox
oxydant j / W réducteur 1 2 th 2
Ox; ~§— Redzl LMJ
N e réduction

Le pouvoir oxydant des especes augmente de facon ascendante sur la partie gauche
de I'axe tandis que le pouvoir réducteur des especes augmente de facon descendante
sur la partie droite de l'axe. '

Le réactif Oxy subira donc une réduction pour se transformer en Reds.

Le réactif Redsz subira donc une oxydation pour se transformer en Oxo.

Exenﬁz jle :
E°(Cu?/Cu) = 0,34V et E°(Ag+/Ag) = 0,80V. Ces potentiels ont été mesurés par

rapport a une électrode réference. C'est I'électrode normale a hydrogene (ENH).
En placant ces valeurs sur un axe des potentiels, nous pouvons prévoir la réaction

E° (V)

A

_
@j“ 26 080V réduction

J r ] ;o
\, Cu+2Ag @ Cu? + 2Ag '

oxydation

Cu? 44— Cu 1 0,34V
v | o

SN

(e
wn



La prévision du sens de réaction par comparaison des potentiels standards
fonctionne bien lorsque ces derniers ne sont pas trop proches. Pour étre certain que la
réaction considérée évoluera bien dans le sens prévy, il sera essentiel de confirmer
notre prévision en appliquant la méme regle aux potentiels des couples calculés par
la relation de Nernst. -

.~ II-6- Constante d’équilibre redox
La constante d'équilibre K d'une transformation chimique est une grandeur capable
de fournir une information précise quand au sens d’évolution de cette
transformation. ;
Considérons la réaction entre deux couples redox (Oxi/Red;) et (Oxa/Reds) qui
échangent un seul électron (n=1).
Oxi+é <« Red: E°(Oxi/Reds)
Oxzt+ e << Reda E°(Oxz/Redy)
Le bilan global de la réaction est le suivant :
Ox1 + Reds < Oxp+ Redy
La constante d’équilibre associée s’écrit :

- %[R‘Eﬁi
K=
[0, ]

m o

ned,

L'objectif est donc d’établir une relation entre la constante d’équilibre du systeme et
le potentiel redox associé a chaque cotple.

[1-7- Electrode normale a hydrogéne (ENH)
L'électrode normale a hydrogéne est une électrode de référence composée d'une
solution d’ions Hs0* en coritact avec du dihydrogene gazeux (Ha) et une tige de
platine (Pt). Elle est symbolisée par : Pt / Ha(g) , H*(aq).
_Elle met donc en ceuvre la couple H* (aq)/ Ha(g) et fait intervenir la réaction :
2HY + 28 <« H,
Cette électrode est utilisée dans des conditions particulieres ;

- P(Hz) =1 bar

- [Ha04] =01 mol/1
L'équation de Nernst de cette électrode est alors :

+ 12

E=E(H"/H,)+ —RTIH L]

2F  P(H,)

Dans les conditions précédentes : E = B°(H*/ Hy).

L'intérét de I'électrode normale a hydrogene réside dans le fait que son potentiel est
le potentiel standard du couple redox et ne dépend donc de rien excepté de la
température. Ainsi, elle sert d'électrode de référence pour tous les autres potentiels.
Par convention, on choisit: E(H * / Ha) = 0,00V,




Pt

—
7/4__* entrée de H,(g)
<——“ Solution
| d'ions H,0*
' g 0o 0,1 mol/l
oo

Electrode normale 3 hydrogene

IV-LES PILES ELECTROCHIMOQUES
Une pile est le sitge d’une réaction d’oxydoréduction. Elle permet de mettre en
eévidence le transfert d’électrons entre deux couples redox.

IV-1- Pile Daniell
Dans une pile les réactifs ne sont pas directement en contact. Dans chaque
compartiment (demi-pile), il se produit la demi-réaction du couple redox
correspandant.
La pile Daniell est constitué d'une électrode de zinc (Zn) plongée dans une solution
contenant du sulfate de zinc donc des ions Zn?* et d’une électrode de cuivre plongée
dans une solufion de sulfate de cuivre (présence d'ions Cu?*). Les deux solutions sont
reliées par un pont salin (solution de chlorure de potassium KCI).
Il existe une différence de potentiel entre les électrodes de Cu et de Zn. Si on les relie
par un fil métallique il y aura passage d"un courant électrique.
Puisque E° (Cu2+/Cu )= O34V/ENH > Fe° (Zn?/Zn) = 076V /ENH le courant
vade Cu a Zn et le transfert d’électrons se fait de Zn vers Cy,
[Ty aalors :

- oxydation de la lame de 7n : n < Zn? + 26 g lame de Zn est alors le péle
negatif de la pile : anode.
- réduction des ions Cu2+ - Cu?* + 28 « Cuy la lame de Cuy est alors le pole

positif de la pile : cathode., ,
La réaction globale de Ja pile est: Zn + Cu? & 7n2+ + Oy



o<

o

Cathode

Pont salin

Gchéna de lo pile Daniell

IV-2- Caractéristiques d’une pile
De facon générale, une pile est constituée de deux électrodes :
- l'une est le sitge d’une réaction d’oxydation, c’est I'anode qui libere des
électrons et qui est le pole négatif : Reds <> Ox3 + né
- Tautre est le siege d'une réaction de réduction, c’est la cathode qui capte
des électrons, c’est la borne positive : Oxz + né <> Redy

La réaction globalé est: Red: + Oxz < Oxi + Reds

Substance Dans une réaction Effet subi Nom de I'¢lectrode
et son sighe
Oxydant accepte des réduction Cathode (+)
électrons
Réducteur Donne des oxydation Anode (-)
électrons

IV-3- Force électromotrice (f.e.m) d’'une pile
La force électromotrice d'une pile est liée a la variation d'enthalpie libre AG at1 cours
d une réaction.
aRed; + DbOxo < cOxyx + dRed

o d
La constante de cet équilibre est: - [OXJC[RG d, |

s
1

Si la réaction dans la pile s'effectue spontanément, le travail transformable en énergie

électrique est mesuré par :

AG = - nFE

n :nombre d'électrons mis en jeu au cours de la réaction

F: constante de Faraday (F = 96500 C.mol")

E - différence de potentiel mesurée aux bornes de la pile (E = Beathode = Eanode), 'est la
force électromotrice de la pile.




Ecathode = différence de potentiel entre la cathode et sa solution.
Hanode = différence de potentiel entre I’anode et sa solution.

La pile debite ou fonctionne lorsque la réaction est spontanée, donc AG negatif.

‘Parailleurs: AG =—-nFE=AG  + RTInK

Dot : F=pg" _:}_3_7: In Kk avec g0 _ _ﬂéﬁi
nk nk

On retrouve la relation de Nernst. :
AT =208K et P =1 atm, R= 8,314 [.K-Tmol! et en passant aux logarithmes
décimaunx, il vient :

E=E"-0,06logK = E® + Oﬁélog%

A l'équilibre, lorsque la pile ne débite plus, E = 0.
Connaissant la valeur de E9 on peut calculer la constante d’équilibre K.

2+ / Q2+

Exemple : pile Fe3t/Fe2t // Sn4t/Sn2
En comparant les potentiels standard :
EO(Fe®/Fezt) = 0,77V/ENH > E(Sn4*/Sn2*) = 0,15V /ENH
Les réactions qui ont lieu dans chaque demi-pile sont alors :
- oxydation a 'onde, pole (- : Sn?t — Spdt + 26
-réduction a la cathode, pole +) : Fe3* +1& — Fe2t
La réaction globale de Ia pile est :

5n?t — Sn#t + 26

2Fed" + 28 — DFe2t

Sn?t + 2Fedt < Spit | 2Fe2

o 24 342
Beb b - e 61l I
o [Sn™ [ Fe™ )

IV-4- Exercices
Exercice ] :
. - WA A3 B o 2
On considere la pile : Pt/ Ce™,Ce™ /7 Fe'™ Fe*™/ Py
I- Donner les réactions ayant lieu dans chaque demi-pile ainsi que la réaction >jobale.
2- Faites un schéma de la pile et indiquer la polarité des électrodes.
3- Ecrire les équations de Nernst pour les deux couples redox.
4- Calculer la fle.m de la pile si les deux solutions sont a 0,1 mole/l.
. 0/ 4t~ 3 . R G TINTLT
Données: E°(Ce""/ Ce’') = 1,44 V/ENH et E°( Fe** / Fe? )=0,77 V/ENH

Correction :

1TE°(Ce™ /e’y E°( Fe’ / Fe™) done -
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- la demi-pile : Pt/ Ce", Ce** constitue la cathode de la pile, pble (+). La réaction qui s’y
déroule est: Ce™ +6& <« Ced+

- la demi-pile : Pt / Fe**, Fe** constitue I'anode de la pile, pble (+). La demi-réaction dans
cette demi-pile est alors : Fe’" < Fed* + &

La réaction globale est alors : Ce'™ + Fe?* e Ced* + Fed+

2. Les électrons circulent de 'anode vers.la cathode (du pole (-) vers le pole (+)). Le
courant circule dans le sens inverse.
Le schéma de la pile est le suivant :

cathode —m-l—*—r anode
D - ©
Pt o Pt
e

3. Equations de Nernst des deux couples redox :

~Lonp1e(Ce“/(* . [Ce‘“j

E ((*04*/(() an 00610
[Ce 3‘]

s

- Couple (Fe'™/Fe™): (7™ /M%OoaoguemJ
4] !F€2+J

3. Force électromotrice de la pile

E=FE, ~E, =E°+0,06log _L___;—;,;ﬁ_j.

Avec B° = EB°( Ce''/ Ce™) - Bo(Ie™ / Fe?)
Si les deux solutions sont & 0,1 mole/l : alors E = E° = 1,44~ 0,77 = 0.67 V/ENTL,

Exercice 2 ;
On consideére les deux piles suivantes : -
1. Pt /Fe¥ (0,1mol/1), Fe?* (0,1 mol/1) // Ag+ (0,01 mol/1) /Ag
2. Li/Li* (0,1mol/1) // F- (0,01 mol/1), F, (105 Pa) /Pt
Déterminer pour chaque pile ;
les équilibres redox qui ont lieu au sein de chaque compartiment
- le ptle positif de 1a pile
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la f.e.m de la pile

la transformation chimique qui a lieu lorsque la pile débite (réaction

globale)
- la constante d’équilibre de la transformation chimique considérée
Données :
E°( Ag'/ Ag)=0,80 V/ENH
E°( Fe’* / Fe’™) = 0,77 V/ENH
E°(Li"/Li)=-3,05 V/ENH
E°(F, /¥ =287 V/ENH

, Correction
Pile 1
1. Détermination des potentiels des deux demi-piles :
- Demi-pile Pt /Fe®" (0,1mol/1), Fe?* (0,1 mol/l): Fe3* + 1& <« Fe2t

‘ ) 3+
E, = Eo(Fe™* | Fe™) + o,oaog[ e%g: 9120377;// ENH

[1e ,
- Demi-pile Ag+ (0,01 mol/l) /Ag: Agt+1é < Ag

E, =E°(Ag"/ 4g)+0 omogmg*] = 0,80+ 0,0610g0,01 = 0,68V / ENH

'jé{e positif de la pile
le pole positif est la demi-pile : Pt /Fe® (0,1mol/1), Fe2* (0,1 mol

o !\J
[

> /1)
3. Force électromotrice de la pile

AE=FEi-E, =0,77-0,68=0,09V =90 mV.

4, Réaction globale :

Les réactions ayant lieu dans les deux compartiments sont :
Fer* + 18 < Fe’™ et Ag < Agt+1e

La réaction globale est alors : Fe’" +Ag o Fe? + Agt

5. Calcul de la constante d’équilibre :
ATeéquilibre: AE = Fy-Eo = 0.

Dotr: N,
EC(Fe™ | Fe™ )+ Oi)élog%}ﬁ%wEO(Ag" /Ag)—0,06log[Ag™ =0
2
34 2+ [}fgjl {
ES(Fe™ | Fe™ )+ 0,0610 éf;—j-—EO(Ao / dg)+0,061og[Ag" ]
e



E°(Fe™ | Fe™ )~ E°(4 ~+/Ao):~o,06log—1—-
g /48 %

On trouve K = 0,316
Pile 2 ;

1. Détermination des potentiels des deux demi-piles :
- Demi-pile Li /Li* (0,1mol/1): Li*+ 16 < Li

E, = E°(Li"/Li)+ 0,06log[Li"] = 3,05+ 0,06log0,1 = =311V /ENH
- Demi-pile : Pt / F- (0,01 mol/1), F» (105 Pa) : Fy + 28 < F-

1
By, =E(F,/F7)+ O’O6log szz = 2,87+ 0,031log
) . 2 L] (0,0

>

- = 2,99V / ENH
)

2. Pole positif de la pile :

Ex>Eq le péle positif est la demi-pile : Pt / F- (0,01 mol/1), F2 (105 Pa)
3. Force électromotrice de la pile :

AE=Hs-E1 =2,99+311=6,10V .

4. Réaction globale :

Les réactions ayant lieu dans les detux compartiments sont :

2L & 2Li*+ 28 et Fr+ 26 o F-

La réaction globale est alors : 2Li -+ Fy < 21i* + F-

5. Calcul de la constante d’ equilibre

AT eéquilibre By = B,

EO(F, [ )%9—36— g[—];[;?? = E°(Li" /Li)+0,06log[Li"]
A i

- 12
Bo(Fy [y~ Bo(Li" /L) = 200 1o L LLITY
2 ‘PFQ

Dot K = 10197
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Table des potentiels standards

Ag'/Ag

At e ==Ag

10,7996

fA.u"’“_/_Au

Au+ +e Ay

11,692

BIQ/BI

B12 + e v———'*“"ZBr'

11,087

BrO;/Br;

BrOs™ + 6H '+ Se” ==1/2Br+ 3 H,0

11,482

BrOy/Br

BrOy + 6H"+ 6e” ===Br+ 3 H,0

i
11423

Cr,077/Cr"

Cn07 +14H 66 =20+ 7T 1,0

11,23

clo/cr

(CIO"+H,0 + 26" ==Cl'+ 2 OH

st

' %C‘:u%/Cu

%C-‘u2+ +2e ==Cu

10,342

Fe*'/Fe

§F62+ +2¢" ==Fe

-0,447

Fe’'/Fe

Fez* + 3¢ ===Fe¢

Fe''/Fe?”

o TR
Fe’' + ¢ == Fe

HY/H,

H' + ¢ ==H,

Hy0/M;

He''/ Hgy*

2Hg" 26 =Hg,"

10,92

Iz + 2¢ ﬁﬂ"

10,536

ng”/Mg

éMgz"}' +2¢ ==Mg

1
-2,37

: 3+ 2+
Mn™ /Mn

Mn" + e == Mn?"

jEE

ngzC)L;'/Ml’iz"'

MnOy + 8H™ Se” ===Mn*"+ 4 H,0

11,507

Na'/Na

NIt T e
Na' +e ==Na

271

INI*/Ni

N 2¢” ==Ni

-0,257

O2/H;0

10p +4H+ 4e” ==211,0

1,229

Pb*/Pb

Pb*" + 2¢” ==Pb

-0,126

PbOy/Pb™"

PbO,+ 4H + 2¢” ===Pb”" + 2,0

11.455

PPt

PLQ* + 2 w2 Pt

51?18

S404778,05%

8406 + 2 ===28,05"

0,08

?Sny/ Sn

Q. B
SnT2e” ==85n

-0,1375

Sn*tsp?t

- N 54
§Sn4+ N

0,151

Ti*"/Ti

[P z I
Tit 4+ 28 ==

-1,63

o
T n

ZnT +2e ==/ n

0,76







