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Chapitre | : GENERALITES SUR LES SOLUTIONS AQUEUSES

I - LA SOLUTION AQUEUSE
1/ Définition
Solution = mélange homogene (1 seule phase) :
- le solvant, constituant majoritaire
- le(s) soluté(s), dissous dans le solvant
Solution aqueuse = solvant =Eau = H,O
Dissociation en solution aqueuse

Ionisation du soluté puis dispersion dans 1’eau sous forme d’ions

AB _V[A+, B-] —_— A+aq + B aq
Paire d’ions ions solvatés

Solutés dans la solution aqueuse
v Electrolytes = génerent des ions en solution par dissolution :

o les électrolytes vrais préexistence des ions avant mise en solution (composés
ioniques).

Ex : les cristaux ioniques (Na*, CI").
o les électrolytes potentiels Production d’ions par hydrolyse (composés moléculaires a
liaisons polarisées).

Ex. : HCI (H%*, CI%) + H.O — > H30" + CI- (ions)

- Les non électrolytes faiblement dissous a 1’état de molécules.

Ex:l, = Iy(aq).

B : Préparation de solution d’iode par complexation de I2 par des ions I" selon :
L+ — lI3(aq)

Il - ETUDE QUANTITATIVE DES SOLUTIONS AQUEUSES

11-1 Quantité de matiere d’un soluté

Elle s’exprime :

- Nombre de moles ou en masse (nombre de gramme)

Nombre de moles — Mmasse ()
masse molaire (g.mol™)
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- Nombre d’équivalent

A (acide, base, oxydant ou réducteur, ...), engagé dans une demi-équation supposée totale :

A —> Y+ Bp (p=particule = électron ou ion....) p = particule réactive
soluté % équation
Acide AHn + nH,O — A™ + n H3O"
B +nH;O"——(BHN)"™ +nH,0
Base BOH)n ——  B™+n (OH)
Oxydant Ox+ne —> Red
Reducteur Red — Ox+ne-
Sel AmBn —— A™ +B"™

Définition : 1’équivalent d’un soluté (B) et le nombre de moles de particules réactives
captées ou cédées par une mole de celui-ci.

Ex: H) SO, — * 2H"+ SO B= 2 ég.mol*

- Relation entre nombre de moles, masse et nombre d’équivalents

A > Y + Bp

1 molede A=Ma libere B molesdep
1 mole de A(Ma) équivaut (correspond) B éq. de A
1molede A Mp

p s
< namoles de A équivaut (na.p) éq. de A

1égde A =

[néqA = pB.n, =B.Z—j]

Ex1:H2S04 —> 2H"+S04*

1 mole de H2SO4  libere 2 moles de H* B =2
1 mole de H2SO4 equivaut (correspond) 2 éq. de H2SO4
Mmy,so,
Neq(H2804) = 2.1y,50, = Z'M
H2S504
Ex?2: 2F =y F, + 2¢€ F apporté sous la forme (XF)
2 moles de F libérent 2 moles de e
1 mole de F~ libére 1 moles de H* B=1 Neg(F7) = np- =22
Mxp

Exercice d’application 1
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11-2 Concentrations des solutions aqueuses électrolytiques

Concentration d’un soluté dans une solution : Quantité de soluté par unité de volume ou par unité de
masse de solution ou par unité de masse du solvant.

Autre : proportion de solute (masse(%), nombre de moles (fraction molaire)) dans une solution.

1/ - CONCENTRATIONS RAPPORTEES A L’UNITE DE VOLUME DE SOLUTION

a) Titre ou Concentration pondérale

t — Mmassede A _ mA
A Vsolution \V/ (g.L7Y

masse de A : ma=ts.V

b) Concentration molaire volumique ou Molarité
n A

[A]: nombrede molesde A —
Vsolution

(mol.Lt ou M)

nombre de moles de A est: na =[A].V

c) Normalité

La normalité notée Na

nombre d'équivalent-grammede A

N, =

V solution (ég-g.L ™ ou N)

nombre d’équivalent-gramme de A : Neg-gA = Na. V

I-3-d/ - Relation entre les différentes expressions de la concentration

nég-gde A=pg.na=pma/Ma = [NA =g.Ca=P. ta/Ma }
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2/ - CONCENTRATIONS RAPPORTEES AU NOMBRE DE MOLES OU A LA MASSE DE
SOLVANT OU DE SOLUTION

a/ - La Molalité

nombre de molesde A
masse de solvant (mol.kg™?).

molalitéde A =

b/-La fraction molaire

« . = nombrede molesde A _ _
A nombre total de moles (sans dimension)

Remargue : X'xi =1y compris le solvant
c/-Le pourcentage en masse

masse de A
% de A= — x100 (%)
masse de solution

EXERCICES D’APPLICATION 2

3/ - DILUTION DES SOLUTIONS

DILUTION(+solvant) O O
OOO > O
< CONCENTRATION
Ti, Vi T, Vi
NB : 7= normalité ou molarité ou titre pondéral

Equation de conservation de la quantité de soluté:

Ti .\Vi= 15 . Vs

V -
On définit K, le facteur de dilution, tel que : K=tt=Tisg
Vi Ty

EXERCICE D’APPLICATION 3:
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4/ - MELANGE DE SOLUTIONS
4-1- les solutés ont méme fonction chimique

Acides entre eux, bases entre elles (NaOH et KOH)

On définit une normalité de mélange

Lileg(D
Nopgy = 502

Vtotal

Remargue : on ne peut définir ni molarité de mélange ni concentration pondérale de mélange car chaque
molécule conserve son individualité.

4-2- les solutés n’ont pas méme fonction chimique
a) les solutés ne réagissent pas
Ce cas s’apparente a une dilution. EX : NaOH et NaCl

b) les solutés interagissent

La normalité de la solution est donnée par celle du corps en exces. Exemple des Solutés A (exces) et B :

N,.V4—Np.Ng
N ., =N L=
mél coTrps en exces VA + VB

_ N¢q (A) —Ngq (B)

Ny = Ncorps enexces —

Vtotal

Si Nmer =0 ———> Na.Va=Ng.Veou ng(A) = ng(B)
On dit qu’il y a neutralisation.
Exercice d’application 4
11-3/ Dissociation des électrolytes en solution aqueuse

Concentration analytique : concentration initiale du soluté (avant dissociation)
11-3-1 Electrolytes forts

- Electrolytes forts dissociés totalement en ions en solution aqueuse

Exemple : NaCl = BILAN DE MATIERE

Equation de dissociation NaCl —> Na" + ClI
Etat initial Co 0 0
Etat final 0 Co Co
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11-3-2 Electrolytes faibles

- Electrolytes faibles : dissociation partielle en solution aqueuse

LOI D’ACTION DE MASSE( cours de thermodynamique)

al —Constante d’équilibre de dissociation d’un électrolyte faible

v

ABy+nH0 T——> xAYy + yB¥yq
[AxBY]
Loi de GULBERT et WAAGE.
Ici : activité= concentration K = f( température ) ; +K élevé I’électrolyte est fort

2/ — Coefficient de dissociation d’un électrolyte faible

o nombre de molesdissociéesa I'équilibre

Coefficient de dissociation (a), = fraction dissociée ks
nombre de molesinitiales

g _ G
:
0 0
= en mol : Ng= a.no = concentration ;: Cg= a.Co

3/ - Relation entre ar et K

Pourx=y=1
AB + n HZO A_aq + B+aq
Etat initial Co 0 0
Equilibre Co-a.Co a.Co  a.Co
Co(1- a) a.Co  0a.Co

. _ a
Expression K en fonction de a et de Co : [K =C, }

l-«
— K +(K?+4C,K)"?
= Coa’+Ka-K=0: |a=
2C,
o
Remargue : lorsque Co —» 0, g—> 0, O, —>  1: Loi de dilution d’OSTWALD.

NB: Plus la solution est diluée (Co faible), plus a est elevé ; a dilution infinie, o tend vers 1(dissociation
totale).
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Ex: CH3COOH = BILAN DE MATIERE

CHsCOOH + H.O0O —* HsO* + CH3COO

Etat initial Co 0 0 0
A I’équilibre  C = Co- a Co a Co a Co
A I’équilibre  C= Co(1-0) a Co a Co

EXERCICE APPLICATION 5

[I-4/ Conductivité des solutions électrolytiques

Conductimétrie permet de mesurer les propriétés conductrices d'une solution électrolytique.

Quelques grandeurs caractéristiques des électrolytes

RAPPEL : Fil de longueur I, de section S et de Résistivité p (voir cours d’électricité)

Résistance :
1
R = P E

Principe des mesures conductimétriques:

Mesure de la résistance (Rc) de la solution piégee entre les plaques paralleles (les électrodes) de la
cellule de mesure (cellule conductimétrique).

» Résistance de la solution

S

S RC - psol

wn|—

[
|
|
|
|
)=

7/ Q\;‘/
s |

| psol st la resistivité de la solution
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Conductimétre—>|

Solution
électrolytique

% Y O SOOI rorrs

—

h__» v

K==

m-!

Sous-unités : 1mS =10°S; 1uS=10°S

Cellule
conductimétrique

[ ~—m

3
8 -—Tn=
/

plaque de platine recouverte
de platine pulvérulent

Conductivité ionique ou conductivité solution : S.m™*

[G:k.G]

(Siemens)
1 1k
/Osol RCS RC -

B : k déterminée par mesure de G d’un électrolyte étalon dont on connait ¢

Remarque : les mesures de G sont sensibles a la température ; récipient thermiquement isolé.
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> Conductivité molaire A d’un électrolyte seul en solution

S.m2.mol* mol.I*
Remarque :

A dilution infinie (CO  0) = A—A°

(@]
A , conductivité molaire, a dilution infinie ou a concentration nulle.

N.B. : on peut calculer le coefficient de dissociation de I’¢lectrolyte faible par :

EXERCICES APPLICATION 6

11-4-3/ - Loi de KOHLRAUSCH

Elle exprime la variation de la conductivité molaire d’un électrolyte en fonction de la concentration

analytique Co: [ A = cte - a\/E] avec a > 0.
A
A A

A°}

Jc c
a) Electrolyte fort b) Electrolyte faible

Electrolytes forts : (A°) est obtenu par extrapolation a dilution infinie (C — 0).

Electrolytes faibles : On a recours au calcul a partir des A°; des cations et des anions détermines pour les
électrolytes forts.
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1l - LES DIFFERENTS TYPES DE REACTIONS EN SOLUTION AQUEUSE
Echange de particules (ions ou molécules) entre Donneur et Accepteur

[11-1-/ REACTIONS ACIDE-BASE (Bronsted)
La particule échangée est le proton H*
Donneur : acide ; Accepteur : base

Ex. : HCI _— H* + CI-
Acide base
NH3 + H* — NH4*
Base Acide

[11-2/- REACTIONS D'OXYDO-REDUCTION

Particule échangée : I"électron
Donneur : réducteur; Accepteur : oxydant

cu® + 2¢e — Cu

Oxydant Réducteur

l1I-3/-REACTIONS DE PRECIPITATION
Particule échangée : un anion
Donneur : précipité ;

Accepteur : Cation

Mg?* + 2 OH" — Mg(OH):
Cation Précipite

l11-4/-REACTIONS DE COMPLEXATION

Particule échangée : un anion ou une molécule neutre (ligand ou complexant)

Donneur : complexe ; Accepteur : Cation ou Atome neutre

Ag+2NHs  T——  [Ag(NHa)]
Cation Complexe

Prof. MAMADOU KONE
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TYPES DE REACTIONS EN SOLUTION AQUEUSE

Type de réaction : Donnetr : Accepteur : Particule d'échange :
= , . ——
Acide-base Acide Base H
Complexation Complexe Cation metallique Ligand
Oxydoréduction Réductenr Oxydant o
Precipitation Precipite Cation metallique Anion
REMARQUES:

- Un donneur ayant cédé sa particule devient accepteur : on parle de couple Donneur-Accepteur ou
d'especes conjugueées.

- Une espece a la fois donneur et accepteur est un ampholyte ou une espece amphotere.
IV- LA REACTION CHIMIQUE-ST(ECHIOMETRIE

Réaction:yiA+ 2B — v1C + v2D (1)
A et B : réactifs C et D : produits 11, V2, v'1 €t y’2 : coefficients steechiométriques

Exemple : H3PO4 + 3 NaOH — NasPO; + 3 H20
y1=1 et y2=3; y1=1 et y2=3

IV-1-/ Bilan de matiere - Rapport stcechiométrique des réactifs

IV-1-1)- Bilan de matiere

Soit la réaction : 11A + y2 B — v1C + y2D
At=0 no(A) no(B) 0 0
At=0 n(A) n(B) n(C) n(D)

IV-1-2)- Rapport steechiométrique des réactifs

.- nombre de molesde A ny(A)
nombre de moles de B ny(B)
| s- N o
si - ¥ : Conditions steechiométriques

Si S* _2 Conditions non steechiométriques ; Un des réactifs est en defaut : le réactif limitant.
L’autre réactif est en exces.

En pratique pour la réaction : y1A + y. B - 11C + y2D

A est le réactif limitant si no(A) < no(B)
71 72
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Exercice d’application 7 :

IV-2-/ Avancement de la réaction (&).

Soit la réaction : 1A + v2 B - 71C + y2D
At=0 no(A) no(B) 0 0
At=0 n(A) n(B) n(C) n(D)
Au cours de I’évolution de la réaction, on peut écrire les relations suivantes :
-_n(A)=ro(A)_n(8)-rg(B) _n(©) _ n(D)
-n =72 bl 12)
En divisant par le volume V du réacteur, on obtient : y [A]— [A]O

—71

Les grandeurs et x sont appelées respectivement avancement de la réaction et avancement volumique
de la réaction

Exercice d’application 8 :

IV-3-/ Avancement maximum

Le réactif limitant est celui qui disparait en ler ; I’avancement final par rapport au réactif limitant est égal a
I’avancement maximal.

Ef = Emax

A
nO(A) ou Xmax ZQ
71

Si A est le réactif limitant (ou réactif en défaut) :

Smax = n

Exercice d’application 9 :

IV-4-/ Taux de conversion (7).

Rapport du nombre de moles du réactif transformé (ou ayant réagi) au nombre de moles initiales de ce
réactif.

Pour 1 réactif A :
HA-NA) (A

AT () T T [A]

Si A est le réactif limitant :

T =1
n (A) =0, a la fin de la réaction supposée totale = A, max

Exercice d’application 10 :
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IV-5-/ Rendement r de la réaction.

On I’exprime en général par rapport a un produit.

B quantité de produit obtenue a | 'équilibre a la fin de la réaction
guantité théorique de produit obtenue par disparition du réactif limitant

Exercice d’application 11 :

IV-6-/ Taux (ou degré) d’avancement ().

Il se définit par rapport au réactif limitant : Rapport du nombre de moles du réactif limitant ayant réagi (ou
transformé) a son nombre de moles initiales

Il est une grandeur sans dimension, qui représentera la fraction de réactif limitant ayant réagi par rapport
a celle qui aurait disparu si la réaction était totale.

Si A; est le réactif limitant :

Remargue : o =1 pour le réactif limitant.
- Début de réaction (at=0):0=0;
- Fin d’une réaction (a t=o0) supposée totale : @ =1,
- Fin d’une réaction (t=00) supposée limitée ou équilibrée : @ < 1.

Exercice d’application 12 :

IV-7 -/ Fraction molaire (yj) du constituant j

Rapport du nombre de moles nj de ce constituant au nombre total de moles de tous les constituants
contenus dans un méme volume et a la méme température.

ZjZZ—nj ZJ:ZJ:]_

*

Exercice d’application 13 :

Prof. MAMADOU KONE 14



USP 2023 Acides et bases en solution aqueuse

Chapitre 11 : ACIDES ET BASES EN SOLUTION AQUEUSE

A - MISE EN PLACE DES CONCEPTS

A-1. DEFINITIONS

BRONSTED et LOWRY, (1922) : en solution aqueuse

*Acide : corps capable de céder un proton a une base en solution aqueuse

AH + HO — H3;O"+ A
Acide base conjuguée

*Base : corps capable de capter un proton

B + H.O—/> OH "+ BH"
Base acide conjugué

* Couple acide/base : paire composée d’un acide et sa base conjuguée ; notée acide / base conjuguée

Exemples de couples acide-base:

CHsCOOH/CH:COO"; HoSOZHSOPCHSOLISOR ; HaO/OH'; HsO*/HZ0

*Ampholytes ou composes amphotéres : A a la fois des propriétés acides et basiques

HX + H:O T—————* HxX+O0OH Kax
HX +H0 ———= X2+ H30* Kaz
Exemples : H20 ; HCOs", H2PO47, HPO4%, HSOy4 ...
* Reaction acide- base : transfert de protons d’un acide vers une base.
AH + B—> A +BH"

Acide Base

EXERCICE APPLICATION 1

A-1l/ LOI D’ACTION DE MASSE (cours de thermodynamique)

A-11-1/ —Constante d’équilibre de dissociation d’un monoacide faible ou d’une monobase faible
Loi d’action de masse. ICi : activité= concentration.
*Monoacide AH: AH+ H,0 ———> A +Hs0™"

Constante de I’équilibre de dissociation a [ AH ] couple AH/A"

Prof MAMADOU KONE 1
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AH OH -
*Monobase A A"+ H,O PR AH+OH" Ke= |A J couple AH/A

Pour AH/A™ : Ka x Kg = [H30].[OH]= Ke

A-11-2/ —Constante d’autoprotolyse de I’eau

Dans toute solution aqueuse il existe I’équilibre

v

2H.0(1) H3O"(aq) + OH"(aq)

P
<«

Caractérise par la constante Ke : constante d’autoprotolyse ou produit ionique de I’eau

Ke = [H30*].[OH]= Ka x Kg
Une seule constante d’équilibre suffit pour caractériser le couple AH/A™: 1a constante d’acidité.

A-11-3-/ Généralisation

Un couple acide/base est caractérisé par une constante d’acidité correspondant a 1’équilibre

H,0" [[base]

. — + K == N . s
Acide + H2O «—— Base + H30 A [amde] : VAN'T OFF
dink. AH’

dT RT:

Ka dépend de la température.
L’acide est d’autant plus fort et la base d’autant plus faible que K est grand
NB : Ka faibles, on utilise plus souvent pKa = -logKa; de méme pKe = -logKe

A-11-4/ —Constante d’équilibre de dissociation d’un polyacide faible ou d’une polybase faible

Chaque équilibre de dissociation est caractérisé par une Ka.

Exemple : couples de : H3PO4
H3PO4/H2PO4 Ka, = [H2P04 ][H 30 ] Kay : constante de 1°®acidité
l J[H3PO4]
HPO,* |[H,07]
- 2- Ka — ~4 3
H2PO4 / HPO4 2 [HZPO;_
Kaz : constante de 2¢ acidité
HPO4*/POs> = [PO ][I—:O
[HPOZ |

Kas : constante de 3™ acidité
Exercice d’application 2:
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A-I11) COEFFICIENT DE DISSOCIATION D’UN ACIDE OU D’UNE BASE DANS L’EAU

Bilan de matiére : acide faible AH a Co.

AH + H O ————> A + Hs0'
Etat initiale  Co Excés 0 0
Equilibre Co(1l-o) Excés Coa Coa

ATéq: [AH]=Co(1-0) ; [H30*]=[AT=a.Co

o]l :
a=[H3[A|_}[]A] «.-c % = a:—KA+(Kj+4COKA)“

1-«a 2C, )

NB: Plus la solution est diluée (Co faible), plus a est élevé ; a dilution infinie, o tend vers
1(dissociation totale).

A-1V. -CLASSIFICATION DES ACIDES ET DES BASES

1/ Force des acides et des bases

« _H0 A ]
AH+H,0 > A +H;0" K, —W
+ AH est dissocié + Ka grand + pKa est petit + AH est un acide fort

Acijdes de + en + faibles
Base de + en + forte

Ka
pKa < -
Bases de + en + faibles >
Acide de + en + fort
Force des acides et base et constante d’acidité
2/ Classification des couples par rapport a ceux de ’eau
*Acides plus forts que H3O*: pKa<O; *bases plus fortes que OH" pKa > pKe.

*O< pKa< pKe : tous les couples acide/base faibles.

HsO* H.0
1 |
ACIDES FORTS I ACIDES FAIBLES I ACIDES INDIFFERENTS
B indifférentes | Bases faibles | BASES FORTES
0 pKa

O.
LIx
D

Prof MAMADOU KONE 3
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extrémement

faibles

Acides et bases en solution aqueuse

Classification des acides et bases

0,0
1,0
2.1
3,4
3.8
4,8
6.4
7,0
7.2
9,3
10,3
1.6
12,7
13,0
14,0

pK,

forme

acide !

HCl
H,S0,
H,0*
HSO,
H,PO,
HF
HCOOH
CH;COOH
COy4
H,S
H,PO;
NHj

. forme
" basique

cr
HSO,
H,0
SO;
H,PO,
=
HCOO"
CH,CO0"
HCO;
HS
HPO;
NH;

HCO; /CO;

.2+
C a%q
HPOj;

HS

H,O

NH;

Na,,

forme
! basigue

acide

3/ Sens de la réaction acide-base : Régle du y

Couple (AH/ A", K1) et (BH/ B, K>).

AH+B —— BH'+A

—

2] K

[AH][B]

CaOH"
POT
s
OH"
NH;
NaOH

forme

K
2

Réaction quantitative (de la gauche vers la droite) si :

K>1 =

K1 >K>

=

PK,
bases
extrémement
faibles
14,0 |-------------------
12,1
1.9
10,6 bases
10.2 trés faibles
9.2
7.6
7.0 oo
6.8
4,7
3,7 bases
2.4 faibles
L3
L0
0,0 |1
bases
fortes
pK1 < pK2

Généralisation : Réaction se produit entre I’acide le plus fort et la base la plus forte

H

Prof MAMADOU KONE
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EXERCICE D’APPLICATION 3

4/ Forces extrémes des acides et bases : effet de nivellement

Soient les couples AH/A" et BH'/B de ctes d’acidités respectives Kas et Kay tels que

e pKai<0 (Kar>1)
e pKaz >pKe (Kaz <Ke)
> couples AH/ A
AH H3O0*
IM PKa
A H20
Réaction spontanée : AH + H20 —> H3:O0'+ A

- L’acide AH est totalement dissocié en H3O" et A",
Il ne peut exister en solution d’acide plus fort que H30*. On dit que AH est nivelé par H-O.

» couples BH*/ B

HIzO BH*

I PKa
OH; B

Réaction spontanée : B + H20 BH+ OH

Il ne peut en solution de base plus forte que OH". On dit que B est nivelé par H20.

B-CALCULS DE pH DES SOLUTIONS AQUEUSES

B-1-) DEFINITION ET DOMAINE DE pH EN SOLUTION AQUEUSE

pH = colg(aHs0") = - log (aH30")]

solution diluée aH30"~[H30"] = [pH: -log[H30O"] ]

Solutions diluées = concent. max. =1 mol.L™1.
=pH extrémes dans ’eau :
*[H30*]=1 mol.L =pH = - log [H30*] =0

*[OH] =1 mol.L! =pH = pKe - log [OH] = pKe
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USP 2023 Acides et bases en solution aqueuse

Neutralité acido-basique:
[H30%] = [OH] = (Ke)Y?= pH =% pKe

Y pKe pKe

ilieu acide milieu basique pH 0
7 14

Echelle des pH des solutions aqueuses diluées a 25°C
B-11) DOMAINES DE PREDOMINANCE ET DE PREPONDERANCE DES ESPECES

*Espeéce prédominante en solution si sa concentration est la plus importante.

_hofa]
a [AH ] A" prédomine devant AH

si oS =m>1 =Ka > [H30"]= pH > pKa
[H,07] [AH]

AH prédomine

pH
0

rédomine
pKa

Acide AH : prédominant de 0 a pKa ; Base A" : prédominant de pKa a pKe.

*Espece prépondérante Y devant X =la concentration de X est négligeable celle de Y.

X < 1 Y 510
Convention : X<<Y : Y = 10 S X =

Appliqué au couple AH / A

%+ A prépondérant devant AH

1. Ka
D[AH]_[H30+]<1:[H30 J<7= o pHspKa+1

- < 10
[A]  Ka 10

% AH prépondérant devant A"

0 [[QHJJ: Ho]. ., _|H,0"|>10Ka

Ka = pH < pKa -1,
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O pKa-1<pH<pKa+l=0n ne peut plus négliger ni AH ni A". A pH = pKa= [AH] = [A]

AH I AH | A I A" prépondeérant
prépondérant |
L | | pH
pKa -1 pKa([AH]=[AT]) pKa+1

Domaines de prépondérance des especes

Courbes de distribution des concentrations

Résultats précédents et CQM (Co = [AH] + [AT]):
- pH<pKa-1:[AH]>>[A] = [AH]~=Co
- pH>pKA+1: [AH] << [A] = [A] = Co
- pH=pKa= [AH] = [A] = C0/2

pH

pKa—-1 pKa pKa + 1
Diagramme de distribution des especes selon le pH

EXERCICE D’APPLICATION 4

B-I11 /- CALCUL DU pH DES SOLUTIONS AQUEUSES

Deux méthodes de résolution sont envisageables : algébrique et graphique.
Methode algébrique.
e écrire:
- les équations des réactions en solution
- les especes chimiques présentes (moléculaires et ioniques)
- les expressions des constantes d’équilibre (Ka, Ke ...)
- PENS : les concentrations des charges négatives et celles des charges positives)
- la CQM suite a une dissociation ou une réaction chimique quelconque

o effectuer les calculs en faisant les hypothéses simplificatrices quand cela est possible

e retenir les résultats qui vérifient les approximations.
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1) D’1 SOLUTION D’1 SOLUTION DE MONOACIDE FORT (AH concentration Ca)

REACTIONS: AH + H,O— A" + H30"

2H,0 > H:0" +OH Ke =[H,0 J[oH"|

Constante d’équilibre :
ESPECES CHIMIQUES EN SOLUTION : A", H3O*, OH", H20

ENS : [Hs0%]= [A]+[ OH] (2) CQM : Ca = [A]] (3)

Expression générale de [H30"] : [[H30+] = C, + Ke ]
[H307]

APPROXIMATIONS

1-1 Cas des solutions concentrées d’acide :

s acide = [H:0"]»[OH] = EG: [H30*] = C,=[pH =-log Ca |

Validité : = [H30*]>>[OH] S OH 1 e 12 pKe-1)
H,0"| 10

= |pH<6,5a25°C

Remplagons pH par son expression : = -log Ca<6,5 :[Ca >10%°mol. L? ]

[ AF : Si Ca>10%"mol. I'= pH =-log Ca ]

1-2 Cas des solutions trés diluées d’acide : 1ons OH" de I’eau non négligeables

Ke
—EG: Ca+ [—] = [H30+] —| [HsO*]2-Ca[H30*]-Ke=0 >
H.,O"

]_ Ca+(Ca® +4Ke)"'?

[H,0° 5

Validité : (6,5<pH <7)ou Ca <10%°mol. I

AF : Si Ca<10% mol. L"'=Eq du 2""DEGRE

2) D’1 SOLUTION D’UNE SOLUTION DE MONOBASE FORTE

REACTIONS : B+HO —>BH"+O0OH ou
B + H3O"—»BH" + H.,0
2H,0 <—=H30" + OH"
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Ke=[H.0"|loH"] @

Constante d’équilibre :
ESPECES CHIMIQUES EN SOLUTION : BH", H3O*, OH", H20

ENS : [HsO*]+[ BH']=[OH] (2) CQM : Cb =[BH'] (3)

Expression générale de [Hz0"]: [ [H307] + C, = _[HKS+] J
3

APPROXIMATIONS

2-1 Cas des solutions concentrées de base :

Y basique = [OH]>> [H307]

Ke
[H307]

H3O+ 1 Ke
idité - H < — H.O"| <—
Validité : = SH - 10 = [ 3 ]2 10

= pH>212(pKe+1l) = pH>=75a 25°C:

=EG: Cy, = ::[ pH = pKe + log Cb]

Remplagons pH par son expression : = pH=pKe+ logCb> 7,5 :s[Cb >105° mol. ]
L—l

[ BF : Si Cb > 105 mol. I'= pH = pKe+ logCb |

2-2 Cas des solutions trés diluées de base :

les ions H3O" de I’eau non négligeables

. — Ke + + — by 7
EG .[[H30+] +Cp = 20" ] %[Hso 1%+ Cb[H30*] - Ke=0 ] a résoudre
—Cb + (Cb? + 4Ke)"'?
:[[H30+]= + 5 s ) } = pH

Validité : (7 <pH<7,5) Cb <10%>mol. I'*

[BF - Si Cb < 1085 mol. I'= Eq du 2" DEGRE]

EN RESUME
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- Acide fort ou base forte : comparaison de la concentration a 10%° mol.L ™!
EQ: [H30*]?-Ca[H30*]-Ke=0 _ | pH =-log Ca >Ca
EQ:|H30L|Z+CQ|H301|-Ke:O pH=pKe+log Cb | Cb

106°=3,16.107 mol.L™*

pH des solution d'acides forts et de base fortes

—=—BF

——AF

16 ~

pH 14
12 A

10 A

-logC
Exemple d’application 5
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3) pH D’UNE SOLUTION D’'UN MONOACIDE FAIBLE

REACTIONS AH + H20e—— A +H30"

2H,0 & H30"+OH

ESPECES CHIMIQUES EN SOLUTION :
AH, A, HsO", OH",H,0
<a - 1Ho A

Constantes d’équilibre W (1) Ke — [H O+} [OH _} (2)
=|H, _
ENS : [H30*]= [A] + [OH] (3) COM : Ca =[A-] +[AH] (4)
. L. ¥ Kq.Cq Ke
Expression générale de [H30"] : [[H30+] = Kot H.07] + [H30+]]

APPROXIMATIONS

: L . ] . — Kala
Solutions concentrées d’acide =[H3:0™]>> [OH] = EG .[[H30+] = m]
» pH < pKa-1
AH I AIH I A l A

prépondérant prépondérant
e o ;

pKa -1 pKa([AH]=[A]) pKa+1

—[A]<<[AH]= ACIDE FAIBLE PEU DISSOCIE

> F{H < pKa-1 }:Ka << [H30%]

=EG :[[H30+] = M] =

Ha0'] = [ pH = Y.(pKa-log Ca) ]

2
[H o*} =KaC
3 a

Validité : pH < pKa-1

Remplagons pH par son expression = Y(pKa-log Ca) < pKa-1 = [pKa +logCa=>?2 ]

aﬁ : Si pKa + log Ca > 2 = pH = %(pKa-log Ca) ]

> [pH > pKa+1]

AH , AH [ A , A
prépondérant I préeondérant )

pH

pKa -1 pKa(JAH]=[A]) pKa+ 1
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=[AH]<<[A] = acide fortement dissocié pH > pKa+1 = Ka >>[H30"]
. +1 — KaCq —
=EG:[H;07] = . :>[ pH = -log Ca ]

Validité : pH > pKa+1

Remplagons pH par son expression :[—Iog Ca> pKa+ 1= pKa+ log Ca< - 1]

%f:Si pKa+log Ca< —1= pH=-log Ca ]

»>(pKa-1<pH< pKa+1 |

=Acide moyennement dissocié : ni [A] ni [AH] n’est négligeable

KoCq Ke
Kq+[H30%] ~ [H30%]

=EG: [H30+] =

Equation du 3e dgré

En considérant comme acquis : [H3O*]>>[OH] = [ [H3O*]?+ Ka[H30*]-Ka Ca=0 ]

. —Ka+(Ka2+4Kaca)l/2 = pH
[HO]= )

Validité : = -1 <pKa + log Ca <2

a{f : Si -1 <pKa+logCa<2=> Eq du 2"Y DEGRE ]

EN RESUME
*AH prépondérant *ne négliger ni AH ni A’ * A" prépondérant
*pKa+log Ca>?2 *-1<pKa+logCax<?2 *pKa + log Ca<-1
* Equation du 2" degré * pH = -log Ca

pKa -1 pKa pKa+1

4) pH D’UNE SOLUTION D’UNE MONOBASE FAIBLE

Réactions: B+H,0 «—/2 BH"+OH ou
B + H3O" — BH* + H.0O
2H0 T—— HsO0" + OH"

ESPECES CHIMIQUES EN SOLUTION :

B, BH", H:O*, OH", H.0
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Constantes d’équilibre : (1) (2)

[B].[HSOJF} Ke :[HBOJF}.[OH ]
[5+°)

ENS : [HsO*]+[BH*]=[OH] (3)

CQOM : Cb =[B]+[ BH"] (4)

Ka=

SNy . +1 ., [H30*1Ch _ K
Expression générale de [H30"] : [[H30 1+ Kot H0] — THL07] ]
APPROXIMATIONS
Cas des solutions_concentrées de base : [ OHT] » [H30]
. [H30+]-Cb . K.
=BG mon [H307]

> (pH 2 pKa+1)

BH* BH" / B B
prépondérant prépondérant
pH
pKa -1 pKa([BH*]=[B]) pKa+ 1
=>Base faiblement dissociée= [BH"]<< [B]
+ . [H307].C, K,
pH > pKa+ 1= Ka >> [H307] = EG: [ K = Ha0%] }
Kq Ke11/2
[H;07] = [%] :[szlé(pKe+pKa+log Cb)]
b
Validité : pH > pKa+1
Remplagons pH = %(pKe + pKa+log Cb) > pKa +1 = [ pke - pKa + logCb > 2 ]
[ bf : Si pke - pKa + logCh > 2 = pH=%(pKe+pKa+log Cﬁ))
>(pH < pKa-1 |
BH* BH" / B B
prépondérant
prépondérant I I I
pH
pKa -1 pKa([BH*]=[B]) pKa+ 1
= [ BH"]>> [B] = Base faible fortement dissociée = Comportement d’une base forte
+ . [H30+]-Cb — K, —
» pH < pKa-1 =Ka<<[H3O"] =EG: 0%~ TH07] [pH— pKe+ log Cb]

Prof MAMADOU KONE 13



USP 2023 Acides et bases en solution aqueuse

Validité : pH < pKa-1

Remplagons pH par son expression = pKe+logCb<pKa-1 = [pKe-pKa+logChs<-1 |

[bf : Si pke -pKa+logCbh< -1= pH=pKe+log Cb]

» pKa-1<pH<pKa+1

= Base moyennement dissociée : ni [BH*] ni [B] n’est négligée EG [[H;;O*] + ;Hiﬁ:]gf] = [HKZ+] }
a 3 3
Equation du 3e dgré
g [ 1<<[OH1 Cb Ka.Ke N Ke
En considérant comme acquis : [H3O*]|<<[OH" = = ' '
[H30+]2 lH3O+J
Eqdu2d: => Cb[H{0"]-Ke[H:0"]-KaKe=0 =3 [H o+ ] Ke+ e2uakakecn™! 2
3 }: 2Ch

pH
Validité = -1<pKe-pKa+logCbh<2

kﬁf : Si -1 < pKe - pKa + log Cb < 2= Eq du 2" DEGRE ]

EN RESUME
*BH" prépondérant * ne négliger ni BH'ni B * B prépondérant
*pKe -pKa+logCh<-1 *-1<pKe-pKa+logCh<2 *pke - pKa + logCb > 2
* pH= pKe+ log Cb * Equation du 2" degré *pH:1/z(pKe+pKa+I%CtQ>
T
pH
pKa -1 pKa pKa+1

Exemple d’application 6

5) pH des MELANGES DE SOLUTIONS

- Mélange d’un acide faible (AH, Ca, Ka;) et d’une base faible (B, Cb, Kay)

a/ Les deux entités appartiennent au méme couple (mélange tampon)

*- Définition d’une solution tampon
Solution dont le pH varie peu suite a ’addition de faibles quantités d’un acide fort ou d’une base
forte ou par dilution.

Exemple : plasma sanguin (pH = 7,4), salive (pH = 6,35 a 6,85), suc gastrique (pH = 1,2 a 3,0)

*- Préparation d’une solution tampon
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Il existe trois méthodes de préparation :
- mélange d'un acide faible et de sa base conjuguée

Acide faible AH + sel de base faible NaA (couple af/bf =AH/A")
- mélange d'un acide faible et un peu de base forte

AH + B mlp A+ BH*(couple AH/AY)
Excés
- mélange d'une base faible et un peu d'acide fort
AH + B —) A"+ BH* (couple BH*/ B)
Excés

QUELLE QUE SOIT LA METHODE DE PREPARATION ADOPTEE, ON OBTIENT
UN MELANGE D’UN ACIDE FAIBLE ET SA BASE CONJUGUEE
*- pH d’une solution tampon

Acide faible AH + sel de base faible NaA de concentration Cb (couple AH/A")

Equations des réactions: NaA —— Na'+A";
A +HO  —, AH +OH";
AH+HO0 &= A +H30%
2H.0 +—= H30"+0OH"

Esp. chim. en sol. : Na*, AH, A", H:O*, OH", H.0

Constantes d’équilibre : Ka= Hs[iH ]A_ . Ke = [H30+][OH_]
ENS : [HsO*]+[Na‘]= [A+ [ OH] : CQM : Ca + Cb = [AT+[AH] ; Cb = [Na]

APPROXIMATIONS

e [H30"]<<[Na'] et [OH] <<[A] —ENS: [Na']=Cb~[A] (a)
-
(@) = CQM : Ca = [AH] (b) (a) et (b) dans Ka : K& ="————
+ -Ca. Cb
@ = [Hgo ]= Kaa j[pH:pKaHoga }

Equation ’HENDERSON- HASSELBACH

C
Solution Tampon : PH = pKa+ |09&

*- Pouvoir tampon

dCb dCa
Ou
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(dCa) quantité d’acide fort ou de base forte (dCb) nécessaire pour provoquer une variation donnée
(dpH) du pH : B EST UN NOMBRE POSITIF. Plus B est éleve et meilleure est la solution
tampon.

Autre formule :

= dcb =2,3.Cx(1-x)
dpH

A
¢ C =[A']+[AH] concentration totale du tampon & X C  proportion relative de A”.

Entre x et les concentrations des formes acide et basique du couple AH/A", on a les relations suivantes
[A]T=Cx [AH]=C.(1-Xx).
b /_Les deux entités n’appartiennent pas au méme couple (sel ABH)

Dissociation du sel : ABH — A +BH" ;
BH"+H,0O &« B +H30"; A +H0 «= AH+OH ; 2H20<_' HsO" +
OH"

Esp. chim. ensol. : AH, A", B, BH*, H30*, OH",H,0

Ho*|a-| . [B]|HsO" . .
Constantes d’équilibre : Ka:[%:“i—] - K'a= [ BH3+ : Ke = [H3O ][OH ]
ENS : [HsO*]+[BHJ=[OH+[A] COM : C = [AT+[AH] =[ BH*] +[B]

APPROXIMATIONS
A" et BH" sont hydrolysés dans les mémes proportions
A +H0 +«——— AH+OH

BH* + H,0 B + H30"

—
>
BILAN : A +BHY — —— AH+B
= [AT~[BH'] et [AH]~[B]
Or KaK'a=[A_][Bl[H3O+‘]2 = Ka.K’a = [H:0"] = H =% (pKa +
[AH]|BH* | ‘ ’ [ mo 2P ]
pK’a)

Remarqgue : le pH d’une telle solution est indépendant des concentrations des espéces ; elle est appelée
tampon partiel ou pseudo tampon car elle ne résiste pas a la dilution.

Exercice d’application 7 :
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C- TITRAGE ACIDO-BASIQUE
C.I GENERALITES SUR LES TITRAGES
But : déterminer la concentration d’un soluté dans une solution.
Acidimétrie : dosage des acides par bases,
Alcalimétrie : des bases par les acides ;
acidimétrie et alcalimétrie constituent la protométrie.

Réaction simplifiée :
HsO* + OH — 2H,0.

Equivalence acido-basique : [ NaVa = NB VB]

C.Il METHODES DE DOSAGE

C.1.1- METHODES ELECTROMETRIQUES :

pHmétrie
a-1. Montage
=N
Sol. titrante ” . pHmétre
s |
électrode de verre
électrode V4
au calomel ¢
—
| T -
Sol. a titrer == [ ’7
.

a-2. Courbes de titrage pHmétrique
- pH = f(Viitrant)

Viitrant : VOlume de solution titrante versé et
- pH=1(x)

X : degré d’avancement de la réaction de dosage
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Volume de solutiontitrante versée = X =
X = - - Ve N " Z -
Volume de solutiontitranteverséea |'équivalene

a-2-1/ Dosage d’un monoacide fort AH (& titrer) par une monobase forte B (titrante)

Equation de réaction :
AH+B —— (BH' A)
BH" et A : ions indifférents

AH + B —> BH' + A

Vb=0 Ca.Va
0<Vb<Ve Ca.Va-Ch.Vb Cb.Vb
Vb=Ve 0 CaVa=Ch.Ve
Vb>Ve 0 Cb.Vb- Ca.Va CaVa
Calcul de pH
Vb =0:
pH d’1 solution d’acide fort (Ca ) pH =—logCa
0<Vb<Ve
CaVa-CbVb
H d’1 solution d’acide fort (., _ Cava—Cbvb H=—log== 2 >~
P solution d’acide fort (¢, _ Vot ) p g Va+Vb
Vb=Ve pH d’1 solution contenant des ions indifférents pH =% pKe
Vb>Ve pH d’l solution contenant base forte(exces) pH = pKe+ long.\/b—\(;;l.\/a
a+

pHé=12 pKe o e e e =

|

I

I

I

4. > X

Courbe de dosage pHmétrique d 'un monoacide fort par une monbase forte
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a-2-2/ Dosage d’un monoacide faible par une monobase forte

Equation de réaction : AH+B =P  (BH' A)
BH* est un ion indifférent A, base faible (base conjuguée af AH).
AH + B ﬁ BH" + A
Vb=0 Ca.Va
0<Vb<Ve Ca.Va-Ch.Vb Cb.Vb Cb.Vb
Vb=Ve 0 CaVa=Cb.Ve
Vb>Ve 0 Cb.Vb- Ca.vVa
Calcul de pH
Vb =0 pH d’1 solution d’acide faible (Ca) pH =1/2 (pKa —logCa)
0<Vb<Ve

pH d’1 solution tampon

CbVb CbVb
! —M C'b: H: Ka+|0
“8 T Varw Va+vb PO T PR VA Covb
Vb=Ve pH d’1 solution de la base faible A- C'b= CbVb
Va+Vb
1 CbVb
H==| pKe+ pKa+lo
P Z{p P gVa+Vb}
Vb>Ve
pH d’1 solution de la base forte B (exces)
CbVb-CaVa
C'BZM pH = pKe+|og
Va +Vb Va+Vb

pH 4.

PHu FiFimmsis=

pH=pK, +1 __-_
pH =pK,
pH=pK,-1 [

. base forte domine
I=pK, +log C,

hase forte

 plis, +logCy)

pH

172 pK, = logCy)
il b L 1 S

0 C()/2 C(i vhasc forte

Courbe de dosage pHmétrique d 'un monoacide faible par une monobase forte
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C.11.2 Méthodes colorimétriques

a-) Indicateur coloré

C’est le plus souvent un couple acide-base faible organique dont les deux formes sont de couleurs
différentes.

b-) Zone de virage de I’indicateur coloré
— _
A IHo]
Couple AiH/AI" de constante d’acidité Ki : AiH + HoO0 «—— Ai + H30* [AH]

Zone de virage (zone sensible) de I’indicateur coloré (changement de teinte).
|

| La zone de pH : pKi -1< pH<pKi+1
|
Teinte de l Teinte sensible I Teinte de
AiH | AiH / Air " . Ai pH
i i >
pKi -1 pKi pKi + 1
[AH]=[AT]

Zone de virage d’'un indicateur coloré
Caracteristiques de quelques indicateurs colorés d’usage courant
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INDICATE! 5 COLORES

@S couleur en milieu pH zone
S %om usuel acide basique de virage
(1 de bromothymol jaune 0

(1° virage)
Rouge de crésol (1° virage) jaune 0.2-18
Bleu de thymol (1° vira jaune 1.2-28
Jaune de méthyle jaune 29-40
Méthylorange ou jaune orange 31-44
hélianthine
Bleu de bromophénol jaune 3.0-46
Vert de bromocrésol aune 38-54
Rouge de méthyle jaune 4,2-6.2
Pourpre de bromocrésol jaune 5,2-6.8
Rouge de chlorophénol jaune 48-64
Rouge de bromophénol jaune 5.2-6.8
Bleu de bromothymol jaune 6,0-7.6
(2° vir.)
Rouge de phénol orangé | jaune rouge 64-80
Rouge neutre _jaune brun 6.8 -8.0
Rouge de crésol (2° virage) jaune 7.2-88
a-naphtolphtaléine rose 7.3-87
Bleu de thymol (2° virage) jaune 8.0-9.6
Phénolphtaléine incolore 8,0-9.9
Thymoiphtaléine incolore 9.3-10.5
Bleu de Nil 10,1-11.1
Jaune d'alizarine G jaune 10.0 - 12,0
Nitramine incolore 10.8 - 13.0

c-) utilisation d’un indicateur coloré.
On doit les utiliser
- en faible quantité de maniere a ne pas modifier sensiblement le pH de la solution
- le pKa doit étre le plus pres possible du pH a 1’équivalence
- la zone de virage doit étre la plus étroite possible (précision sur la détermination du point
équivalent).0

—

4

PHEq — = = = =4 ZONE DE VIRAGE
DE
L’INDICATEUR

| COLORE

= »
»

1 X
Position de la zone de virage sur une courbe de dosage

Exercice d’application 8 :
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Chapitre 111 : OXYDO-REDUCTION EN SOLUTION AQUEUSE

| — DEFINITIONS

I-1/ OXYDATION- REDUCTION — OXYDANT — REDUCTEUR

v Oxydation : perte partielle ou totale d’électrons par un corps ;

v Réduction : gain partiel ou total d’électrons par un corps ;

v/ Oxydant : - provoque 1’oxydation, est réduit au cours de la Réact. Chim.

v Réducteur : - provoque la réduction, est oxydé au cours de la Réact. Chim..
v" Ampholytes : peut jouer le réle d’oxydant ou de réducteur

I.2/ DEGRE OU NOMBRE D’OXYDATION (n.0) D’UN ELEMENT

Charge de [’atome neutre si une ionisation fictive attribue les électrons de chaque doublet liant a
[’élément le plus électronégatif-

Regles de détermination du n.o d’un élément :

Corps simple, n.o (elt) =0;
Molécule, Zn.o (élts) =0 ;
lon simple le n.o (élt) = charge de I’ion ;
lon polyatomique, 2n.o (élts) = charge de 1’ion
n.o(O) = -1l sauf dans les peroxydes (Ex. Na20O: ; H202) : n.0.(O) =—1 ;
n.o(H) = +I sauf dans les hydrures métalliques (ex. LiH, CaH>) : n.o.(H) =—1 ;
Le n.o (élts) métalliques fixe quel que soit le composé les contenant pour :
= alcalins (Li, Na, K...) :n.o =+l ;
= alcalino-terreux (Be, Mg...) : n.o. = +lI

[-3/ REACTION D’OXYDOREDUCTION- DEMI-REACTION REDOX

Une réaction chimique qui met en jeu un oxydant et un réducteur est appelée réaction
d’oxydoréduction ou réaction rédox.

Réaction : Fe + Cu?* ——» Fe’* + Cu

Une réaction rédox correspond & un transfert d’électrons de la forme réduite d’un couple rédox
vers la forme oxydée d’un autre couple rédox.

Demi-réaction redox :
v Fe —m Fe?t +2¢ Doxydation de Fe

v Cu”*+2e —— Cu Laréduction de Cu
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La somme des deux demi-réactions redox donne la réaction rédox :
Fe + Cu?* — Fe** +Cu
Réaction rédox et variation du n.o :

e An.o.(Fe) =+Il1 >0 = n.odu Fe augmente = Fe est oxydé c’est le réducteur
e An.0.(Cu)=-11<0 = n.ode Cu diminue = Cu est réduit ¢’est I’oxydant.

I1- GENERALISATION :

11-1 La demi-équation rédox

Elle s’écrit : Ox + ne —* Red n= nombre d’électrons échangés
Ox et Red forment le couple rédox noté Ox / Red

Au cours d’une oxydation le n.o de I’élément augmente ; le n.0 diminue lorsque I’élément subit
une réduction

» Ecriture ’équation rédox a partir des demi-éguation rédox

En pratique chaque ¥ équation est multipliée par le coefficient affecté aux électrons dans 1’autre.
—_—
xny | Oxi+nie- «—— Red;
X(-n1)|Ox2 + nz - <—= Red:

. |
Bilan : n2Ox1 + n1 Red2  —— nzRed1 + n10Ox2
Le nombre d’¢lectrons captés par Ox1 = nombre d’électrons cédés par Red2

CAS PRATIQUE

11-2 ECRIRE UNE DEMI-EQUATION REDOX

Reégles d’écriture de la demi équation rédox : couple Cr207%/Cr3*

e écrire les formes oxydée et réduite du couple

CrO? —>  Cr¥*

e ¢quilibrer I’élément qui a subi I’oxydation ou la réduction : le chrome.
2- : 3+
Cr207 +——— 2Cr

e ¢quilibrer I’¢élément oxygene : mettre autant de molécules d’eau qu’il y a d’atomes d’oxygene en
exces dans le membre déficitaire.
Cro077 ———>2Cr*+7H:0
e Equilibrer I’élément hydrogéne : mettre autant d’ions H* qu’il y a d’atomes d’hydrogéne en excés
dans le membre déficitaire.
Cr07 +14H" T——* 2Cr*+7H0

e Equilibrer les charges :
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e Mettre dans le membre déficitaire excédentaire en charge positive autant d’électrons
qu’il y a de charges positives en exces

[ Cro07% + 14H: + 66 «—— 2 Cr¥ + 7H0 ]

Cr07% + 14 HO *+ 67 e——2 2Cr¥ + 21H.0

e Mettre dans le membre déficitaire en charges négatives autant d’électrons qu’il y a de
charges négatives en excés dans le membre excédentaire.

Exemple: S;06% + 2¢° 2 S$:03%

EXERCICE D’APPLICATION 1

I1l. ELECTRODE ou DEMI-PILE

[11-1 Quelques définitions
- L’électrode : Un conducteur (métal ou graphite) et une solution électrolytique mis en

contact.
- L’interface est la surface séparant le conducteur et la solution.

- La réaction a [’électrode : On associe a tout couple Ox/Red présent a I’interface, la
réaction d’électrode ou demi-équation électronique que 1’on écrit dans le sens de la
réduction :

n
>

Ox+ne —— Red

I11-2 Le potentiel d’électrode (potentiel d’oxydoréduction ou potentiel rédox)
Il mesure la tendance d’une électrode a céder ou a capter des électrons.
Notation : Eoxred pour un couple Ox/Red participant a la réaction a I’électrode.

Expression du potentiel d’électrode :

RT ,  [Ox
(formule de NERNST) [50x/Red = Edu/red s [Led]] }

E°oxred : potentiel normal ou potentiel standard du couple Ox/Red
R : cte des Gaz Parfaits

3 = Faraday

n = nombre d’¢lectrons échangés dans la demi équation rédox.

A température ordinaire (25° C soit 298 K) 1’équation de NERNST s’écrit :

0,06,  [0x] }
log———-
Red |

o
[EOx/Red - EOx/Red +

EXEMPLE :
Prof. MAMADOU KONE 3 RISA 2023



US?P 2023 Oxydoréduction en solution aqueuse

> Potentiel du couple_ Fe®'/ Fe?*
F 3+

=E%. ., +0,06lo0
J Fe?"

3t o — 2+
Fe'+e — Fe EFe3*/Fe2* Fe>" / Fe

Gl

~ Potentiel du couple_ Fe?*/ Fe

0,06
Fe'+2¢ «— Fe EFe2+/Fe = Elge2+/Fe + T Iog[Fe2+]
Potentiel d’électrode et pH :
> Expression du potentiel du couple Cr,07% / Cré*,
Réaction a I’¢lectrode : Cro07* +14H+ 66 e— = 2Cr**" + 7H20
2- + 14
e g 006 lcro 11T
cro,> /Cr cro,> /Cr 6 [Cr3+
e 006[, [cror] |,
cro,2 /cr . ero,2 /e + 6 09 [Cr3+]2 —14p

> Expression du potentiel du couple HzO* / Ha:

H'+e T—=> ‘%Hzg ou HO'+e T Y5 Ha + H20
g H.0] _ o
E,om = Eno s, +0:06.10g P T E, o m, = Enorm, ~0,06.pH—0,03.logP,

2
I11-3 Différents types d’¢lectrodes

111-3-1 Electrode métallique de premiére espéce

> Electrode Métal-lon

Une lame métallique plonge dans une solution d’un de ses sels [Notation : M/M* ]

J4 . Y /4 . n+ -
Réaction a I’¢électrode : M"* + ne _" M

<« Métal(M)

44— Solution d’ions M"*
Expression du Potentiel d’¢lectrode

0,06

[EM“WM - EI?/I“*/M +T|09[M n+]}

> électrode a gaz
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Un gaz barbote dans une solution contenant
sa forme oxydée ou réduite

Exemple 1 : I’électrode & hydrogéne Pt/H*/H ([ Notation : Pt/ H*/H: )
Réaction a Pélectrode : H* + & +—— 1 H2 ou H3O* + ¢ : Y2 H2 + H20
Pt
L T (at)
F «—

Solution de H"(ou H3O")
(a(H")
/

Lame de platine platinée

Expression du potentiel d’électrode :

H +
vd [E —E° +0,06.|og[P—] E°(H*/H2 )= 0,00 V

™

H*/H, 1/2
H,

A toute température :[E =—-0,06.pH —0,03.logR; ]

Electrode standard (ESH)
Avec: [H*]=1mol Lt (a(H") =1) ;
P(H2 )= 1 bar (a(Hz) =1); E°(H*/H2)=0,00V.  Eesu=0V

NB : Le potentiel E de 1’électrode standard a hydrogéne (ESH) est égal zéro quel que soit la
température.

111-3-2- Electrode métallique de deuxiéme espece_: Electrode anionique

Un métal en contact avec un de ses sels halogénés (CI- ou Br-) peu soluble, le tout plongeant dans un
électrolyte contenant I’anion de la phase insoluble.

[ Notation: M/ MAn/ A° ]

Métal (M)
Réact. électrode :
MAn+the ——— M+nA

Expression du potentiel d’électrode :

0,06 1
[]\ [EMAn/M = EI?/IAn/M + n log :A’:n }

Solution d’ions A Sel peu soluble MA,

EXEMPLES

» L'électrode au calomel saturé (ECS) : Le calomel est le nom courant du chlorure mercureux,
Hg2Cl2(s).
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Orifice
de
remplissage

Mercure

I/ Calomel

KCl (sol. saturée)

Céramique poreuse

(fritte)
Notation : Hg / Hg2Cl2(s)/ CI
Réact. a élect : Hg2Cla(s) + 2e- T 2Hg + 2CI-
. 0,06 1

Enguleg = Engcuszg +T-|09W

» Electrode au chlorure d’argent.
Une lame d’argent recouverte de chlorure d’argent solide (AgCl) est plongée dans une solution de

chlorure de potassium (KCI).

¢ Ag [Notation : Ag/ AgCI(s)/ CI ]
Réact. a électrode : AgCI(s) + e &—= Ag + CI
| AQCI(s) Expression du potentiel d’électrode :
E =E¢ + 0,06 |09[L]
AgCI/Ag — ™AgCl/Ag ) . CI _
<—

Solution de KCl(apport d’ions CI)

3-/ Electrodes du 3°™ type : Electrode rédox

Une lame métallique inerte (en général Pt ou Au) plonge dans une solution contenant les deux
especes oxydée et réduite dissoutes du méme couple Ox/Red (électrodes métalliques de troisiéme

espece)
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<— Métal noble (Pt ou Au) ( Notation : Pt/ Ox/Red)
- Réact. a I’électrode :Ox + nee —— Red
—

Solution contenant Ox et Red
/ Ox /Red Expression du potentiel d’électrode
d E =E + 0,06 log [Ox]
Pt Ox/Red n [Re d ]
Exemple : une lame de Pt plongeant dans une solution des ions Fe®* et Fe?".
Notation : Pt/Fe3*/Fe Réact. a Pélectrode :Fe** +&¢ —> Fe*
_ _ 0 0,06 Fe®
Expression du potentiel de I’électrode de Pt : [Epy = E o0 por + 1 log Felt

IV CELLULE ELECTROCHIMIQUE

IV-1 LA CELLULE GALVANIQUE (CELLULE VOLTAIQUE OU PILE)

- deux demi-piles ou demi-cellules, séparées par une paroi poreuse ou reliées par un pont
électrolytique (KCI, KNO3, NHsNO:s...).

- fonctionne en générateur d’énergie électrique ; transforme 1’énergie chimique de la réaction en
énergie ¢lectrique récupérable a I’extérieur.

Exemple de la pile Daniell : deux couples Cu?*/Cu et Zn?*/Zn

» bilan chimigue defonctionnement (circuit est fermé)

Observations :

- dissolution de la lame de zinc - dépdt du cuivre sur la lame de Cu.
e_
Anode — Cathode
2 Lamede Cu
Lamede Zn & Pont KCI I /
/ 7
Solution Zn?* '\\
(ZnS04) solution Cu?*
Dissolution de Zn Dépbt de Cu (CuSOy)

Schéma d’une cellule galvanique : la pile DANIELL.
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La pile DANIELL est symbolisée par : @
Zn/Zn* [/ Cu*/ Cu @

La double barre représente la jonction (ici le pont KCI) entre les deux électrolytes.

> Les réactions aux électrodes :

Péle (+) : la cathode = réduction Cu*+2e — Cu
Pdle (-) : I’anode = oxydation Zn —> 7Zn*"+2¢
Réaction de cellule (bilan) : Cu**+7Zn —» Cu+2Zn?

» Mouvement des porteurs de charges (circuit fermé)

- circuit extérieur : électrons du pole (-) vers le pole (+) ; courant | en sens inverse.

- circuit intérieur : les ions K* migrent vers la cathode ; les Cl- vers |’anode.

e — ~

ﬂ ‘\_II‘ )
) électrons

Vol_t-métre

> force electromotrice (f.e.m)

Si le dispositif ne débite pas, la tension positive aux bornes de la cellule galvanique calculée par :
E=En-Eo

E () et E ( potentiels d’équilibre des poles positif et négatif respectivement.

EXERCICE D’APPLICATION 2 :

IV-2LA CELLULE D’ELECTROLYSE
Prof. MAMADOU KONE 8 RISA 2023
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- fonctionne en récepteur
- un génerateur auxiliaire de courant continu applique une ddp aux bornes de la cellule ;
- transforme 1I’énergie électrique produite par le générateur en énergie chimique.

Exemple : 1’électrolyse de NaCl fondu.

Anode Cathode

D" 15

Schéma d’une cellule d’électrolyse : électrolyse de NaCl fondu.

> Dbilan chimique de fonctionnement.

L’¢électrolyse permet de réaliser des réactions d’oxydoréduction en sens inverse de celui prévu par la
thermodynamique.

> Réactions d’électrodes :

Pdle (-) : la cathode
= réduction : Nat+e© — Na

Pdle (+) : I’anode
= oxydation: ClII — %Cl2+e
Réaction de cellule (bilan) :

Na*+Clf ————— Na+%Cl

La cellule d’électrolyse est symbolisée par : @ Pt/ CI; Na"// Cl"; Na" / Pt 6
/I : la paroi poreuse entre les compartiments.

> fonctionnement de la paroi poreuse

Les ions Na* migrent vers la cathode ; les ions Cl" vers I’anode.

QUANTITE DE MATIERE ELECTROLYSEE : Loi de FARADAY .

> Masse de substance formée a la cathode ou a ’anode

Quantité d’¢électricité q utilisée pendant la durée t de 1’¢lectrolyse : = q=1.t
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| : intensité du courant d’¢lectrolyse.
La réaction cathodique s’écrit : Ox+ne- — Red,

n moles d’e- pour former 1 mole de Red

= Quantité d’électricité = n. 3. Pour np molesde Red : = g =np. n.3
It
Egalité des deux expressions de g, on tire np: n,.= —n =

La masse m de produit: = m =n,.M en gramme

It
M : masse molaire de la substance formée = [m =n, M= EM} loi de FARADAY

N.B : La démarche précédente est applicable a la réaction anodique.

Application : Dépét électrolytique des métaux a la surface d’une plaque métallique

S : surface du dép6t p : sa masse volumique
€ : épaisseur du métal dépose pendant le temps t : durée de I’électrolyse
_ &
e Vitesse de déposition : V= ? masse déposée:m=p.S.¢

[m_M.I.t_ gs} ~m _ M.t y_E__Mm _ Ml
= ns ) P T s T psns | Tt pSt n3pS

EXERCICE D’APPLICATION 4 :

On souhaite déposer une fine couche de nickel de 0,02 mm d'épaisseur sur I'une des faces d'une plagque
d'acier de 10 cm x 5 cm. Quelle est la durée de I'électrolyse nécessaire a ce nickelage si I'on utilise un
courant constant de 1,1 A.

Données : M(Ni) = 58,69 g mol™; p(Ni)=8,90gcm™;1F=96487C

V- CLASSIFICATION DES COUPLES REDOX EN SOLUTION AQUEUSE
V-1. - CONVENTION POTENTIEL STANDARD D’ELECTRODE
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L’ESH est I’électrode de référence ; son potentiel est pris conventionnellement égal a zéro.

Pt EOx / Red Pt
—

(P(H2) = 1 bar) Hza _,

Solution de H"(a =1)

Ox
Red

Lame de platine platinée\\—ii'l

K

Chaine électrochimique (Pt/ H2/ H* // Ox / Red / Pt) pour la détermination du potentiel d’électrode

La f.e.m de cette pile lorsqu’elle ne débite pas : [AE: Eox/Red - EOH+ i, = EOx/Red ]

Eowred_Potentiel d’électrode ou potentiel relatif du couple Ox/Red par rapport a I’ESH.

Conditions standards : potentiel standard du couple Ox/Red et se note E°ox/red -

.B. : dans la pratique, on utilise a la place de I’ESH, les électrodes de référence secondaires :

» L'électrode au calomel saturé (ECS), couramment employée comme électrode de référence

0 + O’OG.Iog !

Hg2Clp / Hg 2 [CI _]2

car beaucoup plus commode d'emploi que I'ENH : EH92C|2/HQ =

» Electrode au chlorure d’argent.

1
Expression du potentiel d’électrode : :[EAQC”AQ = EggC”Ag +0,06. IOQ[CT]}

Eagciag ne dépend que de la concentration des ions chlorures (CI) : cette électrode de deuxieme
espece Ag/AgCI(s)/CI est dite indicatrice des ions chlorures.

V-2. CLASSIFICATION DES COUPLES REDOX

V-2-1.VARIATION DE L’ENERGIE DE GIBBS : AG.

Enthalpie libre standard et potentiel d’oxvdoréduction

La variation d’enthalpie libre standard d 'une réaction d’électrode (écrite dans le sens de la réduction)
du type:

[Ox +ne- —__* Red est :AG°=-n.J. E°oxRred ]

Conditions non standard : AG= - n.J. Eox/red

V-2-2. CLASSIFICATION DES COUPLES REDOX

Soient deux couples Oxi1/ Red: et Oxz/Reds:
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x(n2) JOx1 + me —— Red: AGi=-ni. 3.E:

X(-n ) Ox2 + Ny g ———>  Redz AG=-n2. 3.E2

Bilan ny Ox1 + mmRed; —— nyRed; + n1 Ox» [AG = NoAGs- nlAGz]

:>[AG =-n1. n2. 3.( E1- E2) ;] Le nombre d’électrons échangés est : n1. N2

La Réaction étant spontanée = AG<0

=  MAG1- MAG <0 = -ni.n2. 3.(Ei-E2) <0 =E-E2>0 =

Oxia alors une aptitude plus grande a fixer les électrons que Oxz. On dit que Ox; est un oxydant
plus fort que Ox. et Red: un réducteur plus faible que Redo.

ECHELLE DES POTENTIELS STANDARD

H* Oxydant de

| plus en plus Tort
Réducteur de 0| E°
plls en plus fort H2

>

Echelle des potentiels normaux et classification des couples rédox.
Potentiels normaux de quelques couples rédox

Zn?* Fe** H3O* Cu?** 0, Cly MnO4
[ ] [ ] [ ] [ ] [ ] [ ] E° ) >
zn " Ee H. | Cu H.0 “or M ! ! !
-0,76 ;-0,44 0,00 0,34:1,23:1,36 01,51

VI - PREVISION DES REACTIONS D’OXYDOREDUCTION

VI-1- APARTIR DES POTENTIELS REDOX

1/- Réactions spontanées

/ Régle : la seule réaction possible a lieu entre la forme oxydée du couple de potentiel le plus élevﬁ
et la forme réduite du couple de potentiel le plus faible.
Oxydant le plus fort
0] Ox1
R

X2
I on/Red
e \“Redl

Réducteur le plus fort

k Sens des réaction rédox spontannées( 7) /

Application : détermination de la polarité d’une cellule galvanique

Dans une cellule galvanique, le pole +(cathode) se trouve du cote du couple de plus grand potentiel
et le pble — (anode) du c6té du couple de potentiel le plus faible algébriqguement.
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EXERCICE D’APPLICATION 3:

VI-2. — A PARTIR DE LA CONSTANTE D’EQUILIBRE D’OXYDOREDUCTION.

Soient les demi-équations suivantes :

Ox1+ne  e——> Red; E:

Ox2 + nze —>. Red2 E2

n, Ox1 + n1 Red> ; n2 Red; + n; Ox»

Red, [>.[Ox, [
Constante d’équilibre : K= {Rz dlz]]“l _%Qi((:]]”z

1/-Expression de la constante d’équilibre d’une réaction d’oxydoréduction

A 1’équilibre E1=E;

o, 0,06 [ox] o, 006 [Ox, ]
E + 0 .Iog[Redl]—E2+ " 'Iog[Redz]
n.n,[E — E;1=+0,06.[n, log [I[?C;X(;]] —n, log [Eaxé]]]

n.n,[E; — E;1=+0,06.[log [EZX;]]; —log [Exé]];]

., [E? ~ E2]= 40,06 [log [EZXJ]]; | [ng‘j']] | n.n,[E° — E%] = +0,06.log K
2
nl-nz-(Elo_Eg)
0,06

n.n,[E’—E; {
logK == 2[066 d Expression = K= 10

2/- Constante d’équilibre et sens de la réaction d’oxydoréduction

Pour une réaction bilan : n, Ox; + n1 Red> » n2Red:+ n1Ox2
— E°;- E°2 >0 = K> 1 = réaction spontanée entre Ox: et Red> (gauche a droite)
— E°1- E°» <0 = K <1 = réaction spontanée entre Oxz et Red:(droite a Gauche)

N.B. : en général, K est élevé pour les réactions d’oxydoréduction spontanées ; elles sont donc totales,
non réversibles spontanément.

EXERCICE D’APPLICATION 4 :
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QUELQUES APPLICATIONS DE I’OXYDOREDUCTION

- les piles (salines ou alcalines), générateurs électriques non rechargeables dont les piles a
combustibles pour lesquels 1’alimentation continue permet d’obtenir un fonctionnement illimité
dans les temps,

- les accumulateurs (acides ou alcalins), générateurs électriques rechargeables, ce qui impose que
leurs systémes redox soient réversibles,

- la protection des surfaces metalliques : utilisation d’un revétement résistant a la corrosion
(peinture, oxyde formé par voie chimique ou électrochimique a la surface, dépét métallique),
protections cathodique et anodique (par anode sacrifiée, par courant imposé ou par passivation)
ou par modification du milieu (température, concentration en especes oxydantes, addition
d’inhibiteurs).
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Chapitre IV : EQUILIBRE SOLIDE-LIQUIDE EN SOLUTION AQUEUSE

INTRODUCTION :

Notions de précipitation et de dissolution

Rappels :
Solution aqueuse mélange homogéne comprenant
e Solvant
e Soluté(s) dissouts dans le solvant
Constat :

Addition d’ions (CI-, OH", S%...) a une solution contenant certains ions métalliques
e Apparition d’une phase solide (solide ionique : constitué d’ions)
EX : Clag + AQ'aq » AgClsolide)
20H3q + M92+aq »Mg(OH)2(solide)

On dit que le solide précipite : réaction de précipitation.

La réaction inverse de la précipitation est dite réaction de dissolution du précipité

Ex : AgClsolide) > Clag + Ag"aq
Mg(OH)2(solide) » 2 OH5q + Mg?*aq

Obijet :
- conditions de précipitation d’un solide
- lois quantitatives de 1’équilibre solide - liquide.

I - EQUILIBRE SOLIDE — LIQUIDE

I-1 Solubilité-Saturation

Pour tout soluté (gaz, liquide, solide), il existe a une température donnée, une concentration maximale,
au-dela de quelle ce solute ne peut plus étre dissous, c’est la solubilité. Une telle solution est dite
saturée.

Pour les solutions contenant un exces de soluté (gaz, liquide, solide), lorsque le Solide est ionique, il
s’établit un équilibre hétérogene entre cristaux non dissous et ions en solution : équilibre solide-liquide.
I-2 Produit de solubilité

On appelle Produit de solubilité, noté Ks, la constante d’équilibre associée a la dissolution du précipité.

Solide ionique AmBn(s), équilibre solide-liquide :  AmBns) < > m A" +nByg™
an..a
_ An+ Bm—
Ke=— — [Ks: [A™]™ [Bm-]ﬂ
AnBn ()

N.B. : Ks sans dimension ; les concentrations molaires sont exprimées en mol.L ™.

Ks ne dépendent que de la température.
On définit : pks=logKs = Ks = 10-pks
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v

Ex: AgCI(Solide) < Cl_aq + Ag+aq Ks= [Ag+][CI_]

v

Mg(OH)2(solide) 2 OH g + Mg?*4q Ks= [Mg?*].[OH]?

A

I-3 Conditions de 1’équilibre solide — liguide

Soit un solide ionique AmBn ) : AmBh (s)« > M Aag"+n Bag™ Ks= [A™]™ . [B™]
Posons X = [A™]™. [B™]" : quotient de réaction pour un état donné du systéme chimique

Ajoutons progressivement les ions B™ a une solution contenant les ions A™. Plusieurs étapes sont
observées :
*X < Ks, équilibre chimique n’est pas atteint, il n’y a pas de précipitation : solution non satureée.
*Xeq = Ks, I'équilibre hétérogéne est réalisé : la solution est saturée
*X > Ks, il y a précipitation et évolution du systéme jusqu’a I’équilibre Xeq= Ks

NB : A partir de X, on peut donc déterminer si un précipité existe ou non, en équilibre avec ses espéces
ioniques constitutives.

Il n’y a pas de formation de précipité Ily a formation d’un précipité

KSI, X

v

Exemple d’application 1 :

1-3 SOLUBILITE D°’UN SOLIDE DANS L’EAU
1/ Définition

Solubilité ou solubilité molaire (mol/L) = nombre de moles maximum de solide gue [ ’on peut dissoudre
dans un litre de solution.

2/ Calcul de la solubilité d’un solide ionigue

Bilan de matiére a I’équilibre : s=solubilité

Mg(OH)z() —5 Mg¥ + 20H"; Ks(Mg(OH)2)
Eq: exces S 2s

Ks =[Mg?"].[OH]? ;Ks=sx (25)’>=4s® s=(Ks/4)!3

Généralisation :

ArBn () ————> mMA™+nB™

Eq: exces ms ns

K m-+n
[A™]=m.s ; [B™]=n.s Relation entre Ks et s : = S=|——

Exemple d’application 2 :
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I1-1 INFLUENCE DE LA TEMPERATURE

dinK; AH
dT RT?

La loi de Van’t OFF appliquée au Ks : [

Avec T : température thermodynamique (en K)
AH : enthalpie de dissolution du solide

R : constante de gaz parfaits = 8,31 J.K1.mol*
Soient Ksz et Ks, respectivement a Ty et To:

T2
K”dInKS=IBf¥i—dT:jﬂnKJf2=éii{—}}

5

KSl T R T 1 R

K, AH[1 1
o m===t 2
K. RI|T T,

S

L’influence de la température dépend du signe de AH :
¢ Si AH > 0 (dissolution endothermique), pour T2 > T
1 1 .
——=>0_1In_*

0 2 >1_ 1K K
> Z > >
=77, K, =K, =0 7

= La solubilité s augmente quand T augmente :
- en chauffant un tel précipité = dissolution possible ;

¢ Si AH < O(dissolution exothermique), pour T:>T:1 = 1 1 >0
T T

Ksz Ksz
:>an <0 =% <1=>[<82<K51]

S1 S

—La solubilité s diminue quand T augmente.
- par échauffement = apparition d’une phase solide a partir d’une solution (recristallisation).

Exemple d’application 3 :

11-2 EFFET D’YIONS COMMUNS

Le fait d’avoir I’un des ions (A™ ou B™) du solide ionique (AmBn) dans la solution ou on le dissout, le
rend moins soluble (loi de Henry Le chatelier) : le phénomene est appelé effet d’ions communs.

Exemple d’application 4 :

IlI- 3. INFLUENCE DU pH

— Sur la solubilité des sels d’acides faibles

Soit I’équilibre de solubilit¢ MA : MA(S) —— M"+ A

i A" =anion basique : avec un acide A:H AH+A" —> AH+Ar
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AH } H
|
>
I pKa
A1l A
A:H doit étre un acide plus fort que AH (réegle duy)

—La formation de AH déplace 1’équilibre de solubilit¢ de MA dans le sens de la dissociation de ce
dernier (loi de Le Chatelier) : augmentation de la solubilité de MA.

11-4 FORMATION D’UN COMPLEXE

Lorsque A™ ou B™, participe a la formation d’un complexe, I’équilibre de solubilité de AmBnN(s) est
déplacé dans le sens de la redissolution du solide.

11-5 FORMATION D’UN AUTRE SEL PEU SOLUBLE

La formation d’un solide peut se faire au détriment d’un autre.

Exemple : AgCl (s) + I ——>AgI(s) + CI
blanc jaune
_ R K
K — [Cl_ ]: laaller ] 2 B
I Ag+ I~ Ks(AgI)
1,6.107%
AN. : K((AgCI)=1,6.1.10 ; Ky(Agl)=1,5.1018 =110 - 1,06.10° >>1

K >>1, déplacement dans le sens de la formation de I’iodure d’argent.

111 APPLICATIONS ANALYTIQUES

= la purification de substances chimiques,

= ]’¢limination d’especes génantes

= caractérisation de certains ions.
PRECIPITATION FRACTIONNEE

Un méme réactif peut précipiter I’un apreés I’autre plusieurs espéces chimiques différentes: On dit
qu’on procede a une précipitation sélective ou fractionnée.

Exemples d’application 8 :

On précipite les ions Ba?* et Ca?* d’un mélange contenant 0,1 mol.L* de chlorure de Baryum(Ba Cl,) et
0,1 mol.L % chlorure de calcium(CaCl.) en ajoutant progressivement du sulfate de sodium (NazSQ4) sans
variation de volume.

1/ Lequel des deux sulfates précipite le premier ?

2/ Calculer C(Ba?*) en solution quand CaSO4 commence a précipiter ?
On donne : Ks (BaSOs) = 109 ; K, (CaSOs) = 104¢
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PRODUITS DE SOLUBILITE EN SOLUTION AQUEUSE A 298 K

COMPOSES EXPRESSIONS DE Ks Ks
AgOH [Ag*].[OH] 1,95.10°
Ag.CrO, [Ag%.[ CrOs7] 1,12.10%2
AgCOs [Ag'].[ CO] 8,13.10°2
AgCI [Ag'].[CI] 1,77.10%0
AgBr [Ag*].[Br] 4,95.1013
Agl [Ag*].[I] 8,32.10°Y
BaCrO, [Ba].[CrO47] 1,17.10%°
BaSOs [Ba**].[SO+*] 1,07.110°®
BaF, [Ba>].[FT? 1,05.10°
CaCOs3 [Ca®*].[CO%] 3,80.10°
Ca(OH)2 [Ca®*].[OHT 5,50.10°F
CaSO, [Ca®].[SO4] 2,40.10°
CaF, [Ca®*].[F]? 3,39.10°"
Cds [Cd?].[S?] 7,94.10%
Cu(OH), [Cu*].[OHT? 3,16.101°
CuS [Cu?].[S7] 6,31.107°
Fe(OH), [FeZ].[OH? 7,94.10%
Fe(OH)s [Fe"].[OHT? 2,51.10°%
FeS [Fe?].[S7] 6,31.107°
Hg:Cly [Hg T [CIT? 1,32.10
Mg(OH) 2 [Mg*].[OHT]? 1,82.10¢
MgCOs [Mg?*].[COs] 1,00.10°
MgF> [Mg*1.[F1? 7,08.10°
Mn(OH) [Mn2*].[OHT? 1,91.10%
Pb(OH)2 [Pb?].[OH]? 8,13.10°
PbSO4 [Pb?*].[SO4*] 1,66.10°
PbCrO4 [Pb?].[CrOZ] 1,78.10%
PbCl, [Pb2*].[CIT2 1,62.10°
PbI, [P2*].[IT2 6,46.107
SrSO. [SP*].[SO2] 2,51.107
TiBr [Ti*].[Br] 3,45, 10
TiCl [Ti'.[CI 1,75. 10
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Chapitre V :
COMPLEXES EN SOLUTION AQUEUSE

| - GENERALITES

I.1. — DEFINITIONS

- Complexe et Ligands

Edifice polyatomique formé d’un ion ou un atome central lié a des atomes, molécules ou ions appelés
ligands ou coordinats.

- Indice de coordination ou coordinence de I’ion central : nombre de ligands directement liés a
I’atome central.
- _Charge d’un complexe : La somme algébrique des charges de 1’ion central avec celle des
ligands.
- Complexe simple : chaque coordinat, dit monodenté (monodentate), est liée a 1’ion central
par une seule liaison .

Ex : Al(H20)6%" [Ag(NHs)2]*

- Chélates ou complexes internes : Un méme ligand, dit polydenté (ou polydentate) établit
plusieurs liaisons avec 1’atome central ; ces ligands sont appelés CHELATEURS.

Exemple : éthylene diamine tétraacétique (EDTA : ligand hexadentate.)

ol

\ S
/C—CHQ\ /CHQ—C\
g ﬁ_CHE_CHz_ﬁ CC:
\\c —CH2/ \CHQ—C//
=/ 4 N=.
© EDTA = Y ©

lon éthylénediamminetetraacétate (E.D.T.A)

1.2. - NOMENCLATURE DES COMPLEXES

Regles précises établies par 'TUPAC.

a) — Ecriture de la formule

- ecrite entre crochets de maniére a distinguer 1’édifice des autres ions qui assurent la neutralité de la
solution. A I'intérieur des crochets, dans I’ordre :

[M (L ionique)p(LHEUtre)Q] n:

Pour chaque groupe de ligands (ionique ou neutre) : ranger dans 1’ordre alphabétique des noms des
atomes directement liés a I’atome central, les symboles ou formules.
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Nom atome lié a I’atome
central
Complexe Ligand Ligand Ligand neutre | Ligand
neutre lonique ionique
NHs CI Azote Oxygene |Chlore
[PtCI2(NH3)H20] H20
[Co(CN)4(NHz)2] NH3 CN- Azote Carbone

b) Nom du complexe

O Structure des noms de complexes

Cationique : [nom des ligands] [nom de I’ion central] (n.o. du cation)
Anionique : [nom des ligands] [nom de I’ion central] suffixe « ate » (n.o. du cation)
Neutre : [nom des ligands] [nom de I’ion central] (n.0. du cation)

O Désignation des ligands

o Neutres et cationigues conservent leurs noms habituels sauf : H20: aqua ; NH3: ammine
; NO: nitrosyle; CO : carbonyle.

¢ Anionigues ont des noms se terminant par O.

Anion en ...ure ...ite ...ate
Ligand en .ro ito ...ato
Nom ion hydrure(H) Nitrite (NO2) Sulfate (SO4%)
Nom ligand hydruro nitrito sulfato

N.B. : les radicaux organiques utilisés comme ligands gardent leurs noms habituels : (CHz = méthyl ;
CeHs = phényl ...).

Des exceptions a cette derniere réegle :

Formule Cl- H- O2*
Nom de l’ion chlorure hydrure peroxyde
Nom du ligand chloro hydruro ou hydro peroxo
Formule 0% CN- OH"
Nom de [’ion oxygene cyanure Hydroxyde
Nom du ligand 0XO0 cyano hydroxo
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NOMS DE QUELQUES LIGANDS USUELS
Ligand  Nom Ligand Nom Ligand Nom
H- hydrure OCN~ cyanato .5'0‘33 - sulfito
0%~ 0xo SCN™ thiocyanato Sa Oﬁ_ thiosulfato
OH- hydroxo NHS amido Cloy chlorato
§2- thio Ny azido ou azoturo | ClOy chlorito
I~ iodo NHOH- hydroxylamido 05~ peroxo
Br— bromo NOy nitrato H-0O aqua
Ci— chloro NOS nitrito NHs ammine
F- Fluoro S'Oi_ sulfato (0/0] carhonyl
C-‘Og’_ carbonato | NO nitrosyl CN~— cyano
POi’_ phosphato | en éthylenediamine | CH3C OO~ acetato
205~ oxalato CgH4(COO0);~  phialato CeH4(OH)(COO),  salicylato
cn = .-"\"THQ — C-'*HQ — CHQ — ;\"THQ
O Désignation de I’ion central
- complexe cationique ou neutre, pas de modification.
- complexe est anionique, terminaison par ATE
O n.o de lion central : écrit en chiffres romains entre parenthéses.
Q Préfixe numérigque : précéde le nom des ligands d’une espéce donnée ;
Nbre ligands 2 3 4 5 6
Préfixe num Di ou bis Tri ou tris Tétra ou Penta ou Hexa ou
térakis pentakis hexakis
Nbre ligands 7 8 9 10 11 12
Préfixe num Hepta | Octa | Nonaou ennea Déca Undéca Dodeéca

N.B : détermination du n.o de I’atome central. Soit x ce nombre :

n.o. et

[x + Xcharge des ligands = charge du complexe]

charge x

N

Exemple 1 : [PtCI2(NH3)H20]

X+ [2.-)]+0+0=0=x=+lI

[PtCI2(NH3)H20]  complexe Ammine aqua dichloro platine (11)

X -1 0 -1

\[CO(CN%A(NH:S{./

X+[4.(-D]+0=-1= x=11l
(1)

Exemple 2 :

ion complexe diammine tétracyano cobaltate
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Exemple 3 : [(NH3)5Co - NH2- Co(NHz3)2(H20)]%* :
lon complexe pentamminecobalt(l11)-p-amidotéetrammineaquacobalt(l11)

EXERCICE APPLICATION 1

Il - ETUDE DES COMPLEXES EN SOLUTION AQUEUSE.

1.1 - COUPLE DONNEUR-ACCEPTEUR DE LIGAND

Les ions complexes se forment en solution selon la réaction : charge du complexe
/ MP*+n L% 4—— MLn(P-ng

lon métallique co;plexant complexe

(acide de Lewis) (base de Lewis)

L’¢équilibre de formation du complexe peut s’écrire :

Métal central ligand +———> Complexe
Accepteur  + comp‘éant —  donneur
A + L —_— D

Deux especes chimiques reliées par [’échange de particules autres que les électrons constituent un
couple donneur—accepteur de ligands (particules échangées) ; la réaction qui en résulte est une

complexation.
Nous simplifions ’écriture ;] M +n L &&———* MLn Jcharges comprises

11.2. — CONSTANTE DE DISSOCIATION et CONSTANTE DE FORMATION D’UN COMPLEXE

» Complexe composé d’un ion central et d’un ligand, ML

- Loi d’action de masse a la réaction de formation du complexe :
M+L —— ML F— [I\/I][L]
Kr (parfois noté ) constante de formation du complexe ML.
- Loi d’action de masse a la réaction de dissociation du complexe :

ML +— Mm+L KD=[IEA|\}|[_I]]

Kb est appelée constante de dissociation du complexe ML.

N.B : entre les deux constantes on a la relation K
D
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» Complexes successifs

Si le complexe est constitué de plusieurs ligands, tres souvent les complexes de nombre de coordination
intermédiaire peuvent exister et conduire a des équilibres successifs :

_ ]
M + L , ML Kq = L]
ML+ L ML, K¢, = [MLZ]
— ML
_— ML
ML +L <—m—m—  MLs &fﬁ
2}
ML, ]
ML(n.l) + L —mm MLn KFn :W
(n-1)
(TR Krn sont les constantes de formation des complexes successifs ML.....MLx. On peut de

méme, définir une constante de dissociation, pKpi, correspondant a chaque étape de dissociation du
complexe.

Constante globale de formation du complexe MLn: fin

. _ M, ]
M+nL ————— MLn B, MILT

Relation : fn= Kr1 X Kr2 X Kr3 x......... Kern.
- Réaction de dissociation du complexe :

MLN —————  M+nlL Kp =
—

Kb : constante de dissociation du complexe MLn

IML,] 1

N.B : entre les deux constantes on a la relation an = [l\/l ][L]n - K
- D

Plus p n est grand et plus Kbp est petit plus un complexe est stable.
Caractérisation des complexes par pKb =- logKp= log(fn)

Exercice d’application?:

I1.4. — CLASSIFICATION DES COMPLEXES

On classe les complexes en deux catégories suivant la valeur de Kp

a — Complexes parfaits

Kb est trés faible
= tres grande stabilité du complexe
= treés faible dissociation (ions masqués ou_dissimulés par la formation du complexe).

En général, si pKp > 5, la formation du complexe est quantitative sauf en solution tres diluée.
Exemple : lon complexe hexacyanoferrate(ll) [Fe (CN)s]*= pKp= 24
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b — Complexes imparfaits

pKp < 2 =La solution a les propriétés des ions constitutifs (complexe en concentration
négligeable).

Exemple : ion complexe fluoromercure(ll) HgF* = pKp= 1,15

11.5. - DOMAINE DE PREDOMINANCE DES ESPECES

» COMPLEXE ML

Soit I’équilibre de dissociation du complexe ML : ML —2 M+L

_MJ[L]
o m
avec pL = -log [L]

pK, =—Iog[L]—Iog% :{pL: pK, +Iog% }

M
e Si pL>pKD:|09[M—L]]>O: %>1

=[M] > [ML]=I’accepteur prédomine en solution

M] _

e SipL <pKb Iog[ ]
=[M]< [ML]= le complexe prédomine en solution
Domaine de prédominance des especes :

pKb
ML prédomine Mprédomine pL

» COMPLEXE MLn

_ ML

MLn T M+nL= Ko [ML ]
1 [M] [M]
pL==| pK, +log+—— plL — =
= n{ D ML, ] =n.pL — pKp ML ]
Si M prédomine : 21 > 1 =log21 >0 = n.pL—pK, >0 = L > e
P "MLy 9 MLy PR Plp P n
pKbo/n
MLn predomine M prédofnine pL
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11.6. - DOMAINE DE PREPONDERANCE DES ESPECES

X 1

Rappel convention : X <<Y si 7 < 10

e Si ML est prépondérant

:>[|\/I]_K0<i:> pL < pkp -1

[ML] L 10

e Si M est prépondérant

M K
:[I[\/IL]]Z LD 210 = pL> pko +1

e Si[ML]=[M] = pL = pKp

Domaine de prépondérance des especes :

| [ML] =[L]
[ML]>>[M] ni[ML]ni[L]ne@. ML]<<[M] pL>
ML prepondérant | | M préponderant

pKb-1 pKb pKp+1

[1.7. — PREVISION DES REACTIONS

1/ Compétition entre deux ligands (pour un méme cation)

Competition deux ligands X et Y

MX+Y — , MY+X - M
=" ]
Cte de dissociation de MX : KDX = [IE/II\/})[;}]
Cte de dissociation de MY : K D, — %
_IMY]IX] _ Ko,
S ImxJiy] Ky,

si Kk >1 soit Kp, > Kp, = PKp, < PKp,

La réaction est déplacée en faveur de la formation du complexe MY
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Regle : Un complexant Y de M détruit tout complexe MX de M si pKDX < pKDY
Complexe de plus en plus stable

II\/IX MY >
:pKD
X Y complexant de plus en plus fort

MX+Y —— MY +X
On dit que Y est un complexant plus fort que X ou MY est un complexe plus stable que MX.

Exemple : pKp([Ag(NH3)]*) = 3,3 PKp([Ag(S203)]) = 7,4

L’ion thiosulfate déplace le groupement ammoniac du complexe ammineargent (I):

[Ag(NH3)]* + S203> ——— [Ag(S203)]+ NH3

N.B : Si plusieurs complexes d’un méme ion central existent en solution, I’addition d’un complexa
plus fort détruit d’abord le complexe le moins stable.

2/ Compétition entre deux métaux (pour un méme ligand)

T , —
Compétition deux métaux My et M2: MiX+M; —— MX+M;
_ M X ][Mm,]
M, x][™m, ]
La constante K peut s’exprimer en fonction des constantes de dissociation des complexes M1 X
et MxX:

Constante d’équilibre

_MzxlIm, | _ Ko,
mix]im, ] K,

si K>1; soit KDl > KD2 = pKol < pKD2 la formation du complexe M2X favorisée

ﬁgle : Un accepteur donné M2 du complexant X détruit tout complexe M1X de X de pKD inféxieur

donneur de plus
( en p|us TOrt

Complexe de plus
en p|us Stap|e )

M1X
|

M2X
|

»PKp

|
M1

On dit que M2 est un accepteur _plus fort que M1 ou M1X est un donneur plus fort que M2X

@nplexe plus stable que M1X).

M2 AcceEteur ;BMS
en plus fort

MiX+ M, ™ M2X + Mz

_/

N.B : Si un complexant peut réagir avec plusieurs accepteurs en solution, il se forme d’abord le

complexe le plus stable.
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I CALCUL DE CONCENTRATION DES COMPLEXES EN SOLUTION

Connaitre la composition de la solution contenant un complexe ou un mélange de complexes.

M[L]

Complexe ML, constante Kp : ML &—M+L D [I\/IL] (1)

11 — 1/ SOLUTION D’UN COMPLEXE SEUL

Soit Co la concentration analytique du complexe en solution.

e CQM par rapport a M :[ML]+[M]=Co 2
e Relation d’échange de ligand :[M] =[L] (3)
e APPROXIMATIONS

Dissociation Faible Totale Moyenne
complexe

pL Y (pKp-log Co) —log Co [L]?+Kbp[L]- Kp.Co=0
Validité pKp +log Co> 2 pKo+log Co< -1 -1<pKp +log Co< 2
Stabilité Complexe ML + stable | Complexe ML - stable | Ni ML ni Mag a négliger
complexe qgue Mag gue Mag

Exercice d’application 3:

v APPLICATIONS ANALYTIQUES

De nombreuses méthodes analytiques mettent en ceuvre la formation de complexes

IV-1/ANALYSE QUALITATIVE

a/ IDENTIFICATION DES IONS EN SOLUTION

¢ Certains ions forment des complexes dont la couleur caractéristique en présence d’un complexant
donné, permet leur identification.

Exemple : les ions fer(Ill) forment le complexe thiocyanatofer(Ill) en présence d’ions
thiocyanate selon :
Fe®* + SCN- —— Fe (SCN)? rouge

b/ DISSIMULATION DES IONS EN SOLUTION

¢ Lors de la caractérisation de certaines espéces en solution, il est parfois nécessaire d’éliminer les
especes génantes (celles qui donnent la méme réaction que celle recherchée). On procéde par
dissimulation des espéces gé€nantes par action d’agents complexants.

Exemple : dissimulation des ions cuivriques (Cu?*) par complexation avec les ions cyanure CN-
lors de la caractérisation des ions Cd?*.

Prof MAMADOU KONE 9 RISA 2023




US?P 2023 Complexes en solution aqueuse

IV-2/ ANALYSE QUANTITATIVE

La formation de complexes est utilisé dans les dosages colorimétriques, protométriques ou

complexométriques . Ces derniers sont basés sur :

- laformation de complexes tres stables ; I’utilisation de chélateur tels que les complexons I, II et I1I
est courant

Complexon I :
CH>-COOH
IN ZZ CH,-COOH
= CH»-COOH
acide aminotriacétique
Complexon 11 :
HOOC - CHz\_ m g# CH2 - C OOH
” N-CH: - CHz-N\
HOOC - CH; CHz-C OOH
Acide éthylenediamminetétraacétique (EDTA)
Complexon 111

NaOOC-CH: — CH2-COONa
/‘ N-CH,-CH,-N ~
HOOC - CH» CH>-COOH
NaH2EDTA (sel disodique) ou NaH2Y

- T’utilisation d’indicateurs de fin de réaction ou de courbes de titrage pour déceler le fin de la
réaction de complexation

IV-3/AUTRES APPLICATIONS

a En métallurgie : I’extraction de 1’or des minerais pauvres (0,001%) se fait par complexation
au moyen d’ions cyanures (CN') ;

a traitement des eaux : élimination de certains ions métalliques (Fe?*, Cu?* Ca?*) par formation
de chélates avec ’EDTA ou avec de phosphates (NasP3O1o par ex.) ;

a Biologie : le transport de 1’02 se fait par formation d’un complexe appelé oxyhémoglobine entre
I’hémoglobine et I’oxygéne. L ’hémoglobine ayant plus d’affinité pour le CO que pour Oz, la fixation de
CO peut provoquer une intoxication (par asphyxie) en empéchant I’oxygénation de 1’organisme.
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CONSTANTES DE DISSOCIATION DE QUELQUES COMPLEXES

o

Ex : complexe [MX X + [MX,. [x].Imx,.]
EX. P [MXn] «— [MXn-1] K""_jMJ)(,]f
[MXn1] —— X+ [MXn2] K x]. IMx_,..]
ot MXn—l
[MX] — X+M K :[X[]-[WH]
D1 MX
Ligand Ic?errltral Comp|exe PKpr |[pKp2 |pPKps PKbs | PKps PKos
Agt |[Ag(BD.® 1415 |2.96 |0.84 0,94
Br Cd® [[Cd(B.* |1,56 |0,46 |0,23 |0,41
Hg® |[Hg(Br.J> |9,05 1828 |241 |16
Ag® |[Ag(CD.J* 12,85 |1,87 |0,32 0,86
FeZ | [Fe(Cl),] 0,36 0,04
cr Fe* |[Fe(C)] 062 011 [-1,40 |-1,92
Hg? |[Hg(Cl).J>Z  |6,74 |648 0,85 |10
Pb |[Pb(C,J®  |0,88 |0,61 |-0,40 |-0,15
Ag® |[AG(CN)Z | pKi+pKo= 20,7 | 1,0
CN- [Cu® [[CU(CN)J? S pK -273
Fe?* [FG(CN)G]4' ZG: pK-:24
1 I
Fe** |[Fe(CN)e]* 26: pK =31
1
Hg® |[Hg(CN).J> |180 |16,7 |38 3,0
A9 |[Ad(F)] 0,4
F AR [[AIF)* 6,1 50 (385 |27 |16 0,5
Fe* |[Fe(F)s] 5,2 39 |28
Ho™ |[Ha(A)]* 1,6
I Cd® |[Cd(1)a]* 548 |514 456  |3.56
Ho? |[Hg( ). 12,87 |1095 [378 |2,23
Ag® [[Ag(NHa)l* [3,3 2.9
Cu® |[Cu(NHs).]* 6,2 4,7
NH;  [Cu® [[Cu(NHo)e]® |41 35 [2,9 21 |-05 |-2,5
Hg* |[Hg(NHs)** |8,8 8,7 1,0 0,9
Ni* |[Ni(NH3)e]** [2,8 2,2 1,7 1,2 0,75 0,03
Zn?* |[[Zn(NH)JZ 2,37 |2,44 |25 2,15
Prof MAMADOU KONE 11 RISA 2023




US?P 2023 Complexes en solution aqueuse

CONSTANTE DE DISSOCIATION DE QUELQUES COMPLEXES (SUITE)

Ligand lon Complexe pPK; PK: PKs | pKs | pKs | PKg

central
Ag*  [[Ag(OH),] 2,0 1,72
AP |[AI(OH),]" 9,05 10,36
Ba®* |[Ba(OH)]* 0,68
Ca** |[Ca(OH)]" 1,51
Cd* |[Cd(OH).)> [4,16 |4,23 0,69 [-0,32
Co?* [[Co(OH)s] 1,8 7.4 1,3
OH’ Cu®** |[Cu(OH)]" 16,3
Fe?* |[Fe(OH)4]* 5,7 3,7 0,6 -0,4
Fe* |[Fe(OH),]" 11,7 |10,64
Hg* |[Hg(OH),] 10,3 |114
Mg® [[Mg(OH)]" |26
Mn?* | [Mn(OH)]* 3,4
Ni%* | [Ni(OH)a] 3,4 6,8 2,8
Zn?*  |[Zn(OH)4)* 4,15 16,0 4,1 1,26
Ag® |[Ag(SCN)* [4,7 3,5 1,2 0,2
SCN™ |Fe** |[[Fe(SCN),]* |21 1,3
Hg* |[Hg(SCN)4* |pKi+pK,=19,6 |1,7 0,6
S,03% Ag* [AQ(S203)3] > |74 54 0,8

Ag®  |[Ag()]* 7,3

AR [TAIY)] 16,1

Ba?* |[Ba(Y)]* 7,8

Caz* |[Ca(Y)]* 10,7

Y* [t [[Cr(Y)] 24
(EDTA) |cu®* |[Cu(Y)]* 18,8
Fe’* |[Fe(Y)]* 14,3

Fe3* |[Fe(Y)] 25,1

Hg?" |[Hg(W)I* 218
Mg* | [Mg()]* 8,7

NiZ*  [[Ni(Y)]* 18,6

Pb2* [[Pb(Y)]* 18,3

szt |[Sr(Y)]* 8,6

Zn*  |[Zn()])* 16,3
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US?P 2023 Complexes en solution aqueuse
L _ AL
Tableau des valeurs des log Bi 3 25 °C DE QUELQUES COMPLEXES __ [4I]
Ligand Ion log %
centrale ||1=1|1=2| 1=3 1=4 |[1=5|1=6
Ag™t 33 | 7.2
Co 7t 7,2 14 19.2 | 25.3 | 30.5 | 34.8
NH, Cu™ 4,13 | 7,61 | 10.78 | 12.59
Hg*" 9 18 20
Ni%t 2,6 | 4.8 6.4 7.5 8.1 8.2
Zn“T 2,2 | 44 6.7 8.7
Ag™ 20 21
CON~ Cu*t 27.3
Fet 16 34
Fet 31
Cu*t 1,7 | 3.6 5.2 6.5
SCN™ Feit 3 4.3 4.6
Co*t 58 | 10,7 | 13.9
; : Cu*t : 9,
N Hy(C Hy)o N Hy |——z ! 4(? 36 1.7! 67 X
N+ 7.5 | 12,8 16,5
Ag™T 88 | 13.5
,542('.)3_ Fe?t 2.1 5 6.3 6.8
Hqg*™ 29,8 | 32,3 | 33.6
Cd*+ 2,8 | 4.6
O3~ Feot 9.4 [ 14.27] 20.2
Mn?* 38 | 53 I
Orthophénantroline i :-2+ 2,1 21,2
Fet 14
Ba** 7.8
Ca** 10,7
e M g** 8.7
E.D.TA(Y* ) T2 T4.3
Fe’t 25,1
Zn-T 16,3
Fe*t 2,3
.‘Jf()i_ Fed+ 4.2 7.4
Ce*t 4,1
Cet 4,1
£ Fe*t 55 | 9,7 | 13,7 | 16,1
AT 7.1 12 15,8 | 20.2 | 20.7
I~ Hg** 12,9 | 23,8 | 27.6 | 29.8
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