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Pour bien utiliser

CHAPITRE 4

La page d’entrée de chapitre

Elle propose une introduction au cours, un
rappel des prérequis et des objectifs, ainsi
qu’un plan du chapitre.

sction

\ntrodu

Le cours

* Le cours aborde les notions du programme
de facon synthétique et structurée afin d'en
faciliter 'apprentissage.

* Des encarts détaillent étape par étape les
méthodes essentielles, et sont suivis d'exem-

ples d’application. Les pictogrammes

Des commentaires pédagogiques vous
accompagnent dans le cours et dans les corrigés
d’exercices. lls sont identifiés par deux
pictogrammes :

i Commentaires pour bien comprendre le cours ou les
" corrigés d'exercices.

COURS & mﬁnouis

@ Mise en garde contre des erreurs fréquentes.

Gavoirs

La synthese

En fin de chapitre, elle vous propose un
récapitulatif des savoirs, des savoir-faire et
des mots-clés.
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cet ouvrage

Tester ses connaissances

Quelques QCM pour tester votre connaissance
du cours.

Exercices d’application

lls vous proposent d’utiliser vos connaissances
du cours pour résoudre des problemes simples.
Leur difficulté est indiquée sur une échelle de
1a3.

Exercices d’approfondissement

Des énoncés qui vous proposent de résoudre des
/ problémes demandant une réflexion plus poussée,

souvent extraits d’annales de concours. Leur

difficulté est indiquée sur une échelle de 1 a 3.

CORRIGES

Les corrigés des exercices

Tous les tests de connaissances, les exercices
d’application et d’approfondissement sont
corrigés.

Les solutions sont regroupées en fin de chapitre.

Vil
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Configurations

/ .
electromques

Bl Pl|gn Ml |ntroduction

1.1 Structure En admettant que I’énergie des électrons des atomes est quantifiée, nous appren-
d’un atome 1 drons 2 établir la structure électronique d’un atome ou d’un ion dans son état fon-

1.2 Cas de I'atome damental a partir de regles simples. Nous pourrons en déduire les schémas de
d’hydrogéne 2 Lewis des atomes. A partir de toutes ces connaissances, nous pourrons alors com-

1.3 Les nombres prendre, dans le chapitre suivant, la construction de la classification périodique.
quantiques 2

1.4 Atomes
polyélectroniques 3 . .

1.5 Schéma de Lewis PrereqUIs
des atomes 6 e Structure d’un atome (classe de seconde et classe de terminale S)

1.6 Cas des ions 6 * Répartition des électrons en couches (K, L, M, etc.) autour du noyau

Tests et exercices 8

Corrigés 10 Objectlfs

*  Ecrire la structure électronique d’un atome ou d’un ion
*  En déduire son schéma de Lewis

= 1.1 Structure d’'un atome

Tous les atomes sont constitués d’un noyau et d’électrons qui gravitent autour du noyau.

Le noyau comprend Z protons et A-Z neutrons.

° Z est le numéro atomique et correspond au nombre de protons dans un noyau : il
caractérise 1’élément chimique.

° A est le nombre de masse, il donne le nombre total de nucléons (protons +
neutrons) présents dans le noyau. Autour du noyau considéré comme ponctuel (ses
dimensions sont de 1’ordre de 10~'> m) circulent Z électrons (pour assurer la neu-
tralité électrique) a des distances moyennes telles que I’ordre de grandeur d’un atome
avoisine 10710 m,

On note généralement un élément ainsi : éX

Exemple

oFe, 3Fe*™, 30Fe’" caractérisent 1’élément « fer » dans différents états d’oxyda-
tion.

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.
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e 1.2 Cas de 'atome d’hydrogeéne

Cette formule s'étend aux
[/ especes hydrogénoides
(possédant un seul électron
comme Het, Li2*, etc.) sous la
forme :

1

@ =

x
2 1 1
= X Ry x F*ﬁ

ou Z est le numéro atomique
de I'hydrogénoide.

Les énergies de 1’électron de 1’atome d’hydrogeéne ne peuvent prendre que certaines
valeurs particulieres : elles sont quantifiées. Celles-ci (exprimée en électron-volt ou eV)
sont données par :

13,6
)

E, = — eV avecn € N* et 1 eV=1,602.10"1°J

n =1 correspond a I’état fondamental, c’est-a-dire a 1’état d’énergie minimale. Les
valeurs de n supérieures a 1 sont qualifiées d’états excités. Pour des valeurs de n trés
grandes (typiquement de 1’ordre de la centaine) les états de I’atome d’hydrogene sont
qualifiés d’états de Rydberg. Lorsque n = 1, on dit que 1’électron est sur la couche K,
lorsque n = 2, il est sur la couche L, etc. (cette nomenclature a déja été vue entre la clas-
se de seconde et de terminale S).

Lorsque I’électron se trouve sur un niveau d’énergie (une couche) correspondant a un
état excité (caractérisé par un entier m), il retourne sur des niveaux plus stables (carac-
térisés par un entier p) en émettant des photons d’énergie bien particulieres et produit
un spectre de raies.

Les positions de ces raies sont données par la formule de Ritz-Rydberg :

1 R 1 1
o === —_— = —
A sz m?

o est le nombre d’onde (m™!), A (m) est la longueur d’onde, p € N*, m € N* avec
m > p.Ry = 1,0973731.10" m™! est la constante de Rydberg.

e 1.5 Les nombres quantiques

Pour décrire le plus complétement possible 1’électron de I’atome d’hydrogene, I’expé-

rience ainsi que les modeles théoriques montrent qu’il faut utiliser plusieurs nombres

quantiques :

* n, le nombre quantique principal définit la couche sur laquelle 1’électron se trouve
rangé, n € N*. La connaissance de n suffit pour donner I’énergie de 1’électron.

* {,le nombre quantique secondaire ou azimutal précise la sous-couche dans laquel-
le I’électron se trouve rangé, £ € [0,n — 1], £ € N. Une lettre minuscule est associée
a chaque valeur de £ :

valeur de € 0 1 2 3 4

lettre associée s p d f g

Ceci permet alors de nommer les différentes sous-couches de la facon suivante par
valeur de n :
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Une orbitale atomique est une
fonction mathématique
décrivant le comportement de
I"électron. Il n’est pas nécessaire
a ce stade de maitriser cette
notion qui sera revue au
chapitre 19.

COURS & METHODES

€
0 1 2 3
n
1 s
2 2s | 2p
3 3s | 3p | 3d
4

4s | 4p | 4d | 4f

Le chiffre indique la valeur de n et la lettre la valeur de £. Les sous-couches contien-
nent une ou plusieurs orbitales atomiques.

* my, le nombre quantique magnétique précise le mouvement orbital de 1’électron

autour du noyau. On notera que my € [—€,4+£], m; € Z. Les différentes valeurs pos-
sibles de ce nombre pour chaque valeur de £ précise le nombre d’orbitales atomiques
dans chaque sous-couche.

On les symbolise par des « cases quantiques » : []

Exemple : Pour n = 3, £ peut valoir 0, 1 ou 2 :

¢

3 mg=O WZgZ—l,O,l ml:—Z,—l,O,l,Z

3d : 0JO0O0OO

cases quantique 3s:0

3p - 000

La connaissance d’un triplet (n, £, my) suffit a décrire 1’électron de ’atome d’hy-
drogene mais la connaissance de n suffit pour donner 1’énergie de cet électron.
Toutes les cases quantiques caractérisées par la méme valeur de n, sont dites dégé-
nérées. Dans I’exemple ci-dessus, les neuf cases quantiques de la couche n = 3 ont
toutes la méme énergie.

m—— 1.4 Atomes polyélectroniques

1.4.1

Les atomes polyélectroniques sont constitués d’un noyau et de plusieurs €lectrons gra-
vitant autour de celui-ci. Pour décrire complétement le comportement des électrons de
tels atomes, il faut introduire un quatrieme nombre quantique.

On appelle ce nombre le nombre quantique de spin. Il ne peut prendre que deux

valeurs : my = —% (on peut le schématiser ainsi : ) etmy = —I—% (on peut le schéma-

tiser ainsi : ). C’est ce quatrieme nombre qui permettra de distinguer deux électrons
dans une méme case quantique.

Principe d’exclusion de Pauli

Deux électrons ne peuvent pas posséder quatre nombres quantiques identiques.
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1.4.2

7 Une orbitale atomique OA est
' symbolisée par une case
quantique.

Cette regle est loin d'étre
toujours vérifiée mais elle
donne de bons résultats pour
les éléments de Z faible.

7 Toutes les configurations

!\ électroniques proposées pour
|'atome de bore sont
équivalentes.

Une case quantique étant définie par la donnée de trois nombres quantiques (n, £
et my), elle ne pourra donc décrire que le comportement de deux électrons au maximum :
I’un possédant un nombre quantique de spin —% et I’autre un nombre quantique de spin
+%. Lorsqu’une orbitale (case quantique) est doublement occupée, on dit que les élec-
trons sont appariés. Un électron seul dans une case quantique est dit célibataire.

Reégle de stabilité de Klechkowsky
Le remplissage des orbitales atomiques se fait par ordre (n + £) croissant.

Dans le cas ou deux orbitales atomiques possedent un méme (n + £), la plus petite
valeur de n correspond a I’orbitale la plus profonde en énergie. Cette regle indique la
séquence énergétique dans laquelle les différentes orbitales atomiques se succedent. On
peut alors répartir les électrons d’un élément (ion ou atome) couche par couche et sous-
couche par sous-couche :

On obtient donc la séquence suivante en suivant les fleches :
s <25 <2p <35 <3p<ds~3d <4p <55 <4d <5p <6s <4f ~5d...
ol < signifie « d’énergie plus faible que » et ~ « d’énergie tres proche »

Ecrivons maintenant la méme séquence en indiquant le remplissage maximal possible
de chaque sous-couche (attention, cette suite ne correspond a aucun élément en particu-
lier) :
1s? < 252 < 2p°® < 3s% < 3p° < 4s? ~3d"0 < 4pb < 557
<4d"" < 5p% < 652 < 4f% ~ 54", ..

Exemple 1:Z = 1, hydrogéne.

Is!

ou bien
Exemple 2 : Z = 2, hélium.
1s2

Exemple 3 : Z =5, bore.
252
1

1s? 2p!
AN
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ou bien
152 252 2p!
] Ond
ou bien

1s? 252 2p!
I T

et ainsi de suite en exploitant toutes les possibilités ...

14.3 Regle de remplissage de Hund

Lorsqu’un niveau d’énergie est dégénéré et que le nombre d’électrons n’est pas
suffisant pour saturer le niveau, I’état de plus basse énergie est obtenu en utilisant
un maximum d’orbitales, les spins des électrons non appariés étant paralleles. Cette
situation de spin maximale est la plus stable.

Exemple 1:Z = 6, carbone.
1s? 252 2p?
R i e |

Exemple 2 : Z = 16, soufre.

152 2

252 2p° 3s 3p*
1] N R Y A Y [

Dans les structures électroniques précédentes, il y deux types d’électrons :

* les électrons de valence : ils appartiennent a la derniere couche en cours de rem-
plissage (3s, 3p pour le soufre ; 2s, 2p pour le carbone ; 2s, 2p pour le bore) ;

* les électrons de cceur : tous les autres électrons plus proches du noyau.

Le cas du chrome permet d’illustrer une exception a la regle de remplissage (si on avait
suivi la régle de Klechkowsky, on aurait proposé [Ar]4s23d*). 1l se trouve qu’une orbi-
tale atomique d demi-pleine ou pleine présente une stabilité particuliere. Cet état peut-
étre atteint par « promotion » d’un seul électron 4s vers le niveau 3d (ceci se retrouve
dans le cas du cuivre Z = 29) :

[Ar] 45! 3d°

[ R

L’écriture [Ar] est une fagon d’abréger I’écriture de la structure électronique et rem-
place avantageusement : 1522522 p©3s23 pS.
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s 1.5 Schéma de Lewis des atomes

Le schéma de Lewis de I'atome
de carbone n’est pas le plus
pertinent dans la mesure ou il
est plutot tétravalent que
divalent (comme le laisse
prévoir son nombre d'électrons
célibataires). On le remplace
volontiers par un schéma plus
opérant (voir tableau ci-
contre). Il en va de méme pour
les éléments de la colonne de
Be et B.

Un schéma de Lewis permet de donner la répartition des électrons de valence autour
des atomes. Il ne s’agit, ni plus ni moins, que de donner une autre représentation (plus
visuelle) de la structure électronique de valence que nous avons vue précédemment.

Exemples : Voici les schémas de Lewis des atomes précédents

Les schémas qui suivent constitue une liste (non exhaustive) des schémas de Lewis des
atomes des trois premieres lignes de la classification périodique des éléments. I est tres
utile de connaitre cette liste car il s’agit du « vocabulaire » de base nécessaire pour
construire correctement les schémas de Lewis des molécules :

He He

@
Z |
o

Li* | *Be *| *B* |Fe | Ne |

ese | la | larl

¢ T |
L]

Nae | *Mge | *Al* | *sie | *

Quelques commentaires sont nécessaires ! Sans revenir sur le probleme de 1’atome de
carbone, la colonne du béryllium et celle de I’aluminium ne rassemblent pas les sché-
mas de Lewis auxquels on aurait pu s’attendre :

* La structure électronique du béryllium s’écrit : 1s22s2. On s’attendrait donc a dispo-
ser autour du symbole de I’élément un doublet non liant (un trait). Toutefois ce type
de schéma n’aurait pas été satisfaisant dans la mesure ou le béryllium est divalent,
d’ou le schéma du tableau ci-dessus ;

* La structure électronique de 1’aluminium s’écrit : 15>2s22p°3s%3p'. On s attendrait
donc a disposer autour du symbole de 1’élément un doublet non liant (un trait) et un
électron célibataire (un point). Toutefois ce type de schéma n’aurait pas non plus été
satisfaisant dans la mesure ou I’aluminium est trivalent.

s 1.6 Cas des ions

11 suffit de rajouter (pour les anions) ou d’enlever (pour les cations) le nombre d’élec-
trons nécessaires :

Exemple 1: Z =6, C" ion carbone (I).
1s? 252 2p!

e T
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)

Dans le cas des structures ns?

(n — 1)d', ce sont les électrons

les plus éloignés du noyau (ns2) 152

qui sont arrachés en premier.

Voir exercices 1.15, 2.6 et 2.8.
Savoirs

° Connaitre les quatre nombres quantiques
° Les différentes regles : Pauli, Klechkowsky, Hund

Savoir-faire

¢ Etablir la structure électronique d’un atome ou
d’un ion connaissant son numéro atomique

° Repérer les électrons de ceeur et de valence d’un
atome ou d’un ion
4
Mots-clés

° Nombres quantiques, spin
° Pauli, Klechkowky, Hund

COURS & METHODES

Exemple 2 : Z = 16, S>~ ion sulfure.

2¢2 2p6 2

3s 3p°

° Les schémas de Lewis des principaux atomes
détaillés dans cet ouvrage

* En déduire le schéma de Lewis (Attention aux
exceptions)

* Electrons de cceur / de valence
* Schéma de Lewis
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TESTS & EXERCICES

Combien y a-t-il d’énergies d’ionisation successives
pour I’atome de magnésium ?

Parmi les atomes correspondant aux numéros
atomiques suivants, lesquels posseédent des orbitales
atomiques d incompletement occupées a 1’état ato-
mique ou a I’état ionique ?

O az=43
4 b.Z=53
QczZ=30
Qdz=25
QeZ=50

Les nombres quantiques de 1’électron célibataire d’un
atome ont pour valeur : n =4, { =2, my =42,

mg = —I—%. Quel est le numéro atomique de cet élé-

ment ?

d a.Z=39
d b.Z2=21
decz=45
ddz=11
dez=57

Quelles sont les affirmations exactes ? pourquoi ?

U a. Doublet d’électrons est synonyme de paire
d’électrons comme électron célibataire est
synonyme d’électron non apparié.

O b. Un électron peut étre caractérisé par le quadru-
plet de nombres quantiques (2, 2, 0, —%)

O c. La valence d’un atome est égale au nombre de
liaisons que peut former cet atome.

Les affirmations suivantes sont relatives a un électron

d’un atome caractérisé par les nombres quantiques

n =4 et my = 2. Indiquez celles qui sont exactes.

O a. Cet électron est obligatoirement dans un état
fondamental. Justifier.

O b. Cet électron peut se trouver dans une orbitale p.
Justifier.

U c. Cet électron est obligatoirement dans un état
excité. Justifier.

O d. Cet électron peut présenter a 1I’état fondamental
un nombre ¢ = 3. Justifier.

QO e. Cet électron peut présenter a 1’état fondamental
un nombre £ = 4. Justifier.

Indiquer parmi les triplets suivants celui (ceux) qui est
(sont) possibles(s) :

Qan=3;4=2;m=0;
Qdbn=3;4=0;m=3;
Qen=2:4=2;m=-1;
Qdn=3;4=-2;m=0.

Indiquer si les différents symboles suivants caractéri-
sent ou non une orbitale atomique :

Qa.lp;

d b.3f;

U c5g;

Q d.4s;

d e 24

Désigner les orbitales atomiques correspondant aux
électrons caractérisés par les triplets suivants :
Qan=3;4=2;m=1;
dbn=2;4=1;m=0;
Qen=1;4=0;m;=0;
Qdn=3;4=2;m=2;
Qen=4;0=2;m=0;
Qfn=3:4=1;m=-1.

Dénombrer les orbitales atomiques de type ng.
Préciser ensuite la valeur minimale de n pour laquelle
elles apparaissent et le nombre maximal d’électrons
qu’elles peuvent contenir.

Etablir la structure électronique des 18 premiers é1é-

a. Etablir la configuration électronique, dans 1’état fonda- ments de la classification périodique des éléments.

mental, des ions suivants: F~ (Z = 9), Ba?>* (Z = 56).

b. Symboliser a 1’aide de cases quantiques, la configura-
tion €lectronique a 1’état fondamental de la couche de
valence de 1’hydrogene, du lithium et du sodium.
Conclure.

a. Donner la configuration de 1’atome de cuivre dans son
état fondamental (Z = 29).
b. Idem pour I’atome d’argent (Z = 47).
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c. En fait, leur configuration électronique se terminent par
(n — 1)d"°ns'. Justifier.

L’ion hélium (He") présente un spectre d’émission
discontinu constitué de séries de raies correspondant a la
transition entre deux niveaux d’énergie E(,—j) et E(—;
avec j > i. Pour les ions de ce type (hydrogénoide : consti-
tué d’un noyau et d’un seul électron) I’énergie de 1’élec-
tron de nombre quantique principal n est donnée par la
relation :

E

En = _ﬁ

a. Sachant que la désexcitation du niveau n = 2 au niveau
n =1 s’accompagne pour cet ion de I’émission d’une
radiation de longueur d’onde A = 30,378 nm, donner la
valeur de E en J et en eV.

b. Comparer cette valeur a celle correspondant a I’atome
d’hydrogene : 13,6 eV.

On donne : ¢ =3,00.10° m.s™? ; e=1,60.10"" C ;
W = 6,02.10%% mol-!.

(D’aprés CCP). L'uranium de numéro atomique
Z =92 existe principalement sous forme de deux isotopes :
23U et 28U, L'uranium naturel est principalement consti-
tué de I’isotope 238 : il faut donc I’enrichir en isotope 235
pour I"utiliser comme combustible nucléaire.

(D’apres ENS). Le spectre d’émission de I’hydrogene
met en jeu différentes séries de raies. Une série de raies est
caractérisée par I’état d’arrivée de la transition électronique.
par exemple, la série de Lyman correspond a un retour vers
I’état fondamental alors que celle de Balmer correspond a
un retour vers le premier état excité. Calculer la fréquence
(v) et le nombre d’onde (o) de la premiere et de la derniere
raie des séries de Lyman et Balmer en utilisant :

a. Soit la formule empirique de Ritz-Rydberg :

1 1 1

avec Ry = 1,0973731.10" m™!

b. Soit les niveaux d’énergie quantifiés :

13,6

E, = —eneVavecleV = 1,602.1071° J
n

Remarque : On rappelle que 7 =6,62.10%* Js et
¢ =3,00.108 m.s".

TESTS & EXERCICES

a. Quel est le nombre d’€lectrons de valence de 1’ura-
nium ? Ce nombre correspond au nombre d’oxydation
maximal possible de 1’uranium.

b. Le combustible, sous forme de pastilles, est placé dans
des gaines en zirconium (Z = 40) choisi pour sa trans-
parence aux neutrons produits par les réactions de fis-
sion. Quelle est la configuration électronique du zirco-
nium ? A quelle colonne appartient-il ?

c. Ce zirconium doit &tre tres pur et en particulier débar-
rassé des traces de son homologue supérieur dans la
méme colonne de la classification périodique : le haf-
nium. Quel est le numéro atomique de cet élément ?

d. Quel nombre d’oxydation peut-on a priori prévoir pour
I’élément zirconium ?

(D’apres Mines/Pont). Le manganese (Z = 25) ne se
trouve pas a I’état métallique dans la croite terrestre mais
sous forme d’oxydes ou d’hydroxydes.

a. Donner la configuration de I’atome de manganese.

b. A quel bloc de la Classification Périodique des Elé-
ments (CPE) appartient-il ? A quelle colonne précisé-
ment ?

c. Quels sont les nombres d’oxydation envisageables
a priori pour cet élément ? Lequel est le plus stable ?
Pourquoi ?

d. Le nombre d’oxydation +IV se rencontre dans MnO,.
Donner la configuration électronique a 1’état fondamen-
tal a ce nombre d’oxydation.

(D’apres Centrale).

a. Donner la configuration électronique de 1'or (Au,
Z =179). Expliquer pourquoi il ne respecte pas la régle
de Klechkowsky. Quels autres atomes ne respectent pas
cette regle ?

b. Une forme soluble de I'or pourrait étre I'ion Au™.
Pourquoi est-il naturel d’envisager cet ion ?

c. L’élément précédent 1’or dans sa colonne de la CPE est
I’argent. Le nombre d’oxydation +II de I’argent existe-t-
il ?

d. Le nombre d’oxydation +I de I’or n’est pas stable dans
I’eau et I’ion Au" se décompose en métal Au et en ion
Au**. Donner la configuration électronique de I'ion Au’*.

e. L’ion Au' est stabilisé en solution aqueuse en présence
d’ions cyanure CN™~ par complexation. On peut ainsi
obtenir cet ion par oxydation de 1’or métallique par le
dioxygene (réaction de Elsner). Donner la configuration
électronique de 1’atome d’oxygene et en déduire les
nombres d’électrons de cceur et de valence.
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Le magnésium possede 12 électrons (Z = 12) et sa structure
électronique est :
Mg : 1522522p%3s>

Chacun de ses 12 électrons peut étre arraché, le magnésium pos-
sede donc 12 énergies d’ionisation successives.

Bonnes réponses : a., d. Lexercice demande de repérer les mé-
taux de transition : éléments qui ont des OA d incompletement
occupées a 1’état d’atome ou d’ion. La réponse correcte est
Z =125 (manganese) et Z = 43 (technétium). Les structures de-
mandées sont les suivantes :

e Mn (Z =25) : 15?2522 p%35%3 p®4s23d° ;
e Tc (Z =43) : 1522522 p®3523 p®4523d'4 p©5524d> .

Bonne réponse : a. Il y a un seul électron dans une orbitale ato-
mique d (¢ = 2) dans la couche n = 4. Toutes les autres sous-
couches situées en dessous sont donc pleines. 11 s’agit de 1'yt-
trium de structure électronique : [K7]5s24d". L’ argent pourrait
également convenir a cause de I’exception de remplissage le ca-
ractérisant mais il n’est pas proposé dans les réponses possibles.

Bonnes réponses : a., c.

b. Un doublet non liant (2 électrons appariés) localisé sur un
atome (O, N, etc.) n’est pas partagé entre deux atomes.

c. C’est la définition de la valence.

Bonnes réponses : b., d.

a. Il peut avoir été excité a ce niveau (n = 4) et se trouver dans
une des orbitales s, p, d ou méme f.

b. Il peut étre dans une orbitale atomique s, p, d ou f.

c. Il peut étre dans son état fondamental. Toutes les autres couches
et sous-couches en-dessous peuvent étre saturées.

d.Ze[0,n—1],¢ €N,
e.l ¢[0,n—1].

Bonne réponse : a.

b. Lorsque ¢ = 0, il s’agit d’une sous-couche s, or il n’existe
qu’une seule case quantique s par valeur de n (m, € [—€,4-£]).

c. n ne peut pas étre égal a £.

d. ¢ ne peut pas étre négatif.

Bonnes réponses : ¢., d.
a.n =1etf =1, c’est impossible.
b.n =3 et £ = 3, c’est impossible

e.n =2etl =2, c’est impossible.

a. Une des 5 OA 3d.
b. Une des 3 OA 2p.
c. L'OA 1s.

d. Une des 5 OA 3d.
e. Une des 5 OA 4d.
f. Une des 3 OA 3p.

Les OA g sont caractérisées par £ =4. Il y a donc 2¢ + 1
valeurs possible pour m, soit 9 OA de type g. La valeur mini-
male de n est forcément 5. Elles contiennent 18 électrons au
maximum.

a. Les configurations électroniques sont les suivantes :

o F: 15225%2p°

o Ba’* 1522522 p°3523 p4523d'04 p©5524d'°5p%6s° ou
[Xe]6s°

b. Les configurations électroniques sont les suivantes :
*H(Z=1):

1s!

1]

*Li(Z=3):
1s? 2s!
*Na(Z=11):
152 252 2p° 3s!

[14] [14] 4]

On constate que tous ces atomes ont le méme nombre d’élec-
trons de valence (ns'), donc le méme schéma de Lewis. Leurs
propriétés chimiques sont treés semblables.

HZ=1):1s'
He (Z=2): 1s?
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L Z=3)  16225"

Be (Z=4): 15?252

B (Z=5): 1s225s22p"

C (Z=6): 1522522 p?
N(Z=17): 1s%2s?2p3

0 (Z=28): 1s%25s22p*
F(Z=9): 1s22522p°

Ne (Z =10) : 1522522p°

Na (Z = 11) :1522522p®3s!
Mg (Z = 12) : 15225%2p%35s2
Al(Z =13) : 1522522 p%3s23 p!
Si (Z = 14) : 1522522 p®3s23 p?
P (Z = 15) : 15?252 p%3523p?
S(Z=16): 1522522p°3523p*
Cl(Z=17) : 15?25?2p®3523p°
Ar (Z =18) : 1522522 p%3523 p°

a. Ag (Z = 47) : [Kr]5s'4d" (exception a la régle de
Klechkowsky)

b. Cu (Z = 29) : [Agl4s'3d'® (exception a la regle de
Klechkowsky)

¢. A chaque fois qu’il est possible de compléter la sous-couche
d par promotion d’un seul électron s, on arrive a une situation
de plus grande stabilité : la sous-couche d totalement remplie
correspond a une situation stable. Ceci correspond donc a une
exception de remplissage par rapport a ce que recommande de
faire la régle de Klechkowsky.

a. La transition électronique a pour énergie :

k
AE = TC —6,54.1071% ]

Cette transition correspond au passage de 1’électron du niveau
2 au niveau 1. La transition entre ces deux niveaux est donnée
par :
1 3

5

1
AE=FE.(—= — —=)=-
(12 22) 4
On trouve alors :
E =8,72.107'8 J soit E = 54,4 eV

b. Pour I’hydrogene, I’énergie orbitalaire est donnée par :

13,6
E,=— 5 eV
n

CORRIGES

On constate donc que pour I’espece hydrogénoide He™, I’éner-
gie orbitalaire est donnée par :

13,6 x 4
E,=———>—¢V
n
correspondant a
13,6 x Z2
—72He+ puisque Zy .+ =2
n

On peut généraliser I’expression donnant I’énergie orbitalaire
de I’électron de I’atome d’hydrogene a tous les hydrogénoides
a condition de remplacer —13,6 par —13,6 x 72,

a. La régle de Klechkowsky donne [Rn]5 f*7s* mais la struc-
ture électronique réelle de ’uranium est : U : [Rn]5 £36d'7s>
qui constitue encore une exception de remplissage. Pour les élé-
ments lourds, les écarts d’énergie entre niveaux sont tres
faibles. Les électrons de valence sont ceux des orbitales 5f, 6d
et 7s : on a donc 6 électrons de valence. Par conséquent, I’ura-
nium peut perdre assez facilement jusqu’a 6 électrons pour ac-
quérir alors un nombre d’oxydation égal a +VI.

b. Zr : [Kr]5s%4d?. 11 est dans la deuxieme colonne des mé-
taux de transition c’est-a-dire dans la quatrieme colonne de la
CPE. Il possede 4 électrons de valence.

c. Hf : [Xe]6s%5d>. En n’oubliant pas les 14 électrons 4f, on
arrive a 72 électrons donc pour le hatnium : Z = 72.

d. S’il perd seulement ses électrons Ss, il passe au nombre d’oxy-
dation +I1I. S’il perd aussi ses électrons 4d, il passe au nombre
d’oxydation +IV (on rencontre le zirconium sous forme mé-
tallique (nombre 0) ou au nombre +IV dans la nature).

a. Mn : [Ar]4s?3d?

b. Il appartient au bloc d. C’est un élément de transition, c’est-
a-dire qu’il possede, dans au moins un état d’oxydation stable,
des orbitales d incompletement occupées. 1l est dans la cinquieme
colonne du bloc d, ¢’est-a-dire dans la septieme colonne de la
CPE.

¢. A priori, tous les nombres de 0 a +VII sont envisageables.
Toutefois, le nombre d’oxydation +II est le plus stable car il
fait apparaitre la structure électronique : [Ar]3d>. On voit les
OA d a moitié remplies, ce qui est plutot favorable.

d. Mn** : [Ar]3d?. Les deux électrons 4s et deux électrons 3d
sont arrachés, il reste donc a cet élément 3 électrons célibataires.

a. Utilisons, par exemple, la formule empirique de Ritz-
Rydberg pour trouver la premiere et la derniere raie de la série
de Lyman :

11
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1 1 1
0c=—=Ry|— — — ) avec Ry = 1,0973731.10" m!
A pz mz
* Premiere raie de la série de Lyman im =2 — p=1):
1 1 1 i

d’ott A &~ 122 nm

* Derniere raie de la série de Lyman (m — oo — p=1):

1 1
0= =Ry <ﬁ) = 1,0973731.10" m~! d’ot1 2 &~ 91 nm

b. Utilisons ensuite les niveaux d’énergie quantifiés pour les
raies de la série de Balmer :

13,6

E,=———eneVavec 1eV =1,602.10""J
n

¢ Premicre raie de la série de Balmer (n =3 — n =2):

1 1
E = E3 — E2 = —13,6 (? — ?) = 1,89 eV.
Il reste a convertir les eV en J puis a appliquer la formule :

_hc
T

15
Ceci correspond a un photon émis de longueur d’onde

A = 656 nm

e Derniére raie de la série de Balmer (n — oo - n =2):

1
E'=0—-E,=—13,6. <O = ?) =34 eV.

Ceci correspond a un photon émis de longueur d’onde
A =365 nm.

Il va de soi que 1'une ou I’autre formule peut-étre utilisée pour
répondre aux questions posées.

a.Au: [Xe]6s'4 £145d'°. On constate une exception a la regle
de Klechkowsky car, par promotion d’un seul électron 6s, on
sature la sous-couche 5d. Cette situation est particulierement
stable. Le cuivre et 1’argent (de la méme colonne) forment une
exception a la regle de Klechkowsky et sont de structure élec-
tronique s’ (n — 1)d'° ou le chrome et le molybdéne (Mo), de
structure électronique ns'(n — 1)d> (le tungsténe posséde une
structure ns%(n — 1)d*).

b. Il est naturel de penser que I’électron le plus éloigné du noyau,
I’électron 6s, soit facilement arraché.

c. Il est naturel de penser que 1’unique électron 5s soit arraché,
fournissant I’ion Ag" (méme argument que ci-dessus).

d. Au* : [Xel4 £145d8. Les électrons des orbitales f sont dif-
ficilement arrachables, ¢’est pourquoi on qualifie volontiers les
OA f d’orbitales enterrées.

valence

=
e.0: 1s? 2522p*. 2 électrons de coeur et 6 électrons de valence.

coeur
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CHAPITRE

Présentation rapide 14 La classification périodique des éléments (CPE) occupe une place de choix en chi-
Evolution de quelques mie dans tous les laboratoires. Existant depuis plus d’un si¢cle et demi elle a
propriétés atomiques constamment été complétée ou réarrangée mais elle n’a jamais été remise en cause,

15 et surtout pas par I’avénement de la chimie quantique qui a précisément justifié sa

Tests et exercices 19 forme actuelle. Dans ce chapitre, nous allons présenter la structure actuelle (en

lignes et colonnes) et mettre en évidence les principales propriétés chimiques des
éléments en fonction de leur localisation dans la CPE sans chercher a étre exhaus-
tif mais simplement le plus efficace possible.

Corrigés des exercices 22

Les connaissances du chapitre précédent.

Donner la structure électronique d’un atome a partir de sa place dans la CPE.

Placer dans la CPE un élément a partir de la connaissance de sa structure élec-
tronique.

Donner 1’évolution de quelques grandeurs caractéristiques en parcourant les
lignes et les colonnes.

« TABLEAU PERIODIQUE DES ELEMENTS

1 1A 18 VIII/
T o > ooz
1
H MASSE MOLAIRE He
ivorocene]2  TTA ATOMIIE S ATIVE 13 1TA 14 IVA 15 VA 16 VIA 17 VIIAl e
] T NUMERO ATOMIQUE CEE () R I S [T
2 . 51950
Li | Be B|C|N|[O]|]F]|Ne
LITHIUM _§ BERYLLIUM Pt BORE CARBONE AZOTE OXYGENE FLUOR NEON
1 290]12 20305 SYMBOLE—" 13 26952 |14 28086 [15 3097016 32065 |17 543 |18 9948
stowiQuE |_pLATINE
I .
3 Na Mg VIIB Al |l Si P S Cl | Ar
sopiom_fvaonesiom)3 1B 4 IVBs VB 6 VIB7 VIIB g 9 10 11 IB 12 TIB] acommium) swicrum ferospriore | sourre | chiore ARGON

10 08|20 40078 [21 056|220 7867|2309 |24 5199625 5493|2655 |27 5033 |28 S53[29 63546 |30 6540 |31 69723 |32 126410 |33 14922 |34 759600 |35 790901 |36 5378

I KfCa|Sc | Ti| V|Cr|Mn|Fe [Co|[Ni|[Cu|Zn|Ga|Ge|As|Se |Br| Kr

rorassin | cavcom | scanpmn | rmane | vanapim | cnrove | cavciom FER cosar | wicker | cuvee ZINC carm Jorrmanion) arsenic | seienon | srowe | krveron
37 85468 |38 87621 |30 S5906 |40 O1224 [4] 92906 |42 95942 |43 O8] 44 101072 |45 102906 | 46 10620 |47 107568 [48 112411 |49 1418 |50 115710 [S] 121760 |52 127605 |53 126903 |54 131293

Rb|Sr | Y |Zr |Nb[Mo|[Tec [Ru|Rh|Pd |Ag|Cd | In [Sn [Sb|Te | I |Xe

rusipiom | strontiom | vrrrivm | zicontum | niosiom|mowyspene frec reopim | pactapon] arcent | capwom | o era | avtvome ) teiure | 1ope XENON
55 132905 |56 137527 |57-71 72 175490 | 73 180947 |74 185840 |75 186207 | 76 190230 |77 192217 |78 195088 |79 196967 |80 20050 |81 20435 |82 2072 |83 208950 |84 |85 20|86 @2

¢l Cs | Ba Lf""“ Hf [Ta | W |Re |[Os | Ir | Pt | Au|Hg | Tl [ Pb | Bi [ Po | At | Rn

cesiv | BARYUM sarvium | rantace Jroncstene | reenom | oosmiom | oo | peatie sercURE | tHactivm ] provs | siswuri | poroium | astate RADON

O R ST TIECD [OSEE] I s CreE s T TGE] ) (T D

7| Fr | Ra Rf [ Db [ Sg | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg [Uub | Uut (Uuq

rranciom | RADIUM wnierrorou | DUBNIUM sonriuy | nassiom fver UNUNBIUM

o
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COURS & METHODES

e 2.1 Présentation rapide

La classification est formée de 18 colonnes (ou familles) d’éléments rangés par numé-
ro atomique (Z) croissant et ayant la méme structure électronique de valence et donc des
propriétés chimiques similaires.

Similaire ne signifie pas identique. Si le sodium (Na) et le potassium (K) sont tous les
deux des métaux mous présentant le méme aspect, le méme éclat métallique, la
méme facilité a étre oxydés par le dioxygéne de I'air, s'ils réagissent violemment avec
I’'eau, les produits des réactions ne sont bien entendu pas les mémes. Par exemple,
pour la réaction avec I'eau :

Nags) + H2Oq) — Naj,o + 3Hz(g) + OH g

1 _
K(S) + H20(|) I Kz—aq) + §H2 (g) T OH(aq)

Elle présente également un certain nombre de lignes (ou périodes) regroupant des élé-
ments de méme valeur du nombre quantique principal n pour la couche externe (couche
de valence). Chaque période est associée a un nombre quantique principal n : la n-ieme
ligne débute avec le remplissage des OA ns et s’acheve avec le remplissage des OA np.
Il est alors intéressant de faire apparaitre des blocs dans la classification périodique des
éléments (voir figure ci-dessous) :

+ Un premier bloc regroupe les éléments de configuration électronique externe ns' et
ns? et correspond donc aux deux premieres colonnes : il s’agit du bloc s. Les éléments
de cette colonne sont des métaux a I’exception de I’hydrogene. Ils forment facilement
des ions (monovalents pour ceux de la premiere colonne (Na™, KT, Cs™) et divalents
pour ceux de la deuxieme (Mg>*+, Ca’>*, Ba?")) : ce sont des réducteurs. Tous les élé-
ments de ce bloc forment des oxydes solides fortement ioniques du type MO ou MO; ;

* Un deuxiéme bloc rassemble les éléments de configuration électronique externe np”~.
11 s’agit du bloc p. Ce bloc est constitué¢ de métaux (Al, Sn par exemple), et de non-
métaux (S, O, C par exemple), avec parmi ces derniers les halogenes (F, Cl, Br, I par
exemple) et les gaz inertes (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). Les métaux du bloc p ont tendan-
ce 4 former des cations trés chargés (AI’*, Sn*T) et des oxydes solides ioniques
(AL, O3), les non-métaux donnent des oxydes covalents (SO,, CO,, CO), les halogenes
forment facilement des anions monovalents (F~, Br™) puis des solides ioniques (NaCl,
KBr) mais également des liaisons covalentes (mise en commun d’électrons) dans les
molécules Clp, Br,. Les gaz inertes de ce bloc manifestent une faible réactivité chi-
mique et sont rencontrés a 1’état atomique ;

* Un troisieme bloc correspond aux éléments de configuration électronique externe
ns?(n — 1)d* :1le bloc d. Ceci se produit & partir de la quatrieme ligne ou période. Il
s’insere entre les deux blocs précédents. Les éléments de ce groupe qui possedent,
dans au moins un état d’oxydation stable (par exemple, Fe>T, Cu?*, etc.), des orbi-
tales d incomplétement occupées sont appelés éléments de transition. Ces éléments
sont susceptibles de former plusieurs types d’ions (Fe’>, Fe3™), possedent des pro-
priétés magnétiques particulieres, forment facilement des complexes en solution
aqueuse, présentent des propriétés de catalyseurs etc...
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COURS & METHODES

™

5 Il existe un quatriéme bloc ou bloc f. Les éléments le constituant sont regroupés dans

/ les cases « La - Lu » et « Ac - Lr » de la classification périodique des éléments. Ce sont,
respectivement, les lanthanides et les actinides correspondant au remplissage des
orbitales f. Nous ne décrirons pas ces éléments dans le cadre de cet ouvrage car ils
font apparaitre de trés nombreuses exceptions de remplissage par rapport a celle
que donnerait la régle de Klechkowsky. L'étude de ce bloc n’est pas au programme
des classes PCSI.

Voici les noms de quelques familles a retenir :

Colonne Nom Structure de valence
1 Alcalins ns!
2 Alcalino-terreux ns?
17 halogenes ns’np’
18 gaz inertes ns2np®

e 2.2 évolution
de quelques propriétés atomiques

2.2.1 énergie de premiere ionisation

L’énergie de premiere ionisation correspond a 1’énergie nécessaire pour effectuer
la réaction d’équation suivante :
X=X\ +e,
© = X T

Cela consiste a arracher un électron (de valence le plus souvent) a un atome et de
I’envoyer a I’infini de celui-ci afin qu’ils n’interagissent plus.

1l s’agit d’une grandeur positive : il faut fournir de I’énergie pour ioniser un atome. On
observe (et on retiendra) que 1’énergie d’ionisation (EI) augmente globalement dze
gauche a droite sur une ligne et de bas en haut dans une colonne. Elle varie comme %

ElI
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2.2.2

Cette donnée ne concerne pas
les gaz inertes (colonne 18,
celle qui est bleue sur le schéma
ci-contre).

2.2.5

énergie d’attachement électronique -
Affinité électronique

Lénergie d’attachement électronique (E,;) correspond a 1’énergie nécessaire
pour effectuer la réaction d’équation suivante :

X(g) + 6&) = X(_g)

Il s’agit de disposer un électron supplémentaire dans la couche de valence d’un élé-
ment quand cela est possible.

1l s’agit d’une grandeur qui peut étre négative ou positive. Son opposée est fréquemment
utilisée, il s’agit de I’ affinité électronique (AE = —E,;;). L'évolution, dans la classifi-
cation périodique, de I’affinité électronique est plus erratique que celle de I’énergie de
premiere ionisation. On peut observer que, globalement, 1’affinité électronique aug-
mente sur une ligne de gauche a droite :

AE

Electronégativité

L’électronégativité est une grandeur définie arbitrairement et qui cherche a traduire
quantitativement la capacité d’un atome a attirer les électrons a I’intérieur d’une mo-
lécule. Il s’agit donc d’une grandeur atomique et non pas moléculaire. On la note tres
souvent x. Il existe plusieurs échelles d’électronégativité :

* L’électronégativité selon Mulliken :

El+ AE
Al

(EI et AE sont données en eV) ; k est une constante qui vaut k = 0,317 eV~! ;
* L’électronégativité selon Allred et Rochow ;
* L’électronégativité selon Pauling.

On notera que 1’électronégativité augmente lorsqu’on parcourt une ligne de gauche a
droite et lorsqu’on parcourt une colonne de bas en haut.
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Cette donnée ne concerne pas
les gaz inertes (colonne 18,
celle qui est bleue sur le schéma
ci-contre).

Les éléments réducteurs (cédant facilement le (leurs) électron(s) de valence) sont situés
a gauche de la CPE. Les éléments oxydants (captant facilement un (des) électron(s))
sont situés en haut et a droite de la CPE (gaz inertes exclus).

On peut aussi retenir la série suivante qui classe par électronégativité décroissante
selon I'échelle de Pauling les éléments les plus utilisés en chimie organique :

F>0>ClI>N>Br>1>8>C >H > métaux

Le comportement des électrons en interaction avec le noyau n’est pas descriptible en
termes de trajectoire mais uniquement en termes de probabilité de présence. Il est alors
difficile d’évaluer la taille d’un atome isolé.

La distance la plus probable entre les électrons de valence et le noyau d’un atome
permet d’évaluer le rayon d’une sphere qui comprend 1’ensemble de 1’atome (élec-
trons + noyau) : ce rayon est appelé rayon atomique.

La probabilité de présence d’un électron n’étant nulle qu‘a I'infini du noyau de I'ato-
me, en théorie le rayon d'un atome isolé est infini !

On retiendra que le rayon atomique augmente lorsqu’on parcourt une ligne de droite a
gauche et lorsqu’on parcourt une colonne de haut en bas :

En parcourant une colonne vers le bas, le nombre quantique principal augmente d’une
unité, les électrons de valence sont de plus en plus loin du noyau. L’évolution le long
d’une ligne fait intervenir des notions un peu plus complexes que nous détaillerons au
paragraphe 19.3.

17
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Savoirs
Les éléments des trois premieres lignes

Connaitre les principaux blocs de la CPE (s, p
et d) et étre en mesure de les localiser

Savoir-faire
Placer dans la CPE un élément connaissant sa
structure électronique

Retrouver la structure électronique d’un élément
connaissant sa position dans la CPE

Mots-clés

Famille, période, bloc

Alcalin, alcalino-terreux, halogene, gaz inerte

L’évolution de quelques grandeurs (EI, AE, x) sur
une ligne ou sur une colonne de la CPE

Situer, dans la classification, les réducteurs et les
oxydants

Energie de premiere ionisation, affinité électronique

Electronégativité, Mulliken
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Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. La classification périodique des éléments com-
porte 18 colonnes.

U b. La classification périodique des éléments com-
porte 3 blocs.

O c. Une ligne est associée a une valeur de £.

O d. Une colonne rassemble des éléments de méme
structure électronique.

U e. La premiere colonne est celle des alcalins.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. L’énergie d’ionisation est 1’énergie qu’il faut
fournir pour effectuer la réaction d’équation
bilan :

X — Xt +e”

U b. L’énergie d’ionisation augmente en parcou-
rant une ligne de droite a gauche.

O c. Chaque élément posséde autant d’énergie(s) d’io-
nisation que d’électron(s) de valence.

U d. L’énergie d’attachement électronique est défi-
nie a partir de la réaction d’équation bilan sui-
vante :

X = X + €

U e. Les gaz inertes ne peuvent accepter qu’un seul
électron dans leur couche de valence.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Laffinité électronique augmente en remontant
une colonne.

TESTS & EXERCICES

Q b. I existe plusieurs fagons de calculer I’électro-
négativité d’un élément.

U c. L’électronégativité de Pauling se calcule ainsi :
Xm = k (l:IJEAl:)

U d. Les gaz inertes sont tres électronégatifs.

PP . 2
U e. L’énergie d’ionisation varie comme 2.

Quelles sont les affirmations exactes ?

[ a. Fe, Co et Ni sont des éléments de transition.
O b. C, N et O sont des éléments du bloc p.
O c. Mg et Ca ont des propriétés similaires.

U d. Les lanthanides ont des orbitales f occupées
dans 1’état fondamental.

O e. Les actinides ont des orbitales f vacantes dans
I’état fondamental.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Les halogénes sont des réducteurs.
U b. Les alcalins forment facilement des oxydes.

O c. Les alcalino-terreux captent facilement des
électrons au cours des réactions chimiques

O d. Les métaux de transition possédent des orbi-
tales d incompletement occupées dans au moins
un état d’oxydation stable.

U e.Les métaux de transition ont tous la méme
structure électronique de valence.

Dans la grille du tableau périodique ci-dessus, on a
placé des éléments représentés non par leur symbole mais
par des lettres minuscules.

a. A partir de leur position dans le tableau, déterminer la
configuration électronique de chacun de ces éléments a
I’état fondamental.

b. Parmi ces éléments quel est le plus électronégatif ?
pourquoi ?

c. Quels sont les €léments de transition ?

d. Donner la configuration de I’ion e**.

19
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2.7 Nommer les colonnes 1, 2, 17 et 18 de la classification
périodique des éléments.

2.8
a. Déduire le numéro atomique et la configuration électro-
nique des éléments suivants connaissant leur place dans
la CPE :
* Oxygene : 2° période, 16 colonne ;
e Chlore : 3° période, 17° colonne ;
* Manganese : 4¢ période, 7€ colonne ;
e Baryum : 6° période, 2° colonne ;
e Cadmium : 5¢ période, 12° colonne.
b. Connaissant leur configuration électronique, donner la
place des éléments suivants dans la CPE :
o Germanium Ge : [Ar]4s23d'%4p? ;
* Plomb Pb : [Xe]6s%4 f'45d'°6p? ;
o Iridium Ir : [Xe]6s%4 £145d7 ;
 Rubidium Rb : [Kr]5s!.

2.9 (D’apres CCP).

¢. Parmi tous les éléments cités plus haut, lesquels sont des
éléments de transition ?

d. Quel est le plus électronégatif de ces éléments ?

e. Quel est le moins électronégatif de ces éléments ?

f. Remplir le tableau suivant (donnant le rayon atomique
de différents éléments de la colonne de 1’azote) a 1’aide
des nombres donnés dans un ordre aléatoire ci-dessous :

Elément N P As Sb

Rayon (pm) I Iy I3 Iy

r; = 145;100; 115 ; 65

g. Préciser la configuration électronique de I’ion le plus
probable issu de O, Cl, Ba, Rb et celles des ions Mn>*
et Cd**.

Elément Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
(EI), (kJ.mol™!) 454 538 610 694 765 837 909 969 1 029 -
(EI), (kJ.mol™ ') 550 586 610 534 658 682 706 730 741 906
Le tableau ci-dessus rassemble les énergies d’ionisation —
des orbitales atomiques 3d et 4s des atomes gazeux de la Elément F cl Br !
premiere série de transition correspondant aux deux pro- Z 9 17 35 53
i-d :
CESSHS CI-CEssots EI(eV) | 174 130 | 118 | 105
X4V (x=Dgqy =
3dds” — 3d77ds” + le” (ED, AE@V) | 35 |35 | 34 | 30
(énergie d’ionisation des orbitales d)

3d*4s? — 3d*4s07D + 1e~ (EI),
(énergie d’ionisation des orbitales s)

a. Montrer que la variation relative des énergies (EI), et
(EI), dans la séquence cobalt-nickel-cuivre traduit un
caractere particulier pour ce dernier.

b. Représenter AE = [(EI); — (EI),;] en fonction de Z.
Donner la signification physique de AE.

¢. Montrer que ces données expliquent le non-respect de la
regle de Klechkowsky pour les configurations électro-
niques du chrome et du cuivre.

2.10 (D’apres Mines-Ponts). On donne le tableau suivant :

EI est I’énergie d’ionisation et AE est 1’affinité électro-
nique.

a. Quel est le numéro de la colonne des halogenes ?

b. Donner la configuration électronique dans 1’état fonda-

mental de 1’atome d’iode et de I’ion iodure.

c. Les atomes d’halogenes sont-ils fortement ou faible-

ment électronégatifs ? Déduire une conséquence directe
de ce phénomene.

d. Donner I’évolution du rayon atomique dans cette famil-

le. Justifier simplement.

e. Donner une définition de 1’énergie d’ionisation d’un

atome. Proposer une justification a 1’évolution observée
des énergies d’ionisation dans le tableau précédent.
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f. Montrer que I’on peut comparer les électronégativités
des éléments en se basant sur les bilans énergétiques de
processus du type :

AB(,) = A, + By, énergie de réaction notée E;

- o L .
AB(,) = A, + B, €nergie de réaction notée E,

g. Montrer que le raisonnement précédent permet de
retrouver I’expression de 1’électronégativité selon
Mulliken : x = $(EI 4+ AE).

h. Etablir le classement par électronégativité décroissante
des éléments du tableau.

2.11 (D’apres Centrale — Supélec).

Le numéro atomique de 1’or (Au) est 79, celui du mercure

(Hg) est 80.

COURS & METHODES

a. Donner 1’état physique de ces éléments a température
ambiante et sous une pression de 1 bar.

b. Quel élément de I’or ou du mercure possede la plus forte
énergie de premiere ionisation ?

¢. Méme question concernant la deuxieme énergie d’ioni-
sation.

d. La molécule de chlorure mercurique a pour formule
HgCl,. Justifier cette association. Quelle est la structure
électronique de 1’ion Hg?* ?

e. Quelle est la structure électronique de I’ion Hg' ? Quel

atome simple possede la méme structure électronique ?
Déduire de cette analogie une justification de la diméri-

sation de 1’ion mercureux en Hg3™.

21
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CORRIGES

Bonnes réponses : a., e.
b. Il y a 4 blocs.
c. Une ligne est associée a une valeur de n.

d. Une colonne rassemble des éléments de méme structure de
valence seulement.

Bonnes réponses : aucune
v _
a. X — Xy teg
c. Il y a autant d’énergie(s) d’ionisation que d’électron(s) au-
tour d’un noyau.

e. Les gaz inertes ont leur couche de valence saturée.

Bonne réponse : b.

Bonnes réponses : a., b., c., d.

Bonnes réponses : b., d.

a. On peut simplement compter case apres case pour retrou-
ver le numéro atomique :

—a:Z=8,il s’agit de I'oxygene 15225%2p* ;
—b:Z=10il s’agit du néon 152252 p° ;
—c:Z=11il s agit du sodium 15%252p%3s! ;
—d:Z=13il s’agit de I’aluminium 15%2s>2p%3s23p' ;
—e: Z =28 il sagit du nickel 15>25%2p%3523 p®4s23d® ;
—f:Z =33l s’agit de I'arsenic 1522522 p®3s23 p°4s23d'%4p3 ;
—g:Z=>53ils’agit de I'iode

1522522 p%3523 p%4s23d'%4 p®5524d'°5p° ;
—h:Z=56il s’agit du baryum [Xe]6s? ;
—1i:7Z=280il s’agit du mercure [Xe]6s24 £145410 ;
—j:Z=82il s’agit du plomb [Xe]6s%4 f1*5d'°6p>.

b. Il s’agit de I’élément « a », ¢’est-a-dire I’oxygene qui est situé
le plus a droite et le plus en haut de la classification périodique.
La colonne 18 (gaz inerte) est hors classement : on ne calcule
pas d’électronégativité pour les gaz inertes.

c. Le nickel et le mercure possedent des OA d incompleétement
occupées dans au moins un de leur état d’oxydation stable et
sont donc des métaux de transition.

d. Ni** (Z =28) : 1522522p%3523 p3d°®

Les colonnes 1, 2, 17 et 18 sont respectivement celles des al-
calins (sauf H), des alcalino-terreux, des halogenes et des gaz
inertes (ou nobles).

a. On cherche Z et la structure €électronique :

» Couche de valence n = 2. Les sous-couches a remplir sont
2s et2p avec un total de 8 électrons au plus. Nous sommes
dans I’avant derniere colonne donc disposons de 6 électrons
a répartir dans une structure de type 2s*2p”. Les sous
couches précédentes sont toutes remplies. La structure com-
plete est donc : 15?2522 p* avec Z = 8.

*On an =3 et une structure électronique de type 3523 p’
avec le méme raisonnement que précédemment. La struc-
ture complete est donc : 15%2s22p°3s23p> avec Z = 17.

*On a n =4 (quatrieme ligne) et 7 électrons (septieme
colonne) a répartir dans les sous couches 4s,3d et4p. La
structure compléte est donc : 1522522 p®3s23 p°4s23d°
avec Z = 25.

*Onan = 6. On a aussi forcément 65> comme couche de
valence. La structure compléte est donc : [Xe]6s? avec
Z =56.

e Onan = 5. La structure compléte est donc : [Kr]5s24d"°
avec Z = 48.

b. Il faut donner la place (ligne et colonne) des atomes :

* 4° ligne et 14€ colonne ;
* 6° ligne et 14° colonne ;
* 6° ligne et 9¢ colonne ;
* 5¢ ligne et 1° colonne ;
c¢. Plomb, iridium, manganese.

d. Sil’on prend tous les atomes de la liste, I'oxygene est le plus
électronégatif.

e. Si’on prend tous les atomes de la liste, le baryum et le ru-
bidium conviennent. Le moins électronégatif est le baryum (selon
I’échelle de Pauling).

f. Le rayon augmente en descendant une colonne :

Elément N P As Sb

Rayon (pm) | 65 100 115 | 145

g. Structure électronique des ions :
¢ 0% : 1s%25%2p° ;
o Cl™ : 15%2522p5 ;
o Ba’t : [Xe] ;
*Rb™ : [K7r];
o Mn?* : [Ar]3d° ;
o Cd** : [K7]4d".
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a. On constate, pour la ligne des (EI), une augmentation
continue de I’énergie d’ionisation avec Z : les OA s’abaissent
lorsque Z augmente. Pour la ligne des (EI),, on constate gros-
sierement le méme phénomene sauf pour le chrome et pour le
cuivre : I’extraction d’un électron de la couche 4s est donc plus
aisée pour ces deux atomes traduisant la configuration élec-
tronique [Ar]4s'3d® et [Ar]4s'3d'° pour le chrome et le
cuivre respectivement.

b. AE représente I’ aptitude a extraire 1’électron d’une OA plu-
tot que d’une autre. En I’occurrence, I’aptitude a extraire un
électron s devant un électron d :

EI(s) — EI(d) (eV)
350

250
150

50

507 z
- 150

-250

-350

On constate qu’a partir de Z = 23 (vanadium) il est plus facile
d’extraire un électron s qu’un électron d. Il y a deux cas re-
marquables : le chrome et le cuivre pour lesquels il est parti-
culierement facile d’arracher le seul électron s.

c. En effet, ’exception de remplissage est expérimentalement
mise en évidence, les deux valeurs exceptionnellement basses
pour Cr et Cu traduit le supplément de stabilité d’une couche
d a moitié ou totalement remplie.

a. La colonne des halogenes est la 17¢ de la CPE.
b.1(Z=53):[Kr]5s24d'°5p° ;17 (Z=53) : [Kr]55%4d"°5 p°.

c. Les halogenes sont des éléments tres électronégatifs, ils se
transforment facilement, au cours des réactions chimiques, en
ions halogénures.

d. En descendant la colonne, le rayon atomique augmente. Celui-
ci croit avec le numéro atomique 7 de la couche de valence.
e. Il s’agit de I’énergie a fournir pour effectuer la réaction sui-
vante :

_ v+t -
X(g) - X(g) + o)

Cette énergie est d’autant plus grande que I’électron est proche
du noyau (donc fortement retenu par celui-ci). Elle augmente
donc en remontant la colonne 17.

CORRIGES

f. Calculons I’énergie de chaque processus :
E, =EI(A) — AE(B) + D(AB)
E, =EI(B) — AE(A) + D(AB)

D(AB) est I'énergie de liaison de A-B qu’il faut rompre
avant d'ioniser les atomes

Si I’atome B est plus électronégatif que 1’atome A, le proces-
sus 1 est favorisé, c’est-a-dire £ < E :

EI(A) — AE(B)+ D(AB) < E, =
EI(B) — AE(A)+ D(AB)
& EI(A) — AE(B) < EI(B) — AE(A)
< EI(A)+ AE(A) < EI(B) + AE(B)
Ce qui pourrait s’écrire :
x(A) < x(B)

g. Mulliken a choisi de poser x = %(E I + AFE), pourquoi pas ?

h. Le classement est le suivant a I’aide de la formule de
Mulliken :

Elément F Cl Br 1
X 10,5 | 8,36 7,6 | 6,8

a. L'or est solide bien entendu et le mercure est un métal li-
quide dans les conditions imposées par 1’énoncé.

b. Etablissons les structures électroniques :
e Au(Z=179):[Xel6s'4 14540
e Hg (Z = 80) : [Xe]6s24 f1454'0

La structure en 65 est plus facile 2 ioniser que celle en 65 (sous
couche saturée) donc, nous aurons :

EI(Au) < EI(Hg)

¢. Pour la deuxieéme ionisation, le probléme est inversé : on com-
pare 6s' du mercure au 5d'° (sous couche pleine) de I’or, donc
EI(Au™) > EI(Hg")

d. Hg>* (Z=80): [Xe]4 f'*5d'°. Le mercure est réducteur et
le chlore oxydant, la neutralité électrique impose la formule

e.Hg" (Z=80):[Xe]6s'4 f145d4'°. Structure de valence iden-
tique a I’hydrogene. La forme stable de 1’hydrogene est le di-
hydrogene H,, Hg" conduit donc a I’espece Hg%Jr stable.
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Schémas de Lewis

des molécules
Regles VSEPR

Bl Plan M |htroduction

3. La liaison chimique Les atomes au sein des molécules sont liés par des liaisons intramoléculaires. Le
selon Lewis 24 modele le plus simple qui tente de rationaliser ces liaisons est le modele élaboré en
3.2 Représentation 1916 par I’américain Gilbert N. Lewis (1875-1946) et qui porte son nom : son avan-
de Lewis 26 tage est qu’il ne nécessite aucun calcul. Malgré la simplicité de sa description de la
%% Prévision de la liaison chimique, les renseignements sont nombreux mais incomplets dans certains
géométrie cas. Enfin, I’anglais Ronald J. Gillespie (1924-) a proposé, a partir des formules de
des molecules 31 Lewis des molécules, la géométrie dans 1’espace des structures moléculaires et
TR R RS 35 ioniques : c’est le modele VSEPR (valence shell electron pair repulsion).

Corrigés des exercices 38

Prérequis

¢ Les connaissances des deux chapitres précédents.

Objectifs

¢ Sur une structure plane, donner la répartition des électrons autour des atomes
d’un édifice a partir de la structure électronique des atomes constituant la
molécule.

* A partir du nombre de doublets électroniques autour d’un atome central, don-
ner la géométrie autour de celui-ci.

= 5.1 La liaison chimique selon Lewis

3.1.1 Le modele de Lewis

Une liaison chimique résulte de la mise en commun de deux électrons entre deux
atomes. C’est I’américain Irving Langmuir (1881-1957) qui a, le premier, appelé cova-
lente une telle liaison. La valence d’un élément est (pour un composé moléculaire) le
nombre de liaisons chimiques entre I’atome considéré et d’autres atomes.

24
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3.1.2

3.1.5

Une liaison peut étre simple ou
multiple (double ou triple).

3.1.4

3.1.5

Les gaz inertes sont aussi
appelés des gaz nobles.

COURS & METHODES

Le symbolisme de Lewis

A| : symbole d’un atome possédant un doublet non liant

Ae : symbole d’électron célibataire sur un atome

AL : symbole d’une case quantique vacante sur un atome

Liaison covalente
Il y a deux fagons de mettre en commun deux électrons :
* Liaison covalente :

Ae+eB — A—B

Les deux €lectrons appartiennent en propre a chaque atome participant a la liaison de cet
te molécule. Ni I’atome A, ni B ne portent d’exces ou de défaut d’électron.

 Liaison de coordination :
AO+ B| — A® — B®

Formellement, 1’atome A a regu une certaine densité électronique tandis que B en a
perdu. A porte donc un exces électronique et B un défaut d’électron.

Reégle du duet

L’hydrogene (élément de la premiere période) tend vers la configuration du gaz inerte
He (1s2) lors des réactions chimiques. Cette configuration constitue une situation éner-
gétiquement favorable. On dit que 1’hydrogene respecte la regle du duet.

Reégle de 'octet

Les gaz inertes sont particulierement stables et les ions des éléments chimiques sont
souvent formés de fagon a avoir la structure électronique du gaz inerte le plus proche.
Partant de ce constat, Lewis précise la facon dont les atomes se lient entre eux par liai-
sons covalentes. Il énonce la régle de 1’octet.

Pour les éléments de la deuxieme ligne de la classification périodique des éléments,
dans un édifice polyatomique, au cours des réactions chimiques, chaque atome tente
d’adopter la configuration électronique du gaz inerte Ne (1522522 p®) pour saturer sa
couche de valence a 8 électrons. La stabilité de 1’édifice est maximale si les atomes
qu’il contient s’entourent de quatre paires d’électrons (un octet d’électrons). On dis-
tingue les doublets liants, localisés entre deux atomes et formant une liaison cova-
lente, et les doublets non liants, localisés sur un atome. Lewis consideére que les
électrons liants appartiennent a chacun des atomes liés.
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Cette régle comporte de nombreuses exceptions (présence d’'électrons célibataires,
existence de lacune électronique). Il s'agit d'une régle maximale, c’est-a-dire que
des atomes peuvent compter moins d'électrons qu‘un octet dans les représenta-
tions de Lewis pour certaines molécules. Dans un tel cas, une lacune électronique
de symbole [J figure ce déficit de deux électrons par rapport a la régle de I'octet.
Ce défaut d'électrons correspond physiquement a une orbitale vide, c’est-a-dire
vacante.

3.1.6 Hypervalence

A partir de la troisieme ligne, I’existence d’orbitales atomiques 3d, 4d, etc. permet une
plus grande valence (jusqu’a 9 liaisons autour d’un atome). On parle alors d’hyper-
valence, comme le soufre dans I’exemple suivant (acide sulfurique) :

0, _O-H
N
N~

0" OH

s 3.2 Représentation de Lewis

Le but des paragraphes qui suivent consiste a construire un schéma plan pour visualiser
les électrons de valence des différents atomes de la molécule dans deux cas suivants :
* Especes a liaisons localisées

* Especes a liaisons délocalisées

3.2.1 Espeéces a liaisons localisées

Méthode 1

1.

11 s’agit de présenter une méthode générale pour €tablir une représentation de Lewis de
cet édifice polyatomique, qui peut étre soit une molécule, soit un ion.

Etablir une représentation de Lewis

A partir des configurations électroniques fondamentales des atomes constitutifs de 1’espéce (ou
des symboles de Lewis des atomes), déterminer le nombre total d’électrons de valence N. Il
s’agit de la somme des nombres d’électrons de valence de chacun des atomes, ajustée dans le cas
d’un ion en tenant compte de la charge ;

. Disposer les symboles chimiques des atomes de telle sorte que les atomes centraux soient entou-

rés des atomes périphériques. Pour cela, on peut s’aider des regles suivantes :

* L’expérience montre que de nombreux édifices sont souvent construits autour d’un atome cen-
tral moins électronégatif que les atomes qui I’entourent (mais pas toujours !) ;

* En général, un atome d’hydrogeéne est li€¢ a un atome d’oxygene dans les especes qui sont des
acides. A défaut, un atome d’hydrogéne est 1ié 2 I’atome central ;

. L’enchainement des atomes étant établi, distribuer les doublets liants entre les atomes, avec

d’éventuelles liaisons doubles ou triples pour favoriser I’octet des atomes. Il peut y avoir éven-
tuellement plusieurs distributions possibles ;
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4. Compléter en distribuant les doublets non liants, et éventuellement 1’électron célibataire (si N
est impair). Ajouter des doublets de facon a ce que la regle de I’octet soit vérifiée au mieux pour
les atomes, et de fagon a avoir un nombre total d’électrons de valence égal a N ;

wn

. Calculer les éventuelles charges formelles pour chaque atome et les faire figurer.

Dans le cas d’un ion, la question de la localisation des charges sur chacun des atomes
se pose. Pour y répondre, Lewis invente le concept de charge formelle (CF). La char-
ge formelle d’un atome est déterminée en comparant le nombre d’électrons de valence
de I’atome considéré seul au nombre d’électrons entourant 1’atome 1ié¢ dans 1’ion ou la
molécule. Dans le décompte des électrons, on attribue alors a un atome A tous ses élec-
trons non liants et la moitié des électrons liants :

CF4) = n(aitome) . n(njolécule)
(A) @ @
(4) (4)

Par convention, une charge formelle négative est notée ©, et positive notée @. La
somme des charges formelles est égale a la charge globale de I’édifice polyatomique.

Exemple

Considérons la représentation de Lewis de 1’ion oxonium Hj ot

f
0.
H="H
Détermination des charges formelles :

CF(O) _ n(utome) . n(njolécule) —6_5=1
€0 w0

CF(H) _ n(tztome) . n(lzwlécule) —1-1=0
() ()

Meéme si une espece est neutre globalement, il peut se trouver des charges formelles
sur la représentation de Lewis. Dans ce cas, la somme des charges formelles s’an-
nule.

Nous allons illustrer, dans I’ordre, les points précédemment décrits pour la construction
des schémas de Lewis sur la molécule de trichlorure de phosphore (PCl3) et sur I’ion
hydrogénocarbonate ou bicarbonate (HCOy5').

Etablir la représentation de Lewis d’une molécule suppose de connaitre 1’enchainement
des atomes dans la molécule, c’est-a-dire de savoir les atomes entre lesquels il existe des
liaisons. L’écriture des formules brutes ou semi-développées suggere souvent I’enchai-
nement des atomes. Dans d’autres cas, il est possible d’éliminer des représentations de
Lewis qui ne sont pas possibles, car elles correspondent a des structures trop fragiles.
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Etapes PCl; HCO;
: N=54+0@Bx7) =26e" N=1444+B3x6)+1=24¢e"
13 doublets a répartir 12 doublets a répartir
OCO
5 Cl P Cl o
Cl H
0—C=0
5 CI—II’—CI ('l)
Cl I
S~ I0—C=0
ICll u
- - - (O —
. ICH—P—Cl| '0—¢=0
B | (;ll I(I?II

Par exemple une liaison simple entre deux atomes d’oxygene est peu fréquente (sauf
dans les peroxydes), et les molécules a longues chaines d’atomes sont rares sauf s’il
s’agit d’une chaine d’atomes de carbone (cas des molécules organiques).

Une fois les représentations de Lewis plausibles sélectionnées, il s’agit encore de rete-
nir celles qui sont les plus représentatives de la molécule :

En premier lieu, il faut que la regle de 1’octet soit respectée autant que possible, un
défaut d’électrons est plutdt rare et un exces d’électrons (hypervalence) n’est justifié
que lorsque le nombre de charges formelles diminue ;

Ensuite, le nombre de charges formelles doit étre minimal, ce qui est équivalent a
avoir une multiplicité des liaisons la plus grande possible ;

Enfin, les charges formelles sont distribuées de préférence suivant 1’électronégativi-
té des atomes (charges formelles négatives plutdt pour les atomes les plus électroné-
gatifs, et charges formelles positives plutdt pour les atomes les moins électronéga-
tifs).

Exemple 1 : Le monoxyde de carbone CO.

1. Le carbone compte 4 électrons de valence, I’oxygene 6, et la charge de I’édifice
est nulle, donc N = 4 + 6 = 10 électrons de valence, c’est-a-dire 5 doublets.

2. C’est une molécule diatomique, donc il n’y a pas de probleme pour connaitre les
positions des atomes :

c O
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A notre niveau, il nexiste pas 3. On dispose les doublets d’électrons liants, avec une liaison triple de fagon a favo-
de liaisons quadruples ou riser 1’obtention de 1’octet pour les atomes, méme si on ne 1’atteint pas :
quintuples.

C=0

4. 1l reste a disposer les électrons non liants, afin que les atomes respectent la regle
de I'octet et que les 5 doublets de valence soient disposés :

IC = 0|

5. Les charges formelles sont les suivantes :

CF(O) _ n(cﬁtome) . n(liwlecule) —6_5=1
0 o)
CF(C) _ n(citome) _ n(riwlecule) —4_5—_1
€ €

D’ou la représentation de Lewis du monoxyde de carbone :
o|C=0|®

Dans cette représentation, la distribution des charges partielles ne respecte pas
I’ordre d’électronégativité, mais c’est la seule qui respecte la régle de 1’octet : c’est
la plus représentative. On pourrait éventuellement considérer une représentation
neutre, mais moins représentative car la régle de ’octet n’est pas vérifiée pour le
carbone, qui posseéde donc une lacune électronique :

DC:@

Exemple 2 : A partir de la troisieme ligne de la classification des éléments, la pos-
sibilité d’atomes hypervalents apparait. Le cas du schéma de Lewis de I’acide sul-
furique (H,SO4) va nous permettre d’illustrer ce point. En effet, le soufre peut étre
divalent (il respecte alors la regle de I’octet) ou tétravalent voire hexavalent (a cause
de la présence d’orbitales atomiques d) :

.So .S.. .So
D’ou, par exemple, le schéma de Lewis de I’acide sulfurique :
0. O-H
N

PG

0" O-H

Le bon réflexe est de proposer des représentations qui privilégient les liaisons mul-
tiples et donc I’hypervalence plutdt que la séparation des charges lorsque 1’atome
central appartient a la troisiéme période (ou au-dela) de la classification périodique
des éléments.

Exemple 3 : Le nombre d’électrons est trés souvent pair, car les molécules possé-
dant au moins un électron célibataire (composés radicalaires, ou radicaux) sont en
général assez réactives. Le monoxyde d’azote (NO) et le dioxyde d’azote (NO,) sont
des exemples de radicaux assez stables :
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3.2.2

Se référer a la fiche méthode
n° 1 pour l'utilisation du forma-
lisme des fleches.

*  NO (monoxyde d’azote)
A partir de :

On construit facilement

*  NO; (dioxyde d’azote)

A partir de la molécule précédente, on construit le dioxyde d’azote comme suit :
— =\ - —
‘0* ‘N=OO —— 0-N=0O

Mais I’atome le plus électronégatif (O) ne respecte pas la regle de I’octet, ceci est a
éviter ! On privilégiera donc le schéma de Lewis suivant :

o_ .
I0-N=0O>
~ @ /

Cette représentation est d’autant plus justifiée que NO, se dimérise en N,O4 par for-
mation d’une liaison N-N selon 1’équation bilan suivante :

2NO; = N,Oq4

Espéces a liaisons délocalisées

Les représentations de Lewis ne sont pas satisfaisantes dans certains cas ot 1’expérien-
ce indique que des atomes sont équivalents, alors que, dans la représentation de Lewis,
cela n’apparait pas. Lorsque la représentation de Lewis fait apparaitre des charges de
signe opposé sur deux centres ou lorsqu’une liaison multiple est nécessaire pour satis-
faire 1’octet des atomes, I’espece chimique n’est pas correctement décrite par une seule
forme de Lewis. Plusieurs schémas de Lewis peuvent étre proposés et ceux-ci ne diffe-
rent que par la répartition des électrons autour des noyaux. La molécule réelle est une
forme de « moyenne » entre ces structures formelles.

La mésomérie (ou théorie de la liaison covalente délocalisée) est un formalisme
consistant a décrire une unique espece chimique par plusieurs représentations de
Lewis, qui ne different que par I’agencement des liaisons multiples ou des doublets
non liants. Les différentes structures proposées sont des représentations limites
appelées formes mésomeres (ou formules limites résonantes ou hybrides de réso-
nance), et la structure réelle de la molécule est une moyenne des formules méso-
meres pondérées par leur importance (ou poids).

Il est toujours possible de passer formellement d’une forme mésomere a une autre par
déplacement d’un ou de plusieurs doublets d’électrons liants ou non liants. Toute forme
mésomere est une représentation de Lewis possible et son importance est déterminée
par les mémes regles énoncées pour la construction des représentations de Lewis : res-
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pect de la regle de I’ octet, puis minimum de charges formelles et charges formelles dis-
tribuées de préférence suivant I’électronégativité.

* Nitrate

* Carbonate

° Sulfate

je) -0
o . &)
0=$-0 —J0-$=0 ~— 070 ~— 0=$0— Or s
o= .- o
'Qéa [N (7\0/ e B /Q

(0]

Considérations énergétiques

Lorsque la structure réelle d’une molécule est une moyenne des formes mésomeres pon-
dérée par leur importance, on peut montrer que 1’énergie de la molécule réelle est plus
faible que 1’énergie de chacune des formes mésomeres prise séparément. La délocali-
sation des électrons sur une structure est un facteur de stabilité. Plus il y a de formes
mésomeres possibles, plus la molécule est stable.

e 3.3 Prévision de la géométrie de molécules

3.3.1

Moment dipolaire

Les molécules diatomiques hétéronucléaires peuvent constituer un dipodle électrosta-
tique si le barycentre des charges négatives et le barycentre des charges positives ne
coincident pas dans I’espace. La molécule est dite polaire, elle présente un moment
dipolaire :

L
H—Cll
+ Oe — e
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3.2.2

Le moment dipolaire p. d’une liaison est défini comme le vecteur de caractéristiques
suivantes :

* Direction : Celle de la liaison ;
* Sens : De I’atome chargé (—0 ¢) vers I’atome chargé (496 e¢) ;
* Norme: ||u|]|=pn=20exd

e est la charge électrique élémentaire (e = 1,602.10~'° C), d est la longueur de liaison
en m, O est le nombre de charge partielle.

Le moment dipolaire s’exprime en C.m dans le systeme international, mais on utilise
souvent une unité plus adaptée : le debye, noté D (1 D = 3,336.1073° C.m)

Pour les molécules polyatomiques, le moment dipolaire total {i peut &tre considéré
comme la somme vectorielle des moments dipolaires de chacune des liaisons de la
molécule. Cette grandeur étant vectorielle, la direction, le sens des vecteurs & sommer
sont essentiels a sa détermination. Par conséquent, la connaissance de la géométrie dans
I’espace de la molécule est indispensable.

Principe de la méthode YSEPR

Autour de chaque atome, les doublets liants et les doublets non liants de la couche de
valence s’éloignent le plus possible les uns des autres pour minimiser les répulsions
inter-électroniques (les électrons sont chargés négativement et, par conséquent, se
repoussent).

Notations conventionnelles

* On ne différencie pas les liaisons chimiques, qu’elles soient simples ou multiples, ni
les électrons non liants, qu’ils soient sous la forme d’un doublet ou d’un électron céli-
bataire ;

* Dans ces conditions, la notation VSEPR du composé s’exprime par une formule
du type :

AXuEx

A est I’atome central (on note toujours A quel que soit 1’atome central), m indique le
nombre d’atomes symbolisés par un X auxquels est 1ié 1’atome central, n celui des enti-
tés non liantes symbolisées par un E (doublets ou électron célibataire).

Exemples

H,O (O est central) : AX,E, ; NH3 (N est central) AX3E; ; NO, (N est central) :
AX,E; ; HySOy4 (S est central) : AXy (et non pas AXg comme on pourrait en avoir
le réflexe, les atomes d’hydrogene sont liés a des atomes d’oxygene et non pas a
I’atome de soufre central).

Figures géométriques de répulsion

Les doublets se positionnent les uns par rapport aux autres de facon a minimiser les
répulsions inter-électroniques. Les principales géométries a retenir sont les suivantes :
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L’intensité relative de la répulsion permet de prévoir les déformations de structure : la
répulsion étant une fonction décroissante de la distance, on peut classer les répulsions
par ordre croissant d’intensité comme suit :

répulsion (X-X) (entre doublets liants)

répulsion (X-E) (entre un doublet liant et un doublet non liant)

répulsion (E-E) (entre deux doublets non liants)

Exemples :

Détaillons I’évolution de 1’angle de liaison pour :

CH,4 (méthane)
I|{
C.

/A

H

C’est une molécule de type AX4 avec une géométrie réguliere : le tétracdre
(x=109,47°) :

NH; (ammoniac)

C’est une molécule de type AX3E; (voir la figure ci-dessous) dont la géomé-
trie dérive du tétraédre. Comme le doublet non-liant occupe plus de place que
les doublets des liaisons de valence, il oblige les liaisons covalentes a se rap-
procher et par conséquent 1’angle entre celles-ci diminue par rapport a celui du
tétraedre régulier (f = 107°< 109,47°) :

Les lobes bleus représentent

les entités non-liantes (doublet O

d’électrons ou électron céliba- N

taire). o H
H™ H

H,0 (eau)

C’est une molécule de type AX,E, (voir la figure ci-dessous) dont la géomé-
trie dérive du tétracdre. Comme les doublets non-liants occupent plus de place
que les doublets des liaisons de valence, ils obligent les liaisons covalentes a se

rapprocher et par conséquent 1’angle entre celles-ci diminue par rapport a celui
du tétraédre régulier (y = 104,5° < 109,47°) :
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Dans le cas de plusieurs formes
mésomeres, il faut les prendre
toutes en compte et la
géométrie n'est souvent pas
déformée. Par exemple, I'ion
sulfate est parfaitement
tétraédrique car les 4 liaisons
SO sont équivalentes.

Savoirs

Ce qu’est une liaison covalente

0

A
H

Les géométries précédentes ne sont valables, en toute rigueur, que lorsque les liaisons
sont équivalentes. On retiendra que la répulsion électrostatique d’une liaison augmente
avec sa multiplicité : on a, dans I’ordre croissant de répulsion, le classement suivant :

répulsion (A-X/A-X)

répulsion (A-X/A=X)

répulsion (A=X/A=X).

La présence d’un mélange de liaisons simples, doubles et triples peut donc conduire a
un abaissement de symétrie.

Exemple : Dans les molécules de méthanal H,CO et de phosgene Cl,CO, I’angle
entre les deux liaisons simples est inférieur a 120° du fait de la présence de la liai-
son double :

T 9

C C
O
H H &
115,8° 111,3°

Calculer des charges formelles d’atomes

La regle de I’octet et la possibilité d’hypervalence
La différence entre une espece a liaisons localisées
et a liaisons délocalisées

Savoir-faire

Proposer un ou des schémas de Lewis puis choisir
le ou les plus probables

Etre en mesure de proposer une ou des formes
mésomeres

Mots-clés

Liaison covalente

Duet, octet, hypervalence

Liaisons localisées, liaisons délocalisées, méso-
mérie

Ce qu’est une liaison polaire — Calculer son
moment dipolaire
Les regles VSEPR

Proposer, autour d’un atome considéré comme
central, une géométrie minimisant les répul-
sions inter-électroniques en suivant les regles
VSEPR

Charge formelle
VSEPR, Gillespie
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Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Doublet d’électrons est synonyme de paire
d’électrons comme électron célibataire est
synonyme d’électron non apparié.

O b. Des électrons appariés sont toujours des élec-
trons partagés par deux atomes.

O c. La valence d’un élément est égale au nombre de
liaisons que peut former cet atome.

O d. Tous les éléments respectent la régle de 1’octet.

U e. Laregle du duet ne s’applique qu’aux éléments
de la deuxieme ligne de la classification pério-
dique des éléments.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Les éléments pouvant dépasser la regle de 1’oc-
tet peuvent étre hypervalents.

U b. Les éléments pouvant &tre hypervalents, peu-
vent avoir jusqu’a 18 électrons de valence.

U c. Les especes a liaisons localisées peuvent avoir
des formes mésomeres.

O d. La somme des électrons de valence d’une molé-
cule est toujours paire.

QO e. La charge formelle d’un atome dans une molé-
cule est toujours négative.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. L’atome d’oxygene peut étre trivalent.

U b. L’hypervalence est préférable a la séparation de
charges.

U c. Les composés a électron(s) célibataire(s) sont
des radicaux.

Déterminer la formule de Lewis des especes sui-
vantes : NF}, NO;, N2H4, N2F4, N2F2, NOF7 N20, NHI,
N;, CO, CO,, CS,, OCS, CH,Cl,, HCN, CO3™.

En explicitant les formules de Lewis des composés
suivants, faire le décompte du nombre d’électrons de
valence autour des différents atomes constitutifs des molé-
cules : AlBr3;, PCl3, N,Oy4, IC1, NO5, COCl,.

Ecrire toutes les formules de Lewis permettant de
représenter, a priori, les ions HPOZ™ et SO~ dans lesquels

ne se trouve aucune liaison O—O. Montrer que ces for-
mules sont des formes mésomeres.

TESTS ET EXERCICES

O d. Les formes mésoméeres different les unes des
autres par mouvement d’électrons uniquement.
O e. Les formules limites résonantes d’une espéce
ont toutes le méme poids (la méme importance).

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. La délocalisation des électrons est un facteur de
stabilité.

O b. Une liaison polaire lie deux atomes de nature
différente.

O c. Le moment dipolaire est une grandeur vecto-
rielle.

Q d. Le debye s’exprime aussi en C.m™!.

QO e. Les doublets se répartissent autour d’un atome
pour minimiser les répulsions inter-atomiques.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Les schémas de Lewis sont des représentations
tridimensionnelles de la répartition des élec-
trons autour des atomes.

O b. L’octaédre est une géométrie possible autour
d’un atome central lié six fois.

U c. H,O possede la géométrie d’un tétraedre régu-
lier.

O d. Les liaisons d’un tétraédre régulier font, deux a
deux, un angle de 109,47°.

O e. AXsE est pyramidale autour de A.

Déterminer la géométrie prévisible de I’acide orthosi-
licique Si(OH), puis celle de I’ion orthosilicate SiOi_.

Les ions phosphate POi_ , sulfate et perchlorate C10,
présentent la méme géométrie. Laquelle ? Pour quelle rai-
son cette géométrie est-elle totalement réguliere ?

On considere la molécule hypervalente PH;Cl,.
a. Donner sa structure de Lewis. Quelle est la géométrie
autour du phosphore ?
b. Montrer que trois isomeres différents peuvent étre envi-
sagés pour cette molécule.
¢. Quel est celui dont le moment dipolaire est nul ?
Pourquoi ?

35


http://www.biblio-scientifique.net

36

TESTS ET EXERCICES

a. Ecrire les différentes formules limites de 1’acide carba-
mique H,N-COOH selon I’écriture de Lewis.

b. Quelle est la forme la plus probable ? Pourquoi ?

c¢. Que peut-on dire des longueurs relatives des deux liai-
sons entre C et O ? Pourquoi ?

d. En milieu basique, 1’acide carbamique donne 1’ion car-
bamate. Représenter les différentes formules limites
selon Lewis sachant que les deux liaisons CO sont équi-
valentes.

e. Lacide sulfamique H,N-SOs;H présente deux liaisons
SO de méme longueur. Interpréter ce résultat.

Un carbocation est une espece chargée positivement
dans laquelle un atome de carbone porte une lacune élec-
tronique :

Clel

a. Quelle est la géométrie de cet édifice ?

b. Sachant que 1’on peut appliquer les mémes regles de
déplacement électronique des paires libres aux carboca-
tions, écrire les formes mésomeres des carbocations sui-
vants :

\/D\/Y\

c. Certains hétéroatomes (c’est-a-dire différents de C ou de
H) simplement liés a I’atome de carbone électrodéfici-
taire peuvent aussi compenser cette lacune. Ecrire les
formes mésomeres des carbocations suivants :

g0

Le moment dipolaire électrique de CH3F est de
5,97.107%° C.m et celui de CHF; vaut 5,47.107%° C.m. Ces
deux molécules sont supposées étre des tétraedres régu-
liers. On admet la formule de composition des moments
dipolaires de liaison :

« La différence d’électronégativité entre deux
atomes d’une molécule se traduit par 1’apparition
d’un moment dipolaire de liaison et le moment
dipolaire total de la molécule est la somme vecto-
rielle de ces moments dipolaires de liaison. »

On propose également une formule empirique qui relie la
fraction de charge élémentaire § qui apparait sur les atomes
engagés dans une liaison a la différence d’électronégativi-
té Ax (cette grandeur est positive) entre ces deux atomes :

8 =0,16Ax +0,035(Ax)?

On donne :

Atome H F C

Electronégativité | 2.2 4,1 2,5

Les longueurs de liaison : dc gy = 109 pm ; dc g = 140 pm
La charge élémentaire e = 1,602.107" C

Le moment dipolaire total est porté par I’élément de symé-
trie. Ici, il s’agit soit de la liaison C-H, soit de la liaison
C-F. On travaillera donc sur la figure suivante :

F .
Uep

e H{}H
ul””H

a. Montrer que dans le cadre du modele proposé, les molé-
cules de CH3;F et CHF; devraient posséder le méme
moment dipolaire.

b. Calculer, a partir du modele proposé, le moment dipo-
laire attendu pour CH;F.

¢. Comment pourrait-on expliquer le désaccord observé ?

Pour évaluer le moment dipolaire d’une molécule
organique, il faut faire I’hypothése d’une constance du
moment dipolaire de la liaison C-H :

My = ey =0,40D
Par ailleurs, on pose :

* e = Hec : Moment dipolaire de la liaison C—C ;
* U = Moo - Moment dipolaire de la liaison C—CI.

a. Le moment dipolaire d’une liaison C—C dépend de la
géométrie autour de I’atome de carbone. Dans ces
conditions, évaluer le moment dipolaire p,,, du groupe
méthyle a partir de la structure du méthane.

b. Décrire, dans la philosophie de la question précédente,
la géométrie du 2-méthylpropane a 1’aide d’un schéma.
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c. La théorie prévoit un moment dipolaire nul pour le
2-méthylpropane alors qu’expérimentalement son
moment dipolaire total vaut p; = 0,13 D. Proposer une
explication a cette non concordance et donner une éva-
luation de I’angle « Me—-C-Me.

d. Le toluene (méthylbenzene) et le but-2-¢ne devraient
étre des molécules apolaires. Justifier cette affirmation.

e.En fait, leurs moments dipolaires respectifs vallent

w, = 0,40 D et py = 0,36 D. En déduire une valeur théo-

rique du moment dipolaire de la liaison Cisyagona—Crigonal-

f. Les pK, de I’éthane, de I’étheéne (éthylene) et de I’éthy-
ne (acéthylene) valent respectivement 60, 45 et 26.
Préciser comment évolue 1’électronégativité de 1’atome
de carbone en fonction de sa géométrie. En déduire une
explication de la polarit¢é du bromure de cyanogene
(Br-C =N).

g. Les moments dipolaires du chlorure de méthyle et du
trichlorométhane (chloroforme) valent respectivement
ny; =1,87 Detp, = 1,01 D.

g.1. Exprimer 5 et p, en fonction des moments dipo-
laires py et pe des liaisons C-H et C-Cl et des
angles «; que celles-ci font entre elles.

g.2. Indiquer dans le cas d’une géométrie tétraédrique
réguliere, les valeurs de i3 et py.

g.3. En admettant que py = 0,40 D et puy = 1,57 D,

calculer les valeurs de «; pour les deux molécules de
la question.

TESTS ET EXERCICES

h. Le 1,2-dichloroéthane peut présenter diverses confor-
mations plus ou moins stables. Alors que tous les angles

de liaisons (o) sont constants et égaux a 109,47°,
I’angle diedre © dépend de la conformation :

Cl
H Cl

H H
o g

h.1. Représenter en projection de Newman les confor-
meres éclipsé, décalé gauche et anti de cette molé-
cule en précisant lequel est le plus stable.

h.2. Le moment dipolaire {. de la molécule est la résul-
tante des moments dipolaires des deux liaisons
C—Cl (pe = 1,57 D). Localiser ce moment dans
I’espace et établir la relation donnant sa norme L en
fonction de ¢, et des angles « et 0.

h.3. A une certaine température, le dichloroéthane exis-
te a la fois sous la forme du conformere C; de plus
grande stabilité, mais aussi sous celle du conforme-
re gauche C,. Déterminer la proportion relative de
chaque conformere en admettant que le moment
dipolaire moyen observé p = 1,28 D est tel que :

W= in'll,'z

ou x; est la fraction molaire, dans le mélange, du
conformere i, de moment dipolaire ;.
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CORRIGES

Bonnes réponses : a., c.

b. Penser aussi aux doublets non liants localisés sur un seul
atome.

Bonnes réponses : a., b.

c. Les especes a liaisons localisées n’ont pas de formes méso-
meres.

e. Les charges formelles peuvent étre aussi bien négatives que
positives.

Bonnes réponses : a., b., c., d.
a. Penser 2 I’ion oxonium (H;0™).

e. Toutes les formes mésomeres n’ont pas la méme importance
(voir paragraphe : especes a liaisons délocalisée).

Bonnes réponses : a., b., c.
d. Le debye équivaut a 3,336.1073° C.m.

e. Les doublets se répartissent autour d’un atome pour mini-
miser les répulsions inter-électroniques.

Bonne réponse : d.

a. Les schémas de Lewis sont des représentations planes de la
répartition des électrons autour des atomes.

b. Il faut qu’il y ait 6 atomes (ou groupes d’atomes) liés et pas
seulement 6 liaisons (on pourrait avoir uniquement 3 atomes
liés a I’atome central mais par des liaisons doubles : la géo-
métrie serait triangulaire plane).
c. L'eau a une géométrie coudée.

e. Il s’agit d’'une bipyramide triangulaire.
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Les 4 liaisons autour de I’atome de silicium étant équivalentes,
la géométrie est tétraédrique :

|E|)H @I?I
St Si., _O
\"“OH 7 \N'0i
HOI IOH </ 101~
©

Les formes mésomeres de 1’ion sulfate sont présentées plus haut,
nous ne les dessinerons pas a nouveau. Toutes les liaisons S—O
étant équivalentes, la géométrie autour de I’atome de soufre est
parfaitement tétraédrique. Il en va de méme pour les ions phos-
phates (autour de I’atome de phosphore) et perchlorate (autour
de I’atome de chlore) dont voici quelques formes mésomeres :

52 7o) O
<O: l:)— al o <—>®I§)— ll;— ol e <—>@I:O— lllT—(_)I
101 o @IQI \o%
o
-~ e'(__)_ f =0
101

CORRIGES

101 e|(_)|
O=C-0 ~—— G=0=)
. @'Q'
0 10! ©
D IQ—I?:I—(\} - <O=C|1:6
- O, \(”)/ -

a. La structure de Lewis figure ci-dessous :

1|{
H _
_>p—Cll
Icr | -
— H

Autour du phosphore, la géométrie est du type AX;s et dérive
donc de la bipyramide a base triangle.

b. Voici les 3 isomeres possibles :

IClI H _ ICli

| \H | CLI | \H
H—FP; H—FP; H—FP;

|(|:1\|H 1'4\@ AS
(nH— 2 3)

c¢. Les moments dipolaires des liaisons ne s’annulent que sur
I’isomere (1) qui est le plus symétrique.

a. Voici les différentes formules limites de 1’acide carbamique
H,N-COOH selon I’écriture de Lewis :

_ o
H\N—C/Q H\CB_ g
/ N— AN

b. La forme de gauche est la plus probable car ne faisant pas
apparaitre de charge formelle.

¢. C-OH plus longue que C=0. Une simple liaison « pure »
est plus longue qu’une double liaison (méme « partielle »), toute
chose étant égale par ailleurs.

d. Voici les différentes formules limites demandées :

") &

o
He| A

N C\_e — /N=C\_
H 0l H Q0!
©0

H\ﬁfc /_I

H/ \6
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e. Le schéma de Lewis de I’acide sulfamique H,N-SOs;H
figure ci-dessous et illustre clairement pourquoi deux liaisons
S-O sont de méme longueur :

10 o
_ 13 _ L[' 10
HN—S==0 —— H)Ng — Ol
|OH |OH
|(?|
N0
|OH

a. Au niveau du carbone, la géométrie est plane :

Ony voit la forme de I’orbitale p vacante sur I’atome de carbone.

b. Les formes mésomeres des carbocations figurent ci-dessous :
® ®
[ \/D — D\/}
NN N — TN
6 O ® O
._.W\E‘

®

c. Les formes mésomeres des carbocations figurent ci-dessous :
_ . ®
ND/ Gl — %/\/ O — FNF BN

®
{/D\Cll -~ /\C:KB

M('fl'
0 HLLH
&
H g H
Hey m
cn

a. La projection des différents moments dipolaires sur 1’axe de
symétrie est détaillée ci-dessous.

¢ Pour CH;F :
My = Hcp + 3-Hen- cos &

WU = Mg + 3.Uey. cos (T — 0)
WU = Hep — 3-Hey.- cos O
L’angle 0 est celui du tétraedre et vaut 109,47° (109°28) et
cos 0 = —%. D’ou :
M1 = McF + McH
¢ Pour CHF; :
W, = Hey + 3.Ucg. €Os &
W, = Hey + 3-Heg- cos (T — 0)
W, = Hey — 3-Heg- cos 0
Puis finalement :
Mo = Hcy T Mer = 1y
b. En appliquant a notre cas la formule de 1’énoncé, on trouve
que pep vaut 7,75.1073° C.m et py vaut 8,93.1073! C.m. Le

moment dipolaire prévu vaut alors p; = 8,64.1073° C.m au lieu
des 5,97.107%° C.m mesurés.

c. Le désaccord vient du fait qu’il est impossible de calculer
correctement la polarité de la liaison C—H par la formule four-
nie sans tenir compte de la nature des autres liaisons de I’atome
de carbone.

a. Le méthane est une molécule tétraédrique et, par conséquent,
son moment dipolaire total est nul. Ceci signifie que la somme
vectorielle de fi et (L, (vecteur moment dipolaire du méthyle
—CHj3) doit étre nulle :
T —
Yy

."’H
H H l e
On peut donc dire que (. = 0,40 D.

b. Le schéma suivant répond a la question :

H e
Yy
o
/CH; | —
H3 CH3 3 ¢ MMc3

c. Comme le cours précise que le moment polaire total est égal
ala somme des moments dipolaires de chacune des liaisons de
la molécule, on peut écrire :

iy = Oy + Hae,

En projetant ces vecteurs sur 1’axe qui porte la liaison C-H,
on obtient la relation suivante :
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My = Ky — 3y, X €08 (T — o))
u, étant algébrique (son signe donne le sens sur une direction
orientée), on peut écrire :

40,13 = 0,40 — 1,20. cos (11 — x)
<—+0,13 =0,40 4+ 1,20.cos «

La résolution numérique fournit deux valeurs :
o ox = 103°
eax=116,11°

L’encombrement stérique des groupes méthyle conduit a une
fermeture de I’angle «, on doit donc retenir la valeur o« = 103°.

d. A partir de la figure suivante :

Sur le but-2-ene, on voit que (théoriquement) les 4 moments
dipolaires (1, et fty7) se compensent : leur somme vectorielle
est nulle. Sur le toluéne, les moments dipolaires des liaisons
Cs—H et C3—H se compensent et ainsi de suite pour toutes les
autres liaisons.

e. Le moment dipolaire expérimental n’étant pas nul, cela sug-
gere qu’il est dii aux types de liaison entre carbone (C—C et
C = C). Le moment dipolaire du tolue¢ne étant porté par la liai-
son C;—C; donne une évaluation du moment dipolaire d’une
liaison Cigiragonai—Crigonar €t vaut donc 0,40 D.

f. Les valeurs de pK, fournies donnent une indication de la force
de la base conjuguée. On voit donc que la base conjuguée de
I’éthane est tres forte (le carbone est peu électronégatif). Pour
I’acéthylene, la base est beaucoup moins forte ce qui signifie
qu’elle aura moins tendance a capter un proton que la base conju-
guée de I’éthane et ceci parce que le carbone (a géométrie li-
néaire digonale) est beaucoup plus électronégatif. Le classement
qui suit donne I’évolution décroissante de I’électronégativité d’un
atome de carbone en fonction de sa géométrie :

Cdigonz\] > Ctrigonal > Ctétrz\gonal

Dans le bromure de cyanogene, on a un carbone digonal (tres
électronégatif) relié a un atome d’azote (encore plus électro-
négatif) permettant de polariser la molécule comme 1’indique
le schéma suivant :

o+
Br—C=N
-

CORRIGES

g. On peut répondre aux questions a 1’aide des schémas suivants :

Yer ¢ Cl H t Uy

0,1 ”CI N o

- . 2 2
W %/ / .’

AN @ N

g.1. Pour CH;Cl (i, est porté par I’axe passant par C — CI),
ona:

My = Uy + 3pg.co8 (T — ) = Py — 3py. cos ()
Pour CHCl; ([is est porté par I’axe passant par C-H). on a :

Hs = Wy + 3p¢;. €08 (T — o) = Hy — 3pgy- cos (o)
g.2. Dans une géométrie tétraédrique réguliere,
x; = op = 109,47°. Par conséquent, on a :

Hy = Hs = Hep + 1y = 1,97 D
g.3. Pour CH5Cl :
Wy = Mg — 3pg. cos (o)
permet de calculer or; = 104,47°.
Pour CHCI; :
Ws = By — 3pe;- €08 (o)
permet de trouver o, = 97,4°.

On voit que les atomes de chlore sont stériquement plus en-
combrants que les atomes d’hydrogene.

h. Concernant le dichloroéthane :

h.1. Voici les différentes conformations :

a € Cl Cl
H H H Cl
H
H H H H H H
H Cl H
éclipsé anti gauche

Le conformere anti est le plus stable : les atomes stériquement
encombrants sont aussi éloignés que possible.

h.2. A I’aide du schéma suivant, illustrons la somme vectorielle
a effectuer :

B H
H % < H
Pt }
cl cl

41


http://www.biblio-scientifique.net

42

CORRIGES

Les deux vecteurs bleus sont les contributions paralleles de jic;
a la liaison C—C : on voit que la somme vectorielle est nulle.
Les deux vecteurs noirs sont les contributions perpendiculaires
alaliaison C—C : on les appelle 1, . On voit que la somme vec-
torielle n’est pas forcément nulle. On a (en projection sur un
axe de méme direction que la grande fleche noire) :

U, = Hg.sin(x) = 1,48 D

Mais les deux vecteurs {1, ne sont pas forcément dans le méme
plan. A I’aide du schéma suivant, nous allons pouvoir établir
la relation qui lie pet 1, :

g C
cl .

) Wy
w,

Le moment dipolaire total est porté par le plan bissecteur des
deux plans contenant fi, . On a donc :

0
nw=2u, cos <§),soit:

0
= 2,96 =
p=2,96 cos (2)

h.3. Pour le conformere anti, il n’y a pas de moment dipolaire.
Pour le conformere gauche (0 = 60°), on a L = 2,56 D. Soit
Xanii la fraction molaire du conformere anti et Xgauche celle du
conformere gauche, on a :

Xanti + Xgauche = I et
(xgauche X (2756)2) + (Xani X 0) =1,28

On obtient : Xuni = 80 % et Xgauche = 20 %. Il y a donc équi-

libre entre 20 % de conformere gauche et 80 % de conformere
anti.
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La cinétique

du point de vue
macroscopique

Bl Plan MR |htroduction

41 Vri;fes.ses en cinétique " L’étude d’une réaction chimique fait intervenir deux domaines de la chimie :
chimique . L. ) . . .
* la thermodynamique chimique explique si la réaction est possible compte

tenu des caractéristiques du systéme ;
* la cinétique chimique s’intéresse a la vitesse de cette réaction, c’est-a-dire a

4.5 Lois de vitesse I’évolution des quantités de matire des réactifs et des produits au cours du temps.
et cinétique formelle 53

4.2 Facteurs influencant
la vitesse de réaction 48

4.4 Détermination L’étude cinétique n’est envisageable que si la réaction est possible thermodynami-
' expérimentale quement. Mais des réactions possibles thermodynamiquement peuvent avoir une
des ordres 59 vitesse tres lente, voire infiniment lente, rendant toute étude cinétique impossible. On

Tests et exercices 67 parle de blocage cinétique, car la réaction ne se fait pas pour des raisons cinétiques.

Par exemple, dans les conditions usuelles de température et de pression, la réaction
du dihydrogene avec du dioxygene pour former de I’eau est thermodynamiquement
favorable, mais infiniment lente en 1’absence de catalyseur :

Corrigés des exercices 73

1
Hag) + 502(9 = H200)

Ce chapitre présente des considérations de cinétique macroscopique, c’est-a-dire
les notions qui touchent a la vitesse d’une réaction chimique et qui sont accessibles
expérimentalement.

Prérequis

* Quantité de matiere, concentration d’une espece.

. Equation steechiométrique, avancement d’une réaction.

e Dérivée, primitive, équation différentielle, analyse dimensionnelle.
* Notion de gaz parfait, équation d’état du gaz parfait.

Obijectifs

*  Connaitre les concepts nécessaires a I’étude cinétique d’une réaction chimique.
« Connaitre les différents facteurs cinétiques.

*  Déduire de la loi de vitesse d’une réaction les concentrations des especes.

*  Connaitre les méthodes expérimentales pour déterminer 1’ordre d’une réaction.
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COURS & METHODES

= 4.1 Vitesses en cinétique chimique

411

Les réactions se déroulant a
I'interface solide liquide ou
solide gaz sont donc exclues car
cela concerne la cinétique
hétérogéne.

4.1.2

L'unité de temps peut aussi
étre la minute de symbole
« min » ou plus rarement
I'heure de symbole « h ».

Les systemes considérés ont en
général un volume constant et
on parle abusivement de
« vitesse » pour désigner la
« vitesse volumique », qui est
alors la seule utilisée.

Cadre de I'étude

Nous limitons I’étude a la cinétique homogene, c’est-a-dire que le systéme considéré

n’est constitué que d’une phase liquide ou gazeuse.

Nous supposons en outre que le systeme est fermé et uniforme :

e fermé : il n’y a pas d’échange de matiere avec le milieu extérieur ;

e uniforme : la valeur des grandeurs intensives du systeme est la méme quel que soit le
point considéré ; par exemple, la température 7 du systéme, la concentration molaire
C d’une espece, etc.

Vitesse de formation (ou de disparition)
d’un constituant

On appelle constituant physico-chimique du syst¢tme une espéce chimique dont
I’état physique est précisé.

Soit un constituant Ay du systeme physico-chimique considéré présent & un instant
donné t en une quantité de matiere notée ny dans un systeéme de volume V.

La vitesse de formation (ou vitesse d’apparition) du constituant Ay est définie par :

dng | i 1
T et s’exprime usuellement en mol.L™".

1 dn
La vitesse volumique de formation du constituant Ay est définie par : N d—tk et
()
s’exprime usuellement en mol.L~".s7! ou en mol.m-3.s71.
. . 1 dny d (ng d[Ax] .
Si le volume du systeme est constant : — — = —| — | = et la vitesse
V dt dt\'V dt

volumique de formation s’exprime directement en fonction de la concentration
molaire.

Si le constituant Ay apparait effectivement dans le systéme, sa quantité de matiere aug-
mente au cours du temps, donc sa vitesse de formation est positive. En revanche, si Ay
disparait du systéme, sa vitesse de formation est négative. On peut donc éventuellement
définir une vitesse de disparition.

La vitesse de disparition d’un constituant Ay est 1’opposée de sa vitesse de formation,

. d[Ag] . . S .
soit _d—tk pour la vitesse volumique de disparition, si le volume du systeme est

constant.
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41.5

Cette égalité provient de la
définition de I'avancement de
la réaction et est utilisée pour
remplir un tableau d'avance-
ment.

COURS & METHODES

Vitesse de réaction

/
Equation et avancement d’une réaction chimique

Considérons un systeéme comportant une seule réaction chimique globale.

Une réaction est globale si I’équation stoechiométrique traduit le bilan de matiére
/. observé macroscopiquement. Nous verrons au chapitre 5 que le bilan de matiére macro-
scopique est trés souvent le reflet de plusieurs réactions qui ont lieu a I'échelle micro-
scopique... Le terme « global » sera souvent sous-entendu dans la suite de ce chapitre.

On associe a la réaction chimique une équation steechiométrique algébrique :

0= Z Vi Ak, avec vg coefficient steechiométrique algébrique du constituant Ag
k
(v < O si le constituant Ay est un réactif et vy > 0 si le constituant Ak est un produit)

Exemple

L’ équation steechiométrique 2NO(g) + Oz(g) = 2NO,(,) est écrite de fagon équiva-
lente 0 = —2NO(g) — Oy(4) + 2NOyy).

La quantité de matiere d’un constituant a un instant ¢ s’exprime en fonction de la
quantité de matiere initiale ng et de I’avancement & : ng () = ng + vi&(t) avec vg
le coefficient steechiométrique algébrique.

L’avancement d’une réaction chimique est propre a une équation steechiométrique et il
est indispensable d’associer une équation steechiométrique a une réaction avant d’utili-
ser la notion d’avancement.

Si le volume du systeme est constant, on peut utiliser la notion d’avancement volu-
mique noté &y (ou aussi x) défini comme 1’avancement rapporté au volume :

fy =x = % usuellement exprimé en mol.L~!

Les concentrations molaires a un instant ¢ s’expriment alors en fonction de la concen-
tration initiale C,? et de I’avancement volumique &y : Cy(f) = C,g + v€y (t) avec vg
le coefficient steechiométrique algébrique.

L’avancement volumique peut permettre de remplir un tableau d’avancement volu-
mique, c’est-a-dire dans lequel apparaissent les concentrations des constituants.

Vitesse d’une réaction chimique

Considérons une réaction chimique a laquelle on associe une équation steechiométrique
algébrique de la forme : 0 = Z Vi Ak.
k
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L'unité de temps peut aussi
étre la minute de symbole
« min » ou plus rarement
I'neure de symbole « h ».

Les vitesses volumiques de
réaction seront alors bien
souvent simplement appelées
« vitesses de réaction » et
notées vy,v2,v3,... comme les
vitesses non volumiques.

En pratique, I'équation de la
réaction ne sera jamais écrite
sous forme algébrique, mais il
faut alors penser a faire
précéder d'un signe négatif les
coefficients stoechiométriques
des réactifs.

La vitesse de la réaction, notée usuellement v et exprimée en mol.s™! & un instant
donné est :
dé& .
v(t) = m avec £(¢) I’avancement de la réaction
La vitesse volumique de la réaction, exprimée en mol.m>.s~! ou mol.L1.s
instant donné est la vitesse de la réaction rapportée au volume :

-1 3 un

d
— —E avec &£(¢) I’avancement de la réaction
V(t) dt

. 1ds d[§ déy . .
Si le volume est constant : — — = — | = | = —— et la vitesse volumique de la
Vdt dt\V dt

réaction s’exprime directement en fonction de son avancement volumique.

En pratique, toutes les réactions considérées se déroulent a volume constant, ce qui jus-
tifie I’'usage des vitesses volumiques plutdt que des vitesses.

Relations entre les vitesses pour une seule réaction

Considérons un systéme comportant une unique réaction chimique. Alors les quantités
de matiere des constituants Ay du systéme sont données par la relation :

n(t) = n + v

En dérivant par rapport au temps, n;, €tant une constante, on obtient :

dny de dg 1 dny

@t e @ T ar

La vitesse de la réaction s’exprime en fonction de la vitesse de formation d’un consti-
tuant Ay et vice-versa :

d& 1 dny dny
= — = — —— — = t
v () dt v dt ol dt Vi v(0)

Exemple
Considérons la réaction dont 1’équation steechiométrique associée est :

0= —2NO(g) — Ox(g) + 2NOy(y)

La vitesse de la réaction peut donc s’exprimer en fonction de chacune des vitesses
de formation des constituants :
drf 1 dl’lNo 1 di’lo2 1 dl’lN()2

)= — = —— = =
v(®) dt 2 dt 1 dt 2 dt

En divisant la relation précédente par le volume du systéme, supposé constant, nous
avons une relation similaire entre la vitesse volumique de la réaction et les vitesses volu-
miques de formation des constituants :

ooy oy LA diA
Codt v dt dr

v(7)
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La vitesse volumique de
formation de E est
proportionnelle (et méme
égale car le coefficient
stoechiométrique vaut 1) a la
vitesse volumique de la
réaction (2) car elle est la seule
réaction qui contribue a
modifier sa concentration.
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Exemple
Considérons la réaction dont 1’équation steechiométrique associée est :

2NO(g) + Oy(g) = 2NOy(g)

La vitesse volumique de la réaction peut s’exprimer en fonction de chacune des
vitesses de formation des constituants (ou des vitesses de disparition puisque c’est
la méme chose au signe pres) :

v(t)_dgv_ 1
T odr 2 di 1 dr ~ 2 dt

dINO] 1 d[0O,] +l d[NO;]

Relations entre les vitesses dans le cas de plusieurs réactions

La proportionnalité entre vitesse d’une réaction et vitesse de formation d’un constituant
n’est valable que dans le cas d’une unique réaction.

Si le systeme est siege de plusieurs réactions, il faut tenir compte de la contribution de
chacune des réactions a la variation de la concentration d’un constituant. Il faut donc
considérer que le constituant est a priori formé ou consommé par plusieurs réactions.

Exemple

Considérons un systeme dans lequel se déroulent les trois réactions dont les équa-
tions steechiométriques sont les suivantes :

1
A+2B=C+D (1) A+5C=E @ B+C=D ()

Notons &y 1, §v 2 et £y 3 les avancements volumiques respectifs des réactions et vy,
vy et v3 leurs vitesses volumiques.

Le constituant A est consommé par les réactions (1) et (2) avec a chaque fois un
coefficient stoechiométrique algébrique égal a (—1) donc sa vitesse volumique de
formation est :

dIA] _ (d[A]) . (d[A]) _ s dEa g dIA)
1 2

dr dr dr d ot =TT

De la mé&€me facon, on exprime directement les vitesses volumiques de formation des
especes B, C, D et E :

d[B] d[C] 1 d[D] d[E]
g ST u s S s s =t =

1)
dt dt 2 dt
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s 4.2 Facteurs influengant la vitesse de réaction

4.2.1

Si la concentration en bromure
[/ d'hydrogéne (HBr) augmente,
la vitesse de la réaction
diminue. C'est le produit méme
de la réaction qui en diminue
la vitesse. On parle dans ce cas
d’auto-inhibition.

48

Influence des concentrations

Loi de vitesse

Soit un systeme sie¢ge d’une réaction chimique a laquelle on associe une équation stce-
chiométrique.

La loi de vitesse de la réaction est I’expression de la vitesse volumique de la réac-
tion en fonction des concentrations des constituants Ay, qui dépendent a
priori du temps : v(t) = f([A1]l@).[A2]@)s- - - [Ak] @) -2

La loi de vitesse de la réaction est déterminée expérimentalement par 1’étude de
I’influence des concentrations sur la vitesse volumique d’une réaction chimique.

L’expression obtenue fait souvent intervenir des coefficients positifs k, k',... qui ne
dépendent pas du temps.

Toutes les concentrations des constituants du systeme physico-chimique sont suscep-
tibles d’influencer la vitesse d’une réaction chimique, et pas seulement celles des réac-
tifs ou les produits de la réaction chimique. Pour autant, ce sont le plus souvent les réac-
tifs de la réaction qui interviennent dans la loi de vitesse.

Si le constituant accélére la réaction, et n’est ni un réactif ni un produit, on parle de
catalyseur de la réaction. Inversement, si un constituant ralentit la réaction, et n’est
ni un réactif, ni un produit, on parle d’inhibiteur de la réaction.

Exemple
On procede a 1’étude expérimentale en phase gaz a T =700 K de la réaction
d’équation steechiométrique : Hy(g) + Brayg) = 2HBr(g)

On établit expérimentalement que la vitesse volumique vérifie la loi de vitesse sui-
vante :

 kHlBrl)y R _ k[H][Bry]'/?
v(t) = W notée plus simplement v = W
k/i(t) 14+k
[Bra]) [Br]

La vitesse de la réaction dépend dans cet exemple des concentrations des réactifs et
des produits.

Notion d’ordre d’une réaction

Les lois de vitesse peuvent étre assez complexes, mais il existe des cas relativement
simples : les cas ou la réaction admet un ordre.
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L'appellation de constante de
vitesse est d'usage, méme si
c'est peu judicieux pour une
grandeur qui varie en fonction
de la température... Cette
appellation sera peut-étre un
jour remplacée par le terme
de coefficient de vitesse, mais
ce n'est pas encore le cas.
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Une réaction chimique associée a une équation steechiométrique admet un ordre si
la loi de vitesse s’écrit sous la forme :

v = k(T) H[Ak]ak
k

avec v la vitesse volumique de la réaction considérée a I’instant 7,

avec [A] la concentration d’un constituant Ay a I’instant ¢,

avec oy un réel positif sans dimension pas forcément entier,

et avec k() un coefficient positif qui ne dépend que de la température.

Alors, on appelle :

* le coefficient oy 1’ordre partiel de la réaction par rapport au constituant Ay,
* la somme des ordres partiels o« = Z oy Pordre (global) de la réaction,

* et le coefficient k(1) la constante de vitesse ou constante cinétique de la réaction.

Les ordres partiels par rapport a un constituant, lorsqu’ils existent, sont souvent entiers
ou demi-entiers et n’ont a priori aucune raison d’étre égaux aux coefficients steechio-
métriques, méme si c’est parfois le cas.

La dimension de la constante de vitesse dépend de 1’ordre global de la réaction et s’ex-
prime usuellement en (mol.L™")!=%.s~! unité que I’on retrouve par analyse dimen-
sionnelle dans chaque cas.

Exemple 1

Pour la réaction de iodation de la propanone en solution aqueuse, dont 1’équation
est : CH3COCHj(ag) + In(ag) = CH3COCH,l(44) + HT (4g) + 1™ (4g), I'expérience
montre une loi de vitesse de la forme v = kK[CH;COCH;][HT].

La réaction suit donc une cinétique d’ordre global 2 et les ordres partiels sont O par

rapport au diiode, bien que ce soit un réactif, 1 par rapport a la propanone, et 1 par
rapport au proton, bien que ce ne soit pas un réactif, mais un produit.

Notons C le symbole dimensionnel d’une concentration molaire, N celui d’une
quantité de matiere, 7 celui d’un temps, et V celui d’un volume.

v = k[CH;COCH;][H'] = [v] = [k]C? = N.V- LT ! = [k](N.V™1)?

= N.V LT ' = [k]N>V 2 = [k] = V.N".T7! = L'unité adaptée est :
L.mol'.s7!.

Exemple 2
Soit la réaction d’équation : CHy(g) + Cly(g) = CH3Cl4) + HCl(y)

L’ étude expérimentale indique une loi de vitesse de la forme v = &’ [CH4][C12]1/ 2,
Autrement dit, la réaction présente un ordre partiel 1 par rapport au méthane CH, et
un ordre partiel 1/2 par rapport au dichlore Cl,, soit un ordre global 3/2.
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4.2.2

Arrhenius a obtenu le prix
Nobel de chimie en 1903 pour
ses travaux sur les solutions.

Exemple 3

Parfois, une réaction qui n’admet pas d’ordre au cours du temps — on parle d’ordre
courant, peut néanmoins admettre un ordre initial, c’est-a-dire un ordre lorsque la
réaction est peu avancée.

Ainsi, pour la réaction d’équation Hy(g) + Bry(g) = 2HBr(y).

o k[H][Bro]'? -~
La loi de vitesse : v = ~ [HB indique que la réaction n’a pas d’ordre.
1+ &
[Br,]
Néanmoins, si la réaction est peu avancée, il y a tres peu de produit formé et la

concentration en HBr est trés faible devant celle en Br, : [HBr] < [Br2]. On en

HBr
déduit 1+ &’ % ~ 1 et au début de la réaction, la loi de vitesse s’écrit
)

1/2 . s . L
vy = [Hz]o[Brz]O/ , avec la vitesse initiale vy de la réaction et les concentrations ini-
tiales des constituants. On peut alors constater expérimentalement que la réaction
admet un ordre global initial 3/2, méme si elle n’admet pas d’ordre courant.

Influence de la température — Loi expérimentale
d’Arrhenius

L’expérience montre avant tout que la plupart des réactions chimiques sont accélérées
par une augmentation de température du systeme. C’est assez intuitif au sens oll une
température plus élevée correspond a une agitation thermique plus importante, donc a
plus de chocs entre les molécules.

Pour certaines réactions, 1’étude expérimentale montre que la loi d’ Arrhenius est véri-
fiée. Svante August Arrhenius (1859-1927) était un chimiste suédois.

Une réaction associée a une équation stcechiométrique admettant un ordre suit la
loi expérimentale d’Arrhenius si sa constante de vitesse k dépend de la tempéra-
ture suivant :

E
k(T) = Aexp ( - R_;>

avec A une constante positive appelé facteur préexponentiel,
avec E, une constante (presque toujours positive) appelée énergie d’activation,
avec T la température absolue exprimée en kelvin (K),
avec R la constante des gaz parfaits qui vaut environ R = 8,314 J.K-!.mol™!
(A ala méme dimension que k et E, s’exprime en J.mol )
Une réaction chimique qui n'a pas d’ordre ne peut pas vérifier la loi d’Arrhenius

puisqu’on ne peut pas définir une constante de vitesse pour une réaction qui n'a
pas d’ordre !
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On peut remarquer les ordres
de grandeurs importants pour
les facteurs préexponentiels et
les énergies d'activation. Ces
derniéres valent de quelques
dizaines a quelques centaines
de kJ.mol-".
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Le facteur préexponentiel A et 1’énergie d’activation E, sont caractéristiques de la réac-
tion.

La relation d’ Arrhenius peut s’écrire sous forme logarithmique : In k = In A — R—;

dink  E,
dT ~— RT?

ou sous forme différentielle obtenue par dérivation :

Une réaction chimique qui admet un ordre ne vérifie pas forcément la loi
d'Arrhenius | Néanmoins, en limitant I'étendue du domaine de température consi-
déré, la loi expérimentale peut étre souvent vérifiée.

Si I’énergie d’activation est positive, ce qui est presque toujours le cas, la constante de
vitesse augmente avec la température (donc la vitesse de la réaction aussi).

Exemples

La réaction d’ordre 1 d’équation : 2N,O5 = 4NO, + O, suit la loi d’Arrhenius
et on obtient les valeurs des parametres d’Arrhenius : A =4,9.10%s7! et
« = 103 kI.mol ™.

La réaction d’ordre 2 d’équation C;HsO™ 4+ CH3I = C,Hs0CH3 + I~ suit la loi
d’Arrhenius et on obtient les valeurs des parametres d’Arrhenius
A=24.10"L.mol~'.s'et E, = 82 kJ.mol!.

Méthode 1 Détermination des valeurs des parametres d'Arrhenius

On donne des valeurs de la constante de vitesse pour une réaction (qui donc admet un ordre) en
fonction de différentes températures. Il s’agit de montrer que la réaction vérifie la loi d’ Arrhenius,
et d’en déduire les valeurs de 1’énergie d’activation ainsi que du facteur préexponentiel.

1. Effectuez I’hypothese que la réaction suit la loi d’ Arrhenius.
Alors sa constante de vitesse k s’exprime par la relation d’ Arrhenius :
E, Eq
k=A - — Ink=InA—-—
exp( RT) <~ In n RT
2. Calculez les valeurs de In k et 1/T a partir des données.

1
3. Effectuez une régression linéaire a la calculatrice sur la fonctionIn k = f (;) .

' La régression linéaire a la calculatrice peut éventuellement étre remplacée par une représentation
/| graphique a la main sur une feuille, mais cela prend plus de temps.

4. Regardez la valeur du coefficient de corrélation R :

— Si |R| est tres différent de 1, alors les points ne sont pas alignés suivant une droite moyenne,
ce qui prouve que la réaction ne suit pas la loi d’ Arrhenius.

— Si|R| estproche de 1 (en gros > 0,98), alors les points sont alignés suivant une droite moyenne,
ce qui prouve que la réaction suit la loi d’ Arrhenius.
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5. Si ’hypothese que la réaction suit la loi d’ Arrhenius est validée, alors :

Eq
Ink=InA—- —
RT

—I’ordonnée a I’origine de la droite moyenne est égale aln A,
. E
— et la pente de la droite moyenne est égale a ( — ?a) ,

ce qui permet d’en déduire les valeurs des parametres d’ Arrhenius (E, et A).

Exemple d’'application

On considere une réaction de décomposition de I’éthanal entre 700 K et 1 000 K, décrite par I’équa-
tion steechiométrique : CH;CHO y) = CHy(g) + CO(y)

Expérimentalement, on obtient la loi de vitesse suivante : v = k[CH;CHOJ?

La réaction est donc d’ordre 2. L’évaluation de la constante de vitesse pour différentes températures
conduit aux résultats suivants :

T (K) 700 | 790 | 840 | 940 | 1000

k (L.molLs71) {0,011 0,343 | 2,17 | 20,0 | 145

Si la température est exprimée en °C dans les données, il faut penser a la convertir en K, car il
s'agit de la température absolue dans la relation d’Arrhenius ! On rappelle la conversion :
(T en °C + 273) & (T en K).

Solution

Etape 1 : Supposons que la réaction suit la loi d’Arrhenius entre 700 K et 1000 K. Alors :
Eq

Ink=mnA-—.

. RT

Etape 2 : Les valeurs sont reportées dans le tableau suivant :
/T (K 1,43.103 | 1,27.1073 | 1,19.10°3 | 1,06.1073 | 1,00.1073
In k
(¥ oo Lamorbs ) 451 | -1,07 0,775 3,00 4,97

Etape 3 : Une régression linéaire conduit a une droite moyenne d’équation :
1
In k = 26,1 —21,4.10° x =
avec un coefficient de corrélation R tel que R? ~ 0,995.

Etape 4 : La valeur de |R]| est proche de 1, donc les points sont alignés suivant une droite moyenne,
ce qui prouve que la réaction suit la loi d’ Arrhenius.

Etape 5 : L’ ordonnée 2 I’origine vaut :
In A=261=A=e"~2.10" Lmols"
La pente de la droite vaut :

E
—=% = 21,410°K
R

— E, =21,4.10° x 8,314 = 178.10° J.mol ™! = 178 kJ.mol"!
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Catalyse

Un catalyseur est par définition un constituant du systeme physico-chimique qui
accélere une réaction chimique (thermodynamiquement possible) sans figurer dans
I’équation bilan de la réaction. L’augmentation de vitesse par un catalyseur est appe-
1ée catalyse.

Le catalyseur accélere la réaction, donc la concentration en catalyseur apparait en prin-
cipe dans la loi de vitesse obtenue expérimentalement. Si elle n’apparait pas, c’est que
I’influence de la concentration en catalyseur n’a pas été étudiée en détails.

Exemple

Considérons la réaction en solution aqueuse basique dont 1’équation est :
ClO™ wg) + 1" (ag) =107 @g) + C1" (ag)

La loi de vitesse est : v = k[CIO™][I"][HT]

Les ions H+(aq) ont ainsi un rdle catalytique, car la vitesse est proportionnelle a
leur concentration, alors qu’ils n’apparaissent pas dans le bilan de maticre de la
réaction.

e 4.3 Lois de vitesse et cinétique formelle

4.5.1

Cette partie vise a établir la fagcon dont varient les concentrations des especes présentes
en supposant connues les réactions qui ont lieu dans le milieu.

Cas d’une seule réaction globale

Dans les cas ot le systéeme comporte une unique réaction globale, nous considérons les
cas les plus simples ou la réaction est d’ordre global 1, 2 ou O (plus rare), et ou seules
les concentrations des réactifs interviennent dans I’expression des lois de vitesse.

Réaction d’ordre 1

Soit une réaction chimique a laquelle est associée 1I’équation steechiométrique suivante :
aA+bB + ... = produits, avec a,b,... les coefficients stcechiométriques des réactifs
A,B,...

Considérons que la réaction présente un ordre global 1, avec un ordre partiel 1 par rap-
port au réactif A supposé limitant, et un ordre partiel 0 par rapport a tous les autres
constituants du systeme. Autrement dit, la loi de vitesse de la réaction s’écrit : v = k[A].
La vitesse volumique de la réaction s’exprime aussi en fonction de la vitesse volumique

N . 1 d[A]
de disparition du réactif A : v = —— ——.
a dt
1 d[A] d[A]
=———— =k[A] = — k[A]=0
v T [A] 5 ta [A]
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Il est possible de résoudre cette
équation différentielle par une
méthode qui est aussi utilisée
en physique : expression
générale de la solution puis
utilisation de la condition
initiale.

C'est seulement si le coefficient

stoechiométrique noté a est

égal a 1 dans I'équation

steechiométrique que le temps

de demi réaction a pour
In2

expression 71,2 = -

Les réactions de désintégration
nucléaire sont d'ordre 1 par
rapport au noyau qui se
désintégre, et le temps de demi
réaction est pour ces réactions
appelé temps de demi vie d'un
élément radioactif, comme
vous |'avez vu I'an dernier.

On dit aussi qu'il s'agit d'une
équation différentielle a
variables séparables.

La concentration [A] est donc solution d’une équation différentielle linéaire du premier
ordre a coefficients constants.

En chimie, ’'usage est souvent d’utiliser la méthode de séparation des variables : il
s’agit de séparer les variables [A] et ¢ de part et d’autre de 1’égalité, puis d’intégrer
chaque membre entre I’instant initial # = O et un instant ¢ quelconque :

1 t
@ = / (—ak)dt
t=0 [A] =0

d[A]

—+ak[A]=O=>M—
dt

= —akdt —
[A]
= [In[A]]}_, = —ak[1]/_,
Soit en notant [A]y la concentration initiale et [A] la concentration a I’instant 7 :

A
In u = —akt ou

Al [A] = [Aly exp (—akr)

La concentration en A diminue donc exponentiellement jusqu’a tendre vers z€ro, ce qui
est logique car c’est le réactif limitant.

Pour toute réaction, on appelle temps de demi réaction et on note 7/, le temps au

A
bout duquel la moitié du réactif limitant est consommée : [A](;=r, p) = %.
[Alo [Alo In 2
Dans ce cas : [A](,:,l/z) = - - > = [Alpexp (—akTi))) = T2 = T

Le temps de demi réaction est indépendant de la concentration initiale pour un ordre 1.

Réaction d’ordre 2, ordre partiel 2 par rapport a un réactif

Soit une réaction chimique a laquelle est associée 1’équation steechiométrique suivante :
aA+bB + ... = produits, avec a,b,... les coefficients steechiométriques des réactifs
A,B,...

Considérons que la réaction présente un ordre global 2, avec un ordre partiel 2 par rap-
port au réactif A supposé limitant, et un ordre partiel O par rapport a tous les autres
constituants du systeme. Alors, la loi de vitesse s’écrit : v = k[A]?.

La vitesse volumique de la réaction s’exprime aussi en fonction de la vitesse volumique

o 1 d[A]
de disparitionde A : v = ————.
a dt
1 d[A] ) d[A] 2
=——— =k[A] = — k[A]" =0
v T [A] T + ak[A]

La concentration [A] est donc solution d’une équation différentielle non linéaire, qui
peut étre intégrée par la méthode de séparation des variables.

d[A] ) _dIA] t !
7 + ak[A]" =0 = —[A]2 =akdt = tzo( —[A]z)d[A] = /;zoakdt
17 , 1 1 1 1
= [m],=0:““”f=°:‘ TR 7 Rl vy S



Si A et B ne sont pas
initialement dans les
proportions stoechiométriques,
la résolution de I’équation
différentielle est beaucoup plus
délicate et ce cas ne sera pas
considéré.

, Sinécessaire, la concentration
de [B] peut se déduire de
I"égalité :

[4] _ (8]

a b’

4, La vitesse est constante
puisqu’elle ne dépend pas des
concentrations des constituants !
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La fonction 1/[A] est une fonction affine du temps.

Et [A] A _, 2 Lk, = !
_ = = T T =
=) = 73 Ao [Al, 2 127 Gk[Al,

Le temps de demi réaction est inversement proportionnel & la concentration initiale en
réactif limitant pour cet ordre 2.

Réaction d’ordre 2, ordres partiels 1 et 1 par rapport a deux réactifs

Soit une réaction chimique a laquelle est associée 1’équation steechiométrique suivante
:aA+bB + ... = produits, avec a,b,... les coefficients steechiométriques des réac-
tifs A, B,. ..

Considérons que la réaction présente un ordre global 2, avec un ordre partiel 1 par rap-
port au réactif A, un ordre partiel 1 par rapport au réactif B, et un ordre partiel O par rap-
port a tous les autres constituants du systeme. Supposons de plus que A et B sont initia-
(4o _ By

a b’

Alors, la loi de vitesse s’écrit : v = k[A][B]. A et B sont initialement dans les propor-
tions steechiométriques de la réaction. Comme ils sont consommés dans les proportions
steechiométriques, ils restent a tout instant dans les proportions steechiométriques :

A B b
14l = % On déduit : v = k—[A]>
a

lement dans les proportions steechiométriques :

a
La vitesse volumique de la réaction s’exprime aussi en fonction de la vitesse volumique
S 1 d[A]
de disparitionde A : v = —— ——.
a dt
1 d[A] b d[A]
V=———— =k-[A]? = —— + bk[A]? =0
a dt a[ ] dt + kLAl
Nous sommes ramenés au cas précédent, du point de vue mathématique :
- ! ! + bkt t !
_ e T] ) = ——
[A] ™ [Al 27 biiAl,

Réaction d’ordre O

Soit une réaction chimique a laquelle est associée 1I’équation steechiométrique suivante :
aA+bB + ... = produits, avec a,b,. .. les coefficients stoechiométriques des réactifs
A,B,...
Considérons que la réaction présente un ordre global 0, donc un ordre partiel O par rap-
port a tous les constituants du systeéme et supposons que A est le réactif limitant.
Autrement dit, la loi de vitesse s’écrit : v = k.
La vitesse volumique de la réaction s’exprime aussi en fonction de la
. . o 1 d[A] 1 d[A]
vitesse volumique de disparition de A : vV=———— —=V=———— =
a dt a dt
t

t
— d[A] = —akdt = [ 1d[A] = —ak/ 1dt = [A] = [A]p — akt
=0 =0

La concentration en réactif A est une fonction affine du temps.

A A A
% - % =[Alo —aktip = T = [4lo

Et [A](I:TI/Z) = 2ak
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4.5.2

Par exemple, une réaction
d'estérification n’est pas totale
et est limitée par la réaction
inverse d'hydrolyse de I'ester.

Les vitesses de formation de A
et de B sont opposées car B est
formé a la méme vitesse que A
est consommé !

L'écriture d'une constante
d'équilibre a été abordée en TS
et sera revue au chapitre 14.

Le temps de demi réaction est proportionnel a la concentration initiale en réactif limi-
tant pour un ordre 0.

Cas de deux réactions globales

Nous allons traiter des exemples relativement simples faisant intervenir deux réactions
globales non indépendantes.

Réactions inverses (ou opposées)

Une réaction chimique peut étre renversable : dans ce cas, la réaction inverse de
formation des réactifs a partir des produits, est possible. L’état final de 1’évolution
d’un systéme est alors un état d’équilibre chimique ol coexistent réactifs et produits
de la réaction. On dit aussi que la réaction directe est limitée par la réaction inverse
(ou réaction opposée).

Considérons par exemple une réaction renversable d’équation :

ki
AZZB
ki

Elle peut en fait étre considérée comme la réaction directe (1) d’équation A — B cou-
plée avec la réaction inverse (— 1) d’équation B — A.

On suppose que les réactions (1) et (— 1) sont d’ordre 1 par rapport au réactif, soit
v = k1[A], avec k; constante de vitesse de la réaction directe et v—; = k_;[B], avec
k_; constante de vitesse de la réaction inverse. On suppose aussi que la concentration
initiale en B est nulle.

Exprimons la vitesse volumique de formation de B en fonction des vitesses des réac-
. d[B] d[A] d[B]

t ==V — V| = —— =ki[A] —k_4[B

ions : — pr v — U 7 1[A] 1[B]

C’est une équation différentielle que I’on peut intégrer en utilisant I’avancement volu-

mique x de la réaction 1 a un instant ¢ pour exprimer les concentrations :
[A]=[Alo—xet[B]=[Blo+x =x
On en déduit :

d[B] dx dx
—— = —=ki([Alo—x) —kcjx = — + (ki + k—)x =k [A

R 7 1([Alo — x) 1 7 (k1 1) 1[Alo
Pour un temps infini, on atteint un état d’équilibre, pour lequel les concentrations et
I’avancement volumique ne varient plus. L’avancement volumique atteint donc une
valeur d’équilibre x¢4 telle que :

ki[Alo

dx
— =0=k Aln — & —k_ g = Xgg = ————.
<dt),:+oo 1Al = Xeg) = horxeg = xeg = 7

Comme pour tout équilibre chimique, on peut définir une constante d’équilibre K © telle
[Bleg  [Blo + x¢q ki ki

ue K° = = =— — K°=_—
d [Aleg  [Alo—xeq ki k.,
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d
On a établi : d—’; =k (Al —x) —k_ix et 0=k([Al — X&) — k_1xeq

En soustrayant la deuxieéme équation a la premiere, on obtient une équation a variables
dx dx

séparables : — =—(ki +k_)(x — x5g) = ——— = (ki + k_)dt
dt Xeg — X

4 dx 4 Xeg
== _— = ki +k_))dt —= In|——— ) = (ki +k_)t
t=0 Xég — X t=0 Xeg — X

On peut déduire les expressions des concentrations de A et B a partir de celle de 1’avan-
cement volumique x : [A] =[A]p—x et [B]=x.

A I’équilibre, les concentrations ne varient plus donc les vitesses de formation des
d[A]

. d[B]
constituants sont nulles : —— =
dt )¢, dt

) =0=vi—v_ = v =v_.
éq

Les réactions opposées se font a méme vitesse. Etvi = v = ki[Al¢g — k—1[Blg

B¢ k
On retrouve ainsi la constante d’équilibre : K° = LBleg =L
[Aleg k=1

L’état d’équilibre obtenu est un état d’équilibre dynamique, au sens ou les deux
réactions se font a la méme vitesse : leurs effets se compensent et la composition du
systeme ne change plus.

Réactions paralléles

Deux réactions sont paralleles si elles ont chacune au moins un réactif en commun.
Prenons 1’exemple de deux réactions paralleles notées (1) et (2) auxquelles sont asso-
ciées les équations stecechiométriques suivantes :

A —> B de loi de vitesse : v; = k1[A], avec k; constante de vitesse
A —> C de loi de vitesse : v = k[ A], avec k» constante de vitesse

Considérons aussi qu’initialement n’est présent que le réactif A a la concentration ini-
tiale [A]o.

Exprimons la vitesse volumique de formation de A4 :

d[A d[A
% =—v —v=—(k +k)[A] = % + (ki +k)[A] =0

C’est une équation a variables séparables :

., dAl —(k+k)dt:>/ —(k +k)/t dt =
(A~ T o[A]_ R A
141
n Al = —(ki + ko)t =  [A] =[Aloexp[— (k1 + kp)t]

L'évolution de la concentration en A est similaire au cas d'une réaction d'ordre 1,
mais c’est la somme des constantes de vitesse qui intervient car A est consommé par
les deux réactions en paralléle.
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Exprimons la vitesse volumique de formation de B :

d[B]

- =vu= ki[A] = ki[Alpexp [— (k1 + k2)t]
d[B]

N = ki[Aloexp [— (k| + k)t]

t d[B] t
— / AWBL 4y — katao / exp [— (k1 + ko)rldr
=0 dt t=0

ki

= 1Bl=1—

. [Alo(1 — exp [—(k; + k2)1])
2

On déduit pour C une expression analogue car le probleme est le méme que pour B en

ky
ki + ko

inversant les indices 1 et 2 : [C] = [Alo(1 — exp[—(k1 + k)t])

N . [B] ki
A tout instant, — = —

[C]l Kk
formé par la réaction qui a la plus grande constante de vitesse, comme on pouvait le

prévoir intuitivement.

. Donc le produit majoritaire a tout instant est celui qui est

Réactions successives (ou consécutives)

Deux réactions sont successives si I’un des produits de la premiere est consommé par la
seconde. Prenons I’exemple de deux réactions successives notées 1 et 2 auxquelles sont
associées les équations steechiométriques suivantes :

A —> B de loi de vitesse : v; = k1[A], avec k; constante de vitesse

B — C de loi de vitesse : v, = ky[B], avec k, constante de vitesse
Considérons aussi qu’initialement n’est présent que le réactif A a la concentration ini-
tiale [A]p.
Exprimons la vitesse volumique de formation de A :

d[A] d[A]
== —ki[A] = o +ki[A]=0= [A] = [Alpexp (—ki1)
Exprimons la vitesse volumique de formation de B :
d[B] d[B]
o S U= ki[A] — ko[ B] = TS + ka[B] = ki[Alo exp (—ki1)

Cette équation n’est pas a variables séparables. La solution de cette équation différen-
tielle s’écrit comme la somme d’une solution de 1’équation sans second membre et
d’une solution particuliere de 1’équation avec second membre.
d|[B]

dt
La solution générale de cette équation s’écrit K exp (—k»?), avec K une constante a
déterminer ensuite avec les conditions initiales.

Considérons d’abord I’équation sans second membre : + k) [B]=0.

B
= L 6B = kAT exp (—ky1)

sous la forme du second membre, c’est-a-dire sous la forme P exp (—kit) , avec P une

Cherchons une solution particuliere de 1’équation
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constante a déterminer. P exp (—k;¢) est solution de 1’équation différentielle, donc elle
d
vérifie 1’équation : E[P exp (—kit)] + ko P exp (—kit) = ki[A]p exp (—kit)
— —ki P exp (=kit) + ko P exp (=kit) = k1[A]p exp (—kit)
= (P(k2 — k1) — ki[Alo) exp (=k11) =0 = P(kr — k1) —ki[Alo=0
ki[Alo

(carexp (—kit) #0)= P =
ko — ki

. On déduit la solution générale de 1’équation :

ki[Alo
ky — ky

[B] = K exp (—kat) + exp (—kit)

K est une constante a déterminer avec la condition initiale :
ki[Alo

Bli—p =0 K =-—
[Bl(r=0) - T — ki

[B] =

k
. ! L [ATolexp (—kar) + exp (—ka)]
2 — K]

Pour obtenir la concentration en C, le plus simple est de considérer la conservation de
la concentration initiale en A au cours du temps : [A]o = [A] + [B] + [C].

k2 kl
—kit) —
kl—kzexp( l) kl_kZ

== [C]=[Alo [1 + eXP(—kzt)]

Au cours du temps, [A] décroit, [ B] croit puis décroit, et [C] croit.
La concentration [ B] croit puis décroit, donc [ B] passe par un maximum a I’instant #yax
d[B] 1 1 ko

ou sa dérivée s’annule : | —— =0.Onobtient : tpy = — In —.
( dt )t=tmx " k—k ki

s 4.4 Détermination expérimentale des ordres

4.4

Différentes méthodes expérimentales

Diverses méthodes expérimentales sont possibles pour déterminer les ordres d’une réac-
tion chimique (en supposant que la réaction considérée admet un ordre). Ces méthodes
permettent donc d’établir les lois de vitesses des réactions.

Méthode différentielle

Soit une réaction chimique pour laquelle on suppose que la loi de vitesse est de la
forme : v = k[A]* avec A un réactif ou un produit de la réaction.

= Inv=Ink[A]*) = Inv=Ink+aln [A]

Supposons que 1’on mesure la concentration de ’espece A au cours du temps.

Soit v le coefficient stoechiométrique algébrique de 1’espece A dans I’équation de la
réaction. La vitesse volumique v de la réaction s’exprime en fonction de la vitesse
volumique de formation de A :

1 d[A] 1

d[A]
V= — — V= — |——
vl dt [v]

dt
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La vitesse initiale de la réaction
est la vitesse évaluée au tout
début de la réaction.

Si le nombre de mesures
expérimentales est limité, il ne
faut pas faire une exploitation
graphique, mais plutét une
démonstration par le calcul.
Voir I'exercice d'application
n° 4.18.

La représentation graphique de [A] = f(¢) nous permet de déterminer la vitesse volu-
mique a une date # comme la valeur absolue de la tangente a la courbe, a la valeur abso-
lue du coefficient stcechiométrique pres.

A partir des valeurs obtenues, il s’agit ensuite de tracer la représentation graphique de
la fonction : In v = f(In[A]).

L’obtention éventuelle d’une droite moyenne correspond alors a la relation affine
In v=In k 4+ «aln [A] et valide la loi de vitesse que I’on a supposée. La pente de la
droite est égale a I’ordre o de la réaction, et I’ordonnée a I’origine permet d’obtenir la
valeur de la constante de vitesse a la température de 1’expérience.

Cette méthode peut étre utilisée en travaux pratiques, mais sa mise en ceuvre prend
beaucoup de temps a cause de 1’exploitation graphique.

Méthode de la vitesse initiale

7 Cette méthode est plus facile a mettre en ceuvre que la précédente car elle ne néces-
I\ site pas une exploitation graphique fastidieuse.

Soit une réaction chimique pour laquelle on suppose que la loi de vitesse est de la
forme : v = k[A]* avec A un réactif ou un produit de la réaction.

= Inv=Ink[A]*) = Inv=Ink+aln [A]

Supposons que I’on mesure la vitesse initiale vy de la réaction en fonction de différentes
valeurs de la concentration initiale [A]y. L’égalité précédente est vraie aussi a I’instant
initial : In v9p = In k + o In [A]p. La représentation graphique (ou une régression
linéaire) sur la fonction In vy = f(In[A]p) conduit a une droite moyenne de pente « et
d’ordonnée a I’origine In k.

Méthode intégrale — exploitation de la concentration en réactif limitant

Méthode 2 Méthode intégrale, concentration en réactif limitant

Soit une réaction chimique associée a 1’équation :

aA +bB + ... = produits.

L’utilisation de la méthode intégrale suppose que I’on soit dans 1’'une des situations relativement
simples traitées en cinétique formelle au paragraphe 4.3.1.

1. Faites I’hypothese d’un ordre 1, 2 ou O pour la réaction (souvent suggérée par 1’énoncé).

2. Etablissez I’équation différentielle dont la concentration du réactif est solution.

3. Intégrez 1’équation différentielle sous la forme d’une fonction affine du temps.

4. Effectuez une régression linéaire afin de valider ou d’infirmer I"hypothese sur 1’ordre de la réac-

tion.

wn

. Exploitez éventuellement 1’équation de la droite moyenne pour en déduire des caractéristiques

sur la réaction, notamment la valeur de la constante de vitesse.
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On rappelle les fonctions affines correspondantes, qu’il faut redémontrer dans chaque cas :

Ordre 2 (1et1)
Ordre 1 Ordre 2 (2 et 0) (et proportions Ordre 0
steechiométriques)
[A] 1 1 1
In — = —akt — = —4akt | — = —— + bkt [A] = [A], — akt
[Alo [A] ~ [Al [A] ~ [Alo ’

Méthode intégrale — exploitation du temps de demi réaction

Meéthode 3 Méthode intégrale, temps de demi réaction

Soit une réaction chimique associée a 1’équation :

aA+bB + ... = produits.

L’utilisation de la méthode intégrale suppose que 1’on soit dans 1’une des situations relativement
simples traitées en cinétique formelle au paragraphe 4.3.1.

1. Faites I’hypothese d’un ordre 1, 2 ou O pour la réaction (souvent suggérée par 1’énoncé).
2. Etablissez I’équation différentielle dont la concentration du réactif est solution.

3 Intégrez I’équation différentielle sous la forme d’une fonction affine du temps.

4. Déduisez-en I’expression du temps de demi réaction.

5. Effectuez une régression linéaire afin de valider ou d’infirmer I’hypothese sur 1’ordre de la réaction.

Si pour une réaction, le temps de demi réaction est indépendant de la concentration initiale, on
pourra souvent directement affirmer que la réaction est d’ordre 1, sans autre justification. Il faut
regarder comment la question est formulée.

6. Exploitez éventuellement 1’équation de la droite moyenne pour en déduire des caractéristiques
sur la réaction, notamment la valeur de la constante de vitesse.

On rappelle les expressions des temps de demi réaction, pour une vitesse de réaction qui ne dépend
que de la concentration en A :

Ordre 1 Ordre 2 Ordre 0
In2 1 1 [Alo
Tip = —— T = ——— T Hh = ——
12 ak V2 k [A]p 172 2ak

, Parfois la méthode des temps de demi réactions est utilisée rapidement, sans faire de régression linéaire,
/

1 a partir de quelques mesures seulement. Voir |'exercice d'application n°4.19.

Exemple d’application

Soit la réaction des ions hydroxyde sur le bromoéthane en solution aqueuse a
25 °C : CH3CH,Br(qq) + OH™ (4g) = CH3CH,OH ) + Br™ (44) . Considérons que les réactifs sont
introduits dans les proportions stoechiométriques, et notons [A] la concentration de I’un des deux,
sachant qu’elles sont donc €gales. On évalue le temps de demi réaction 7/, en fonction de la concen-
tration initiale [A] :

[A], (mmol.LY)| 10 25 50 75 100

71/2 (min) 1110 | 425 | 220 150 | 110
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Solution

Le temps est en minute ! Donc I'unité de temps dans les résultats numériques qui seront obtenus sera la minute.

Etape 1 : Faisons I’hypothese que la réaction est d’ordre global 2.

Cette hypothése est suggérée par le fait que le temps de demi réaction diminue lorsque la concentration en
réactif augmente !

Etape 2 : Dans le cadre de cette hypothese, la loi de vitesse est : v = k[A]*.

De plus, la vitesse volumique s’exprime par v = —% - % +k[A]? =0
Etape 3 : 11 s’agit d’une équation différentielle a variables séparables.
t t
= —% =kdt = - (—ﬁ)d[fl] = /t:Okdt == [7}] = ﬁ + kt
Etape 4 : Le temps de demi réaction est atteint lorsque la moitié du réactif limitant est consommée :
[Al=r,,) = A = 2oL tktip = 1= L
2 [Alo  [Alo k[Alo

. 1
Etape 5 : Effectuons une régression linéaire sur la fonction 71/, = f <m) .
0

Calculons les valeurs :

1

m(L.mmol-l) 1,0.107! | 4,0.102 | 2,0.102 | 1,3.10%2 | 1,0.1072
0

712 (min) 1110 425 220 150 110

Une régression linéaire conduit a une droite moyenne d’équation :

= 1,11.104 e
f1/2 1Al

avec un coefficient de corrélation R tel que R? 2~ 0,9995. La valeur de |R| est proche de 1, donc les
points sont alignés suivant une droite moyenne, ce qui valide I’hypothese initiale : la réaction est
d’ordre 2.

Etape 6 : La pente de la droite est égale a I’inverse de la constante de vitesse :
1
P 1,11.10* mmol.L~".min = k = 9,0.107> L.mmol~!.min~"!

Soit une constante de vitesse de la réaction a la température de 25 °C qui vaut :
k=9,0.1072 L.mol~!.min!

Méthode de la dégénérescence de I'ordre

Parfois appelée méthode d’isolement d’Ostwald, la méthode de dégénérescence de
I’ordre trouve une grande utilité pour la détermination de 1’ordre partiel par rapport a

En pratique, des concentrations un constituant du systeme.

au moins 10 ou 20 fois
supérieures peuvent étre

Elle consiste, pour déterminer 1’ordre partiel par rapport a un constituant, a se placer

considérées comme un « large  dans des conditions expérimentales telles que tous les autres constituants du systeéme

exces ».

sont en large exces par rapport a ce constituant. Les concentrations de ces derniers ne
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varient alors pas de facon significative par rapport a leurs concentrations initiales et peu-
vent étre considérées constantes.

Tout se passe comme si les constituants introduits en large exces n’avaient plus d’in-
fluence sur la vitesse de la réaction, méme s’ils conservent en fait une influence
constante.

Méthode 4 Méthode de dégénérescence de I'ordre

Soit une réaction chimique associée a 1’équation :
aA+bB + ... = produits.

Supposons que la réaction admet un ordre et que la vitesse volumique de la réaction s’écrit sous la
forme : v = k[A]*[B]? avec « et B les ordres partiels par rapport aux constituants A et B. La réac-
tion est donc d’ordre global @ + B.

Si I’on cherche a déterminer la valeur de o, on se place en situation ot 1’on introduit un large exces
de B par rapporta A.

Les concentrations a I’instant 7 sont les suivantes en fonction de 1’avancement volumique x :

[A]=[Alo —ax et [B]=[Blo—bx

A A
A est le réactif limitant donc x vaut au plus [4lo donc bx < bﬂ.
a a

[A]

Et comme B est en large exces devant A on a : b—0 < [B]o soit bx < [B]o.
a

Finalement : [B] = [B]y — bx ~ [B]y donc la concentration de B ne varie pas de fagon significa-
tive par rapport a sa concentration initiale.

v =k[A[B)f = v = k[B]g[A]o‘ soit v = kgpp[A]® en posant kypp = k[B]g la constante de

vitesse apparente de la réaction.

Il ne faut pas dire que B n’est pas consommé par rapport a A... En effet, A et B sont autant consom-
més |'un que l'autre par la réaction, aux coefficients stoechiométriques pres !

Dans les conditions de 1’expérience, la réaction se comporte comme une réaction d’ordre apparent
a et non comme une réaction d’ordre @ + B. L’ordre est diminué, on parle de dégénérescence de
Pordre.

7 Il'y a toujours dégénérescence de I'ordre par rapport au solvant, qui est en large excés par rapport
y . S
/| aux autres constituants du systéme.

11 suffit ensuite de déterminer 1’ordre apparent o par une des méthodes précédentes.

Enfin, on peut déterminer 1’ordre partiel B par rapport a B de la méme facon, en introduisant A en
large exces par rapport a B. Et on en déduit finalement I’ordre global o 4- 8 de la réaction.

4.4.2 Techniques expérimentales de suivi cinétique

Pour effectuer le suivi cinétique d’une réaction, il faut pouvoir accéder a 1’évolution de
la composition du systeme au cours du temps.
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Comme Ig < Iy, I'absorbance
est une grandeur positive. De
plus, elle est adimensionnée
et s'exprime sans unité.

La concentration est exprimée
en mol.m=3, dans les unités du
systéme international. C'est un
cas assez exceptionnel car il
est d'usage en chimie de
considérer des concentrations
exprimées en mol.L™.

Différentes techniques instrumentales peuvent ainsi permettre de suivre 1’évolution
cinétique d’une réaction chimique. Les principales sont treés brievement présentées,
mais la liste n’est pas exhaustive.

La spectrophotométrie d’absorption UV-visible

Lorsqu’une solution absorbe de la lumiére monochromatique dans I’'UV ou le visible,
on peut définir a partir des intensités incidente Iy et transmise a la sortie Iy :
Is

* la transmittance 7 = A ;
0

1 I
I’absorbance A = log — = log 2
T Ig

Pour des solutions suffisamment diluées, la loi de Beer-Lambert est observée expéri-
mentalement : 1’absorbance est proportionnelle a la concentration de I’espece X qui
absorbe et a la longueur de cuve : A = ¢£[X].

Le coefficient de proportionnalité & est appelé coefficient d’absorption molaire de
I’espece qui absorbe. Sa valeur dépend des conditions expérimentales : longueur d’on-
de, solvant, température.

Si plusieurs especes absorbent, il faut tenir compte des contributions de toutes les

especes et I’absorbance de la solution devient: A =1/ Z &i[Xil
i

La conductimétrie

Une solution aqueuse qui contient des ions dissous est un électrolyte, c’est-a-dire un
milieu conducteur dans lequel le déplacement des ions est a I’origine du courant élec-
trique.

La conductivité o d’une solution est une grandeur proportionnelle a la conductance G
d’une portion de solution présente entre les deux électrodes de platine platiné (platine
finement divisé) qui constitue une cellule conductimétrique. La conductance G est
I’inverse de la résistance donc s’exprime en siemens (S = Q7).

0 = keell -G

La conductivité s’exprime en S.m™!. La constante de proportionnalité k..;; est appelée
constante de cellule et s’exprime donc en m™.
La conductivité d’une solution peut s’exprimer en fonction de la contribution de chacun

des ions, qui est plus importante s’ils sont plus concentrés :

o= Z A;’[X,-] avec o en S.m™!, [X;] en mol.m™3, et )‘? en S.m%.mol ..
i

Les coefficients ] sont les conductivités ioniques molaires limites, c’est-a-dire dont les
valeurs sont utilisables pour des solutions suffisamment diluées.
e Seuls les ions présents dans la solution conduisent le courant électrique, il ne faut
pas tenir compte des espéces neutres !

¢ Tous les ions présents dans la solution conduisent le courant électrique, et pas seu-
lement les ions qui interviennent dans la réaction chimique considérée !



COURS & METHODES

L’avancement d’une réaction chimique peut étre suivi par titrage d’un des réactifs ou
produits. Bien évidemment, la réaction de titrage doit &tre plus rapide que la réaction
étudiée. Apres prélevement des échantillons, une trempe (par dilution ou brusque abais-
sement de la température) permet de ralentir fortement la réaction dont la cinétique est

Cette méthode est destructive,
contrairement aux méthodes
physiques précédentes.
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étudiée et rend possible la réalisation du titrage.

Savoirs

On considere un systeéme chimique fermé, homogene

et de volume constant.

La vitesse volumique de formation d’un consti-
tuant est égale a la dérivée de sa concentration par
rapport au temps. Sa vitesse volumique de dispari-
tion est I’opposée de sa vitesse volumique de for-
mation.

La vitesse (volumique) d’une réaction est définie
comme la dérivée de son avancement (volumique)
par rapport au temps.

Les vitesses de formation des constituants peuvent
s’exprimer en fonction des vitesses des réactions
qui consomment ou forment ce constituant.

La loi de vitesse d’une réaction est I’expression de
sa vitesse volumique en fonction des concentra-
tions des constituants.

Une réaction admet un ordre si sa loi de vitesse est
de la forme :

v = k() H[Ak]“k
k

Savoir-faire

Vérifier si une réaction (qui admet un ordre) suit
la loi d’Arrhenius et, le cas échéant, déterminer
les valeurs des parametres d’ Arrhenius de la réac-
tion (méthode 1).

Mettre en ceuvre une méthode intégrale (méthodes
2 et 3).

avec o ’ordre partiel de la réaction par rapport au
constituant Ay, I’ordre global de la réaction étant la
somme des ordres partiels et k(7 est la constante de
vitesse de la réaction.

Une réaction qui admet un ordre suit la loi
d’ Arrhenius si sa constante de vitesse se met sous
la forme :

Eq
kiry =Aexp| — RT

avec A le facteur préexponentiel et E, 1’énergie
d’activation, grandeurs caractéristiques de la réac-
tion considérée.

L’intégration des lois de vitesse simples (ordres 1,
2 ou 0) permet d’obtenir les expressions des
concentrations en fonction du temps.

Déterminer les ordres d’une réaction (lorsqu’elle
admet un ordre). En particulier, identifier les
situations de dégénérescence de 1’ordre
(méthode 4).
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COURS & METHODES

- /7
Mots-clés

Vitesse de formation ou de disparition d’un
constituant

Réaction, équation steechiométrique, avancement
Vitesse (volumique) de réaction, loi de vitesse

Ordre d’une réaction, ordre global, ordre partiel,
dégénérescence de 1’ordre

Temps de demi réaction

Température, loi d’Arrhenius, facteur préexpo-
nentiel, énergie d’activation

Catalyse, catalyseur

Spectrophotométrie d’absorption UV-visible,
absorbance, loi de Beer-Lambert

Conductimétrie, conductivité

Titrage, trempe
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La vitesse volumique de formation d’un constituant...
U a. est une grandeur positive.
Q b. peut s’exprimer en mol.L!.s7!.

O c. peut s’exprimer en fonction des vitesses volu-
miques des réactions qui le forment.

O d. est la dérivée par rapport au temps de la concen-
tration du constituant.

La vitesse volumique d’une réaction...
O a. est une grandeur positive.

O b. est définie comme la dérivée par rapport au
temps de son avancement.

Q c. peut s’exprimer en mol.m=3.min"!.

O d. peut dépendre des concentrations des consti-
tuants et de la température.

La loi de vitesse d’une réaction...
O a. indique que la réaction admet un ordre.
QO b. est aussi appelée loi cinétique de la réaction.

O c. précise l’influence des concentrations des
constituants sur la vitesse volumique de la réac-
tion.

O d. est d’origine expérimentale.

Une réaction chimique...

U a. qui admet un ordre posséde une constante de
vitesse.

Q b. dont on peut étudier la cinétique est relativement
lente par rapport a la méthode utilisée pour
suivre I’évolution de la composition du systeme.

O c. peut étre accélérée par une trempe du milieu
réactionnel.

U d. voit sa vitesse diminuer par ajout d’un cataly-
seur.

La constante de vitesse d’une réaction...

Q a.peut s’exprimer en s~!

d’ordre 1.

O b. n’est définie que si la réaction admet un ordre.

pour une réaction

O c. dépend de la température du systeme.
O d. s’exprime par la relation d’ Arrhenius.

L’énergie d’activation d’une réaction...

O a.n’est définie que si la réaction suit la loi
d’ Arrhenius.

QO b. est une barriere d’énergie que les réactifs doi-
vent franchir pour conduire aux produits.

U c. est une constante caractéristique de la réaction.

TESTS & EXERCICES

U d. a un ordre de grandeur de quelques dizaines a
quelques centaines de joules.

Cochez les réponses vraies

U a.le temps de demi réaction d’une réaction
d’ordre 1 par rapport au réactif est indépendant
de la concentration initiale du réactif.

U b. si le temps de demi réaction d’une réaction ne
dépend pas de la concentration initiale d’un
réactif, alors cette réaction est d’ordre 1 par rap-
port a ce réactif.

O c.si le temps de demi réaction d’une réaction
dépend de la concentration initiale d’un réactif,
alors cette réaction est d’ordre 2 ou O par rap-
port a ce réactif.

O d.si la vitesse d’une réaction est constante au
cours du temps, la réaction est d’ordre O par
rapport a ses réactifs ou a ses produits.

Un peu d’ordre

Parmi les lois de vitesse suivantes, ou X, Y et Z sont
des constituants, quelles sont celles qui correspondent
a une réaction qui admet un ordre ?

_klx] ~ :
(W a.v_m Db.v—k[X][Y]Z
Qcov= k[)i]z[]Y] Q d.v=k[X]( +k[Y])

La catalyse...

U a. consiste a ajouter une espéce chimique pour
accélérer la vitesse d’une réaction.

U b. nécessite que le catalyseur soit consommé pro-
gressivement au cours du temps.

O c. est le seul moyen d’accélérer la vitesse d’une
réaction chimique.

U d. est au niveau industriel un excellent moyen de
faire des réactions hautement sélectives.

Cochez les affirmations correctes

O a.l’unité d’une constante de vitesse dépend de
I’ordre de la réaction.

O b. les réactions d’ordre 1 sont les seules réactions
pour lesquelles le temps de demi-réaction est
indépendant de la concentration initiale en réac-
tif limitant.

O c. dans la relation d’ Arrhenius, la dimension de la
constante de vitesse est la méme que celle du
facteur pré-exponentiel.
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TESTS & EXERCICES

U d. un facteur pré-exponentiel a souvent une valeur
importante, quelle que soit la réaction considé-
rée.

Cochez les affirmations correctes

Q a. pour des réactions d’ordre 1 et inverses I’'une de
I’autre, les proportions des especes présentes a
I’équilibre dépendent des proportions initiales.

Q b. pour des réactions paralleles d’ordre 1, les pro-
duits sont a tout instant dans des proportions
correspondant aux constantes de vitesse.

O c.a I’équilibre, les vitesses de deux réactions
opposées sont nécessairement égales.

QO d. deux réactions successives ont un produit en
commun.

La pyrolyse de 1’éthanal correspond a la décomposition de
I’éthanal sous l'effet d’une élévation de température. On
associe a cette réaction I’équation steechiométrique suivante :

CH;CHO(,) = CHagg) + CO)

Dans certaines conditions expérimentales, on étudie la

cinétique de cette réaction.

a. Au tout début de I’expérience, la vitesse de la réaction
(vitesse initiale) se met sous la forme

vy = k[CH3CHO]S/ 2. La réaction admet-elle un ordre
initial ?

b. Au bout d’une heure, on observe que la vitesse de la
réaction a un instant 7 se met sous la forme
v = k'[CH;CHOJ?. La réaction admet-elle un ordre
courant ?

¢. Comment nomme-t-on k et k& ? Quelle est la dimension
de k ?Etde k' ?

d. Que peut-on prévoir pour ’ordre de la réaction apres
son démarrage et avant une heure ?

L’étude cinétique d’une réaction chimique admettant un
ordre, a laquelle on a associé une équation stoechiomé-
trique, a donné les résultats suivants :

T (°C) 0 18 27 37

k(s™) 1,97 14,6 30,0 80,0

a. Quel est I’ordre de la réaction ?
b. Prouver que la réaction vérifie la loi d’ Arrhenius sur le
domaine de température considéré.

Cochez les affirmations correctes

U a.la méthode des vitesses initiales utilise des
valeurs de la vitesse de la réaction mesurées
alors que la réaction est trés peu avancée.

O b. dans la méthode de dégénérescence de 1’ordre,
pour déterminer plus facilement 1’ordre partiel
par rapport a un réactif, on met ce réactif en
large exces par rapport a tous les autres.

O c. les méthodes intégrales sont des démarches par
hypothese.

U d.la dégénérescence de I’ordre d’une réaction
dans certaines conditions expérimentales
illustre bien le fait que la notion d’ordre est
expérimentale.

c. On donne la valeur R = 8,31 J.K-'mol~!. En déduire
les valeurs du facteur préexponentiel A et de 1’énergie
d’activation E,,.

Les anions peroxodisulfate (SzOf{) sont instables en solu-
tion aqueuse car ils oxydent lentement 1’eau en dioxygene
pour former des ions sulfate (SOﬁ_) suivant une réaction
supposée totale d’équation :

1
$,03” + H,0 — 2803 + 502 +2H"

L’étude de la cinétique de cette réaction est effectuée par
suivi de 1’évolution d’une solution de peroxodisulfate de
sodium de concentration initiale Cy = 10,0 mmol.L~! et a
80 °C. Voici I’évolution de la concentration C en ions
peroxodisulfate :

t (min) 50 100 150 200

C (mmol.L-1) 7,80 6,05 4,72 3,68

a. Montrer que ces résultats sont compatibles avec une
cinétique d’ordre 1.

b. Déterminer la valeur de la constante de vitesse a la tem-
pérature de 1’expérience.

Soit une réaction chimique, que 1’on suppose d’ordre glo-
bal n par rapport a 1’un des réactifs noté A. On note o le
coefficient steechiométrique de A dans I’équation associée
a la réaction :

oA + ... = produits
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Le réactif A est limitant et est initialement a la concentra-

tion Cy. On note C la concentration molaire volumique de

A au cours du temps.

a. Etablir I’équation différentielle dont C est solution.

b. En déduire les expressions de C en fonction du temps.

c. En déduire les expressions du temps du demi réaction.

d. Retrouver les résultats concernant les cas usuels
d’ordres entiers 1, 2 ou 0.

Les réactions de solvolyse sont des réactions ou le substrat
réagit avec le solvant. Lorsque le solvant contient de I’eau,
on parle de réaction d’hydrolyse.

La réaction étudiée est I’hydrolyse du 2-chloro-2-méthyl-
propane. Cette réaction de substitution nucléophile est
d’ordre 1 par rapport au substrat chloré, que 1’on pourra
noter RCL. Voici I’équation steechiométrique de la réaction,
supposée totale :

cl OH
X+H20~X+H++c1‘

Etablir une relation entre la conductivité de la solution 2 un
instant ¢, notée o, la conductivité de la solution en fin de
réaction, notée o, la constante de vitesse k de la réaction
et le temps 7.

Soit la réaction correspondant a I’équation stcechiomé-
trique suivante :

HOCH,CH,Cl + HO~ = HOCH,CH,OH + CI~
On suppose que la loi de vitesse se met sous la forme :
v = k[C,H5OCI1]“[HO~ ]%.
Déterminer les ordres partiels o et B a partir des mesures
de la vitesse initiale vy pour différentes valeurs initiales des
concentrations des réactifs.

TESTS & EXERCICES

a. Ecrire 1’équation steechiométrique de cette réaction
sachant qu’il se forme des ions Sn** et Fe?*.
On évalue le temps de demi réaction 7/, pour différentes

concentrations initiales :

Expérience [Fe*], (S0, ty, (5)
(mol.L-1) (mol.L1)
n° 1 1,0 1,0.102 2,0
n° 2 1,0 2,0.1072 2,0
n° 1,0.102 1,0 300
n° 4 2,0.102 1,0 150
n°5 2,0.102 1,0.1072 ?

Expérience 1 2 3

[C,H;0C1], (mol.LY) | 020 | 0,010 | 0,50

[HOT], (mol.L 1) 0,10 0,050 0,10

105.v (mol.L-1.s71) 227 | 0,0567 | 5,67

On étudie la cinétique de la réaction d’oxydoréduction
entre Fe** et Sn”*. On suppose que la réaction admet un
ordre et que seuls les réactifs interviennent dans la loi de
vitesse.

b. Déterminer 1’ordre partiel de la réaction par rapport aux
ions Sn?*.

c. Déterminer 1’ordre partiel de la réaction par rapport aux
ions Fe*,

d. Déterminer la valeur de la constante de réaction.

e. Déterminer enfin la valeur numérique manquante dans
le tableau.

La densité d d’un mélange de gaz est définie par :

d=

Y avec M, =29 g.rnolf1 la masse molaire de
air

I’air
M, la masse molaire moyenne du mélange de gaz s’expri-
me en fonction des masses molaires M; de chacun des gaz
i et des fractions molaires x; :
M = E xiM; et x; =
i

ng N
Nyorale E I’lj
J

La décomposition en phase gaz du méthoxyméthyle est
d’ordre 1 par rapport au réactif et 1’on associe a la réaction
I’équation steechiométrique suivante :

(CH3)20(y) = CHagg) + COq) + Hoe

Le méthoxyméthyle est initialement seul dans le mélange

en une quantité no. La mesure de la densité du mélange de

gaz apres 30 minutes de réaction conduit a d3p = 0,56. Soit

M = 46 g.mol! 1a masse molaire du méthoxyméthyle.

a. Exprimer et calculer numériquement la densité initia-
le d().

b. Soit £ I’avancement de la réaction. Exprimer la densité
d du mélange a tout instant # en fonction de dy, ng et &.
On remarquera que la somme des masses molaires des
produits est égale a M.

c. En intégrant la loi de vitesse, déterminer la valeur de la
constante cinétique de la réaction.
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TESTS & EXERCICES

-
4.21 Un peu de pression

Dans un réacteur de volume constant V, on introduit de
I’éthanal pur qui se décompose selon la réaction totale en
phase gazeuse :

H3CCHO(g) —— CH4(g) —+ CO(g)

La pression totale P du mélange gazeux maintenu a
T = 477 °C est mesurée au cours du temps. On fera 1’hy-
pothese de gaz partaits.

Dans un litre de solution, on introduit une quantité initiale
1,00 mol de E. On note [E]y la concentration initiale en
énol. On mesure 1’avancement volumique x de la réaction
en fonction du temps et on reporte les valeurs dans le
tableau suivant :

t (min) 0 4,0 9,0 14,0 20,0

t (min) 0,0 6,0 10,0 15,0
x (mol.L 1) 0,0 0,15 0,23 0,33

t (min) 26,0 50,0 100,0 00
x (mol.L 1) 0,49 0,72 0,88 0,93

P (hPa) | 283 297 312 326 340

t (min) | 26,5 34,0 425 53,0
P (hPa)| 354 368 382 397

a. Déterminer I’ordre de la réaction, en supposant que seul
I’ordre par rapport a 1’éthanal est non nul.

b. Calculer le temps de demi réaction.
-
4.22 Une isomérisation limitée
En solution, un énol E s’isomérise en cétone C suivant une
réaction renversable a laquelle on associe 1’équation stce-
chiométrique suivante :

ki

E=C

k—y
On suppose que les réactions directe et inverse sont
d’ordre 1 par rapport au réactif et on note k; et k_; les
constantes de vitesse respectives.

4.23 Dismutation des ions hypochlorite

(D’apres ESTP)
Donnée : constante des gaz parfaits, R = 8,314 J.K-1.mol!.
A température suffisamment élevée, les ions hypochlorite
de formule CIO~ peuvent se dismuter selon la réaction
totale, d’équation :

1 2
ClO~ = -ClO;~ + =CI~
3008 T3

La vitesse volumique de disparition des ions CIO™ suit une
loi de vitesse du second ordre.
a. Préciser 1’évolution au cours du temps de la concentra-

tion en ions ClO~ dans une solution ou I’on provoque
cette réaction chimique.
On dispose a I’instant initial # = 0 d’une solution conte-
nant des ions ClO~ a la concentration 0,10 mol.L~!'. On

a. Exprimer la vitesse volumique de formation de C et en
déduire I’équation différentielle suivante :

dx

dt

b. Que devient cette équation différentielle lorsque 1’avan-
cement volumique atteint sa valeur d’équilibre x¢, ? En

+ (ky +k_))x =k [E]o

déduire I’expression de x,.

¢. A I’équilibre, les concentrations ne varient plus. Peut-on
dire pour autant que « rien de ne passe » dans le milieu
réactionnel ?

d. Intégrer 1’équation différentielle pour obtenir une
expression de x en fonction de #, ki, k_; et [E]y.

e. Vérifier que I’expression trouvée est en accord avec les
mesures expérimentales.

f. Déduire des données expérimentales les valeurs de k;
etk_y.

suppose que la réaction suit la loi d’Arrhenius dans le

domaine de température de 300 a 400 K.

b. Cette solution est portée a la température de 343 K pour
laquelle la valeur de la constante de vitesse est
k = 3,1.1073 L.mol!.s™!. Au bout de combien de temps
aura-t-on obtenu la disparition de 30 % des ions C1O~?

c. L’énergie d’activation de la réaction vaut 47 kJ.mol!.
Quel serait, a 363 K, le temps nécessaire pour obtenir un
méme taux d’avancement de 30 %, a partir de la méme
solution initiale ?

4.24 Cinétique de I’oxydation des ions iodure
(D’apres Enstim)

On procede a I’étude cinétique de 1’oxydation des ions

iodure I~ par les ions peroxodisulfate ;03 en milieu
aqueux. On associe a cette réaction d’oxydoréduction sup-
posée totale I’équation steechiométrique suivante :
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(aq)

szosf;q) +2I0  —> zsoi(;q) + Lyag

De toutes les especes présentes en solution, seul le diiode

apparait coloré et donne a la solution une couleur brun

jaune. L’évolution de la réaction est suivie en mesurant

I’absorbance de la solution au cours du temps.

a. Enoncer la loi de Beer-Lambert pour une solution
aqueuse diluée de diiode I,, en précisant les grandeurs

introduites.

b. Si I’on souhaite vérifier cette loi, comment choisit-on en
général la longueur d’onde de mesure ? Quelle courbe
doit-on tracer au préalable pour déterminer expérimen-
talement cette longueur d’onde ?

Pour une longueur d’onde de 454 nm on mesure 1’absor-

bance A de différentes solutions de diiode, préparées a par-

tir d’une solution mére de concentration 2,0.10= mol.L~!.
On obtient la courbe suivante :

0,5

0 5 10 15 20

10*.[L,] (mol.L™")

c¢. Faire le lien entre la longueur d’onde et la couleur du
diiode.

d. La loi de Beer-Lambert est-elle vérifiée ? Justifier brie-
vement.

On suppose que la réaction admet un ordre partiel p par rap-

port aux ions iodure et un ordre partiel n par rapport aux

jons peroxodisulfate. A I'instant initial # = 0, on mélange

25,0 mL de solution d’iodure de potassium a 0,250 mol.L-!

et 15,0 mL de solution de peroxodisulfate d’ammonium a

6,25.1073 mol.L1.

e. Calculer les concentrations des réactifs juste apres le
mélange et avant que ne débute la réaction.

f. Montrer tres simplement que ces conditions initiales
peuvent permettre de déterminer I’ordre de la réaction
par rapport aux ions peroxodisulfate. Donner alors 1’ex-
pression de la constante de vitesse apparente.

g. Exprimer a un instant ¢ la concentration en ions peroxo-
disulfate en fonction de la concentation en diiode.

TESTS & EXERCICES

h. En supposant la réaction d’ordre 1 par rapport aux ions
peroxodisulfate, établir de quelle fonction il faut effec-
tuer la représentation graphique pour le vérifier.

. Expliquer brievement comment a partir de la mesure de
I’absorbance A du mélange au cours du temps, on pour-

N

ra déterminer a tout instant la concentration en ions
2—
S,05.
Les résultats sont les suivants :

e

¢t (min) 0,0 4,0 8,0 12,0 16,0

A 0,00 0,35 0,67 0,94 1,18

Jj- Montrer que c’est en accord avec une cinétique d’ordre
1 et déterminer la valeur de la constante de vitesse appa-
rente.

(D’apres Enstim)
Donnée : constante des gaz parfaits, R = 8,314 J.K~\.mol-.
On considere ici une réaction en phase aqueuse. L’ion per-
oxodisulfate (anciennement appelé persulfate) de formule
SzOéf est un oxydant puissant qui peut étre réduit en ion
sulfate selon la réaction d’équation steechiométrique :

82054, + 20y = 2803, + by

La constante d’équilibre de cette réaction chimique vaut

K = 10* donc la réaction peut étre considérée comme

totale dans le sens direct.

Dans un bécher, on introduit V; = 50 mL d’une solution

d’iodure de concentration Cj inconnue. On titre par une

solution de peroxodisulfate de concentration C; = 0,10

mol.L-!. L’équivalence se produit pour un volume versé

Vi =10 mL.

a. Définir I’équivalence d’un titrage.

b. En déduire la valeur de la concentration Cj.

c. Citer une méthode permettant de repérer 1’équivalence
de ce titrage.

La réaction est une réaction lente (donc le titrage précédent

prend un certain temps) dont on veut étudier la cinétique.

Par une méthode que I’on n’exposera pas ici, il est possible

de mesurer la vitesse initiale vy de cette réaction. On sup-

pose que la réaction admet un ordre par rapport aux réac-

tifs. On détermine cette vitesse pour différentes concentra-

tions initiales en S,05~ et I™. Les résultats sont les suivants.

(voir tableau page suivante)

d. En exploitant une série d’expériences, déterminer
I’ordre partiel par rapport a I".

e. Déterminer de méme I’ ordre partiel par rapport a 82022[.

f. Déterminer la valeur de la constante de vitesse de la
réaction en exploitant I’ensemble des expériences afin de
diminuer I’incertitude expérimentale.
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e (5,087, [y Vo
(mol.L-1) | (molL™1) |(molL-1ls1)

1 0,100 0,100 5,00.10*

2 0,100 0,050 2,45.10%

3 0,100 0,025 1,26.104

4 0,050 0,100 2,50.10%

5 0,025 0,100 1,24.10%

On part des concentrations initiales de I’expérience n° 4

dans le tableau précédent.

g. Déterminer I’évolution de la concentration en S,03~ au
cours du temps.

h. Exprimer et calculer le temps de demi réaction.

Il est possible d’augmenter la vitesse de réaction en intro-

duisant des ions Fe?* dans la solution. II se produit alors

un mécanisme en deux étapes dont le bilan redonne la

réaction principale. On précise que Fe* joue le rdle d’un

catalyseur a travers le couple redox Fe3* /Fe>*

i. Proposer une écriture du mécanisme.

La valeur de la constante de vitesse double lorsqu’on passe

de 25 °C a35°C.

j- Estimer la valeur de I’énergie d’activation de cette réac-
tion.

4.26 Oxydation du propanol (D’apres CCP)
On se propose de réaliser I’étude cinétique de 1’oxydation
du propan-2-ol par le dichromate en milieu acide. En solu-
tion aqueuse acide, 1’ion dichromate CrZO%_ se transforme
en HCrO; . C’est ce dernier qui oxyde le propan-2-ol (noté
A) en propanone (notée B) selon la réaction :

2HCrO; + 34 + 8H" = 2Cr*" + 3B + 8H,0

Cette réaction, qui n’est pas une réaction élémentaire mais
qui admet un ordre global entier, est réalisée dans les
conditions suivantes : la réaction est totale, la température
est constante 7 = 313 K, le volume est constant, le milieu
réactionnel est homogene. Les résultats expérimentaux
sont présentés dans les tableaux 1 et 2. Les notations sont

[i]o pour une concentration initiale et [/ ] pour une concen-
tration a 1’instant 7.
e Tableau 1 :

[A]p = 0,080 mol.L~!, [HCrO; ]o = 1,08.10~% mol.L-! et
[H*]p = 0,270 mol.L-!.

¢t (min) 0O | 20| 40 | 60 | 80
[HCrO; ] (10~ mol.L-Y) | 10,8 | 6,71 4,17 2,59 1,61

e Tableau 2 :
[A]lp = 15.107 mol.L~!, [HCrO; ] = 10.10~> mol.L-! et
[H*]o = 0,405 mol.LL.

¢t (min) 0 | 40 | 160 | 270 | 450

[Cr**] (1073 mol.L 1) 0 |[2,.87(6,16 |731] 8,19

Pour simplifier 1’écriture, on pourra noter a = [A]y,

b = [HCrOj ]y et x = [Cr**].

a. Exprimer la vitesse volumique de la réaction en fonction
des vitesses volumiques de formation des especes qui
apparaissent dans 1’équation stoechiométrique.

b. Donner une expression générale la loi de vitesse,
sachant qu’elle est indépendante des concentrations des
produits de la réaction.

¢. En considérant les données du tableau 1, montrer que
I’expression de la vitesse de la réaction se met sous une
forme simplifiée.

d. Montrer alors I’ordre partiel de la réaction par rapport a
HCrO, vaut 1 et calculer numériquement la constante
de vitesse apparente de la réaction que I’on notera k; .

e. A I'aide du tableau 2, montrer que 1’ordre partiel de la
réaction par rapport au propan-2-ol A vaut 1 et calculer
numériquement la constante de vitesse apparente de la
réaction que 1’on notera k.

f. Déduire des résultats précédents ’ordre partiel de la
réaction par rapport a H*.

g. Déterminer enfin la valeur de la constante de vitesse de
la réaction.



Bonnes réponses : b., d.

a. Non, elle est négative si la concentration du constituant di-
minue au cours du temps.

c. Non, de toutes les réactions o le constituant apparait en tant
que réactif ou en tant que produit.

d. Vrai pour les cas usuels ou le volume du systeme considéré
est constant.

Bonnes réponses : a., c., d.

a. Oui car les réactions considérées usuellement avancent dans
le sens de I’écriture de 1’équation donc leurs avancements aug-
mentent au cours du temps.

Bonnes réponses : b., c., d.

Bonnes réponses : a., b.

Bonnes réponses : a., b., c.

d. Non, seulement si la réaction suit la loi d’ Arrhenius dans le
domaine de température considéré.

Bonnes réponses : a., c.

b. Non, cette interprétation n’est possible que si la réaction glo-
bale se traduit a 1’échelle des molécules par un seul acte élé-
mentaire. Voir chapitre suivant.

d. Non, I'énergie d’activation est une énergie molaire, dont

’unité usuelle est le J.mol~!.

Bonnes réponses : a., b., d.

b. Nous I’admettons comme une évidence, méme si c’est seu-
lement la réciproque qui a été justifiée.

c¢. Non ce peut étre n’importe quel ordre (sauf un ordre 1), voire
méme une réaction qui n’admet pas d’ordre !

Bonne réponse : b.

c. Les ordres partiels sont positifs ou nuls. Donc méme si la
vitesse se met sous la forme v = k[X][Y][Z]~!,1aréactionn’a
pas d’ordre car un ordre partiel (—1) par rapport a Z n’est pas
possible.

Bonnes réponses : a., d.

CORRIGES

Toutes les réponses sont correctes.
d. Indépendamment de I’ordre de la réaction, les valeurs nu-
mériques ont des puissances de 10 souvent tres supérieures a 1.

Bonnes réponses : b., c.

Bonnes réponses : a., c., d.

Ordre initial et ordre courant

a. La réaction admet un ordre initial 3/2 par rapport a 1’étha-
nal.

b. La réaction admet un ordre courant 2 par rapport a I’étha-
nal.

c. ketk’ sont par définition des constantes de vitesse. Procédons
par analyse dimensionnelle pour déterminer la dimension
de k. On note C une concentration molaire volumique.

Les symboles dimensionnels respectifs d’'une quantité de matiére,
d'une longueur et d'un temps sont notés N, L et T.

Pour k : vy = k[CH;CHOJ}* =
[vo] = [K][C))> = N.L73.T~' = [k](N.L3)* =
N.LZ.T7' = [kIN*2.L7? = [k] = L2.N7'2.T7.
De méme pour k" : v = k'[CH;CHO]? = .
[v] = [K][C]? = N.L3.T' = [K](N.L73)? =
T-'=[KIN.L7 = [K]=L>N"'T"'

La notation L désigne le symbole dimensionnel d'une longueur

et ne doit pas étre confondu avec le symbole L utilisé pour désigner
I'unité de volume qu'est le litre.

d. Laréaction admet un ordre au démarrage et apres une heure,
mais ils sont différents. Il existe donc sans doute une période
entre ces deux moments durant laquelle la réaction n’a pas
d’ordre.

Loi d’Arrhenius

(Utilisation de la méthode n° 1)

a. La constante de vitesse s’exprime dans les données en s!

donc elle est homogene a I'inverse d’un temps. Cela indique
que c’est une réaction d’ordre 1.

b. Faisons I’hypothése que la réaction suit la loi d’ Arrhenius
dans le domaine de température considéré. La constante de vi-
tesse k dépend de la température 7 de la fagon suivante :

E
k = Aexp (_R_;“> avec A le facteur préexponentiel et E,

I’énergie d’activation, deux grandeurs caractéristiques de la ré-
action. Or :
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E,
RT

E,
k:Aexp(—ﬁ><:>lnk=1nA—

1l s’agit d’effectuer une régression linéaire sur la fonction
1
Ink=f (7) Calculons les valeurs nécessaires. Il faut

convertir la température en K :

T (K) 273 291 300 310
1/T (K'l) 3,66.107 | 3,44.107 | 3,33.107 | 3,23.1073
Ink
(avec k 0,678 2,68 3,40 4,38
ensl)

On obtient par régression linéaire une équation
1
Ink=-8 400; + 31,47 avec un coefficient de corrélation R

tel que R? = 0,99. |R| ~ 1 donc les points sont bien alignés
selon la droite moyenne, ce qui prouve que la réaction suit la
loi d’ Arrhenius.

c. La pente de la droite est égale a (—E,/R), donc on en dé-
duit la valeur numérique de 1’énergie d’activation :

E, = 8400 x 8,314 = 69,8.10° I.mol™!, soit

E, = 69,8 kJ.mol~!. L’ordonnée & I’origine est égale & In A,
donc on en déduit la valeur numérique du facteur préexponen-
tiel : A ~ e31 = 4,6.10" 571,

Méthode intégrale
a. Faisons I’hypothese d’une réaction d’ordre 1 par rapport a
SZO§_. Dans le cadre de cette hypothese, 1a loi de vitesse de la
réaction est v = k[S,037] = kC. D’apres 1’équation, la vitesse
volumique de la réaction est aussi égale a la vitesse volumique

de disparition de S,02~ :
_d[S077]

dc dc

R T — a +kC =0.

Les solutions générales de cette équation sont de la forme
C = Pe ¥ avec P une constante indéterminée. Traduisons la
condition initiale : C = Cy quand t = 0 = Cy, = P donc
C = Coe ¥ ouencore In C = In Cy — kt. 11 s’agit d’effectuer
une régression linéaire sur la fonction In C = f(¢). Calculons
les valeurs :

t (min) 50 100 | 150 | 200 | 250
C (mmol.L 1) 7,80 | 6,05 | 4,72 | 3,68 | 2,86
InC 2,05 | 1,80 | 1,55 | 1,30 | 1,05

La régression linéaire conduit a une équation
In C =2,3—5,0.10"% x ¢ avec un coefficient de corrélation
R tel que |R| ~ 1, ce qui valide I’hypothese d’un ordre 1.

b. La pente de la droite est I’opposée de la constante de vitesse

donc 280 °C : k = 5,0.1073 min~!.

Cinétique formelle

a. La loi de vitesse est de la forme : v = kC". De plus, la vi-
tesse volumique de la réaction peut s’exprimer en fonction de

1 dC
la vitesse volumique de disparitionde A : v = —— e D’ou :
o
1 dC dc
v=kC"'=—— — — — +akC"=0.
o dt dt

b. 11 faut résoudre cette équation différentielle en distinguant
lescasn=1etn #1:
* Cas n = 1, méthode de séparation des variables :

d d
—C+akC=0:>?C=—akdt

dt
" dcC f ! C
— — = —akdt = In — = —akt
/t:O C t=0 CO
* Cas n # 1, méthode de séparation des variables :
dC

dc
— kC" =0 — = —akdt
ar + o — C o -

t t
:>/ C‘”dC:/ —akdt
=0 t=0

1 t
— [ leﬂ} = —akt (avecn # 1 1)
1—n t=0

1
= E(CH’ —Cy™) = —akt

c. Le temps de demi réaction #;, correspond a la moitié du ré-

actif limitant consommé, donc la concentration en A est divi-
sée par 2 par rapport a la concentration initiale :

eCasn=1:

Co/2 In 2
1 = —akt —In 2 = —akt Hhp=——
n Co Kl = n 0Kl ) = L2 ol

1 @ 1-n
eCasn#1: — |:(20> = CS":| = —akty)

1 1 -
— 1—n yl—n —1 CO = —akt|/2

RPN SN NN N B Pt
2T gk 1—n 21-n |70

d. Pour n =1, on retrouve effectivement les résultats pour
I’ordre 1.
. Co
Avecn = 0,onobtient: C — Cy = —akt ettp = Tk On
o
retrouve les résultats pour 1’ordre 0.



Avecn =2,

1 1 1
01‘10btient:_—1(C*l —CO_]) = —akt — i C_o + akt et

. On retrouve

t—llllc_1=>t—l
2T gk —1 =1 e 27 akC,

les résultats pour 1’ordre 2.

Conductivité

Construisons un tableau d’avancement volumique x, en notant
C la concentration initiale en substrat chloré :

RClI + H,0— ROH + H' + CI°
t=0 C / 0 0 0

C—x 1 X X X
t =00 0 / C € C

On rappelle que SEULS les ions conduisent le courant dans une
solution, il ne faut donc pas prendre en compte les espéces neutres.

On peut supposer que la conductivité est nulle initialement,
méme si I’autoprotolyse de I’eau entraine la présence d’un peu
de H' et de HO™. A tout instant, on a

o = A5 [HY] 4+ 212, [CI7], soito = (A, + A%,_) x. En par-
ticulier : 00, = (Afy +Ag-)C.

La réaction est d’ordre 1 donc v = k[RCI] = k(C — x). De

. dx dx ;

plus, par définition : v = I — k(C —x) = a Intégrons

cette équation différentielle par la méthode de séparation des
variables :

dx ! dx !
(C—-x) =0 (C —x) 1=0
C
= [-In(C —x)]|_o=kt = In C =kt
— |- —
O — O

A partir de mesures expérimentales, la représentation graphique

O
*© = f(t) doit conduire a une droite
— 0

de la fonction In

O
moyenne passant par |'origine et de pente égale a la valeur de
la constante de vitesse k a la température de I'expérience.

Mesure de vitesses initiales

Exprimons les vitesses initiales pour les expériences 1 et 3, pour
lesquelles la concentration initiale en ions hydroxyde est la
méme, car le calcul est plus simple.

vy = k[C,H5OCIS .., [HO 1), )

%%
0,expl

et vy’ = k[C,H50CI1g,,, s [HO 1) . 5

CORRIGES

expl
v I

¢! kICH5OCI,,, [HO™ 1,

= exp3 o -1°
g k[CoHs5OCIIG 3 [HO™ I o3
_w ([cszocuo‘ew. ) <[H0*Jo,m1 >ﬂ
oo [C2H5OCT o exp3 [HO  Jo,exp3
- ngpl _ [CzHSOCI]O,expl ¢
8”73 - [CZHSOCI]O,ex;ﬁ
expl «
) [CZHSOCI]O expl
N o —1 o i €2 i
il exp3 <[C2H50C1]O,exp3>
[CZHSOCI]O.expl
=aln ————
[CzHSOCl]O,e,\';ﬁ
expl
n vgxpS
. Yo T A
| T GOy | AN
[C2H50C1]0,6x113
soita = 1.

On en déduit la valeur de 8 par un calcul similaire pour les ex-
périences 1 et 2 :

vgxpl _ k[C2H5OC1](1),expl[Hoi]g,e,\‘pl

exp2

Yo - k[C2H5OC1](1),exp2 [Hoi]g,e,\'pZ

(o vaut 1)

vg ! _ [CH50Cl]g exp1 ([HO]WW'>5

vgxl’z - [CZHSOcl]O,epo [H07]0»5X1’2
. v(e)xpl . [CQHSOCl]O.Mpl —|—,3 In [Hoi]o.expl
v(e)Xﬂ [CoH5OCllg,exp2 [HO™ Jo.exp2
| US'WI n [C2H5OC1]0,expl
exp2 [CzHSOCl]O,epo
= ﬂ = g —
[HO ]O,expl
In —————
[HO ]0,@).‘[)2

= AN: B ~ 1,001, soit g = 1.

Mesure du temps de demi réaction
(Utilisation des méthodes n° 3 et 4)

a. En solution aqueuse : 2Fe(, + Sn(! = 2Fe(! 4 Sngt

b. D’apres 1’énoncé, la loi de vitesse de la réaction s’écrit sous
la forme : v = k[Fe*T1°[Sn*" 1%, avec a et b les ordres partiels
par rapport a chacun des réactifs qu’il s’agit de déterminer. Pour
les expériences n° 1 et 2, il y a un large exceés de Fe** par rap-
port 4 Sn**, donc il s’agit d’une situation de dégénérescence
de I’ordre par rapport a Fe’t : [Fe’*] ~ [Fe’t]) =
v = kypp[Sn*T1? avec k,y, = k[Fe’* 18 1a constante de vitesse
apparente de la réaction. Dans les conditions de ces deux ex-
périences, 1’ordre apparent de la réaction est b. Or t,, ne dé-
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pend pas de la concentration initiale en Sn**, donc il s’agit d’un
ordre 1, soith = 1.

c. La loi de vitesse s’écrit donc maintenant sous la forme :
v = k[Fe**]9[Sn*"].

Pour les expériences n° 3 et 4, il y a un large excés de Sn** par
rapport a Fe**, donc il s’ agit d’une situation de dégénérescence
de I’ordre par rapport a Sn** : [Sn’*]~ [Sn*t]y =
v =k, [Fe’"]" avec K,
I’ordre apparent est a. Or lorsque la concentration initiale en

= k[Sn>* 7. Pour ces expériences,

Fe’t double, la valeur de # 2 est divisée par 2, donc t,;
semble inversement proportionnel a la concentration initiale en
Fe3*. Autrement dit, il s’agit d’un ordre 2, soit a = 2.

d. La loi de vitesse est donc : v = k[Fe**1*[Sn>*]. Pour I’ex-

In2
périence n® 1,1l s’agit d’un ordre apparent 1, donc : 1, = X
app
= In2 In 2
T kR " nplFeR
= AN : k = 0,35 L2mol 257\
3+]0
e. Pour I’expérience n° 5, on remarque = [Sn*"]y et

il s’agit des proportions steechiométriques. Donc les réactifs sont
a tout instant dans les proportions steechiométriques :

3+
? = [Sn**].

k
Donc v = k[Fe** 2[Sn*T] = v = E[Fe3+]3 )

1 d[Fe*"] d[Fe*"] 5
D 1 s U= —72 5 d k[Fi 3 = 0
e plus, v T onc ” + k[Fe™™]
Par intégration apres séparation des variables, on a :
! L 2kt
[Fe'' > [Fe'T5
Fe3+
Lorsque ¢ = t,, alors [Fe*"] = %
dou |1, = 3 = AN: 11, =1,1.10%s
12 = UF B 51l

Mesure de la densité d’un mélange de gaz

a. Initialement, seul est présent le méthoxyméthyle, donc la den-
sité initiale est égale a la densité du gaz méthoxyméthyle pur,

soit : dy = — AN:dy =1,59

air
b. Construisons un tableau d’avancement entre 1’instant initial
et un instant # quelconque, en notant n,,, la quantité de matiere
totale en gaz.

(CH3)20(g) = CH4(g) + CO(g) + Hz(g) Nior

t=0 no 0 0 0 no

t no—§ 3 3 & |no+2¢

A I’instant f, on a :

no —
:0—§M+ s MCH4+ s Mco + g ZW].[2

Nyor Niot tot Mot

1

N

:}M:

[(ng —&)M + & (Mcy, + Mco + My,)]

=M
no

tot

_ n _
— M = 9 M soit encore : M = M
Nyor ng + 2§
D’ou :

Mg M g
Muir _Mair n0+2§ - 0n0+2‘§

d=

c¢. La loi de vitesse est de la forme : v = k[(CH3),0]. Soit en
notant C la concentration en méthoxyméthyle : v = k C. De
plus, la vitesse de la réaction peut s’exprimer en fonction de
la vitesse de disparition du méthoxyméthyle :

dC dcC dcC
v dt v dt €
tdc /’ C
— = = —kdt => In — = —kt.
/;:0 C t=0 Co

Et le rapport des concentrations est égal au rapport des quan-
tités de matiere :

| 5
no — & T ng
0 =—kt = In U

= In = —kt

no
= In (1—5):—](1
no

Larelation établie a la question précédente permet d’exprimer
le rapport & /ny :

—d noy — d _ no
e+ 28 do  no+ 28
dy  no+2¢ & & dy 1
— = =1 2_:>_=___
— g 1o T no 2d 2

m(1-5)= & mli— (% N2 4
(- £) o= w5

1 (3 do
k=—-l(2-%
- n(z 2d>

Cette relation est vérifiée en particulier pour # = 30 min ou la
densité vaut 0,56. =—> AN : k = 8,4.107% min~!



Un peu de pression
(Utilisation de la méthode n° 2)

L'énoncé ne suggere pas I'ordre de la réaction. Il faut donc faire
une hypothese sur I'ordre de la réaction, sachant que les ordres
les plus courants sont 1 ou 2.

a. Faisons I’hypothese d’un ordre 2 par rapport a I’éthanal. La
loi de vitesse est donc la suivante : v = k[H;CCHOJ?.
Considérons un tableau d’avancement volumique x, puisque
le volume du réacteur est constant :

CORRIGES

N RT RT Kt
2Pph—P Py
1 k 1
Et finalement | ——— = —¢ + —
2P— P RT ' P

Effectuons alors la représentation graphique de la fonction :

H;CCHO— CH; + CO
Concentrations at = 0 Co 0 0
Concentrations a ¢ Co—x X X

L'équation d'état des gaz parfaits est applicable a chacun des gaz i, soit
en notant p; sa pression partielle et n; sa quantité de matiere :
Di V= n,-RT.

A tout instant, la pression totale est la somme des pressions par-
tielles :
P = puyccro + peny + peo
— P = nH;CCHOE + ncw, RT + i’lcoﬁ
’ 1% Vv Vv
= P = CuyccuoRT + Cen, RT + CcoRT
= P =(Co — x)RT +xRT + xRT
= P =(Cy+ x)RT
Cette égalité est vraie en particulier initialement, ot 1’on choi-

sit de noter la pression totale P, et ou I’avancement volumique
estnul : Py = CoRT avec Cy la concentration initiale.

Exprimons la vitesse de la réaction de deux facons. Par défi-

. dx
nition : v = e et de plus : v = k[H;CCHOJ* = k(Cy — x)?

dx
— = k(Cy — x)?
— e (Co —x)
dx d dx !
— " —kdt = 7:k/ dt
(CO - x)Z =0 (CO - x)Z t=0

== ! t =kt — ! 1—kt
C()—X r:O_ Co—x Co_

11 faut maintenant transposer cette relation sur les pressions :

P0:C0RT:>C0:&
RT
et P = (Cy+ x)RT => P = CoRT +xRT = Py + xRT
:>x=P_PO.D’of1: ! —szt
RT Co—x G,
1 1
=R _P-B B
RT  RT RT

1
2Po——P = f(t). Pyestlavaleur de la pression a I’instant ini-
tial : Py = 283 hPa = 283.10° Pa
t (min) 0 4,0 9,0
-1 =5 -5 -5
2P, _P (Pa™) 3,53.10 3,72.10 3,94.10
t (min) 14,0 20,0 26,5
-1 =5 -5 -5
2P, _P (Pa™) 4,17.10 4,43.10 4,72.10
t (min) 34,0 42,5 53,0
Pal 5,05.10 | 5,43.105 | 5,92.107
2Py — p Pa7) . ; 9

On obtient par régression linéaire une équation :

——— =4,48.1077t +3,53.107° R?=1
PP . 1= 3, avec
|R| =1, donc I’hypothese d’un ordre 2 est vérifiée.

b. Le temps de demi réaction correspond a un avancement vo-
lumique égal a 1a moitié de 1’avancement maximal, donc ici la

@
moiti€ de la concentration initiale en éthanal : x(=r, ,) = 70
1 1 «
= ——— - —kup=Tnup=—-.
Co—Co/2 Co V27 Cok
i (G — — btient RT 1
avec Cp = ——, onobtient: 7y = —r
T RT 27k Ry

RT . . .
On remarque que T est I’inverse du coefficient directeur de

. , RT 1
la droite moyenne tracée, donc —

X = Wmml’a

= AN : 7y = 78,9 min

Une isomérisation limitée
a. D’apres I’énoncé : v, = kj[E] et v_; = k_;[C]. La vitesse
volumique de formation de C est :

d[C d[C
% =V — V| — % =k[E] -k [C]

Les concentrations a I’instant ¢ sont : [E] =[E]y —x et
[C] =[C]p+ x = x. Donc
d[C] dx

I =k[E] -k, [C] = T ki([Elo — x) —k—1x
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dx
= i + (ki +k-1)x = ki[E]y
N . . dx
b. A I’équilibre, I’avancement ne varie plus, donc — =0
ki[ETo
= 0= (k1 + k_1)xsy — ki[Elo = | x¢g = m

Ne pas confondre valeur de la dérivée a I'équilibre et dérivée de la

dxé") =0,
dt

car la dérivée d'une constante est évidemment nulle.

= Oetpas

X=X¢q

dx
valeur a I'équilibre. Il faut noter—)

c. Les concentrations sont inchangées au niveau macroscopique,
mais les deux réactions opposées ont constamment lieu au ni-
veau microscopique avec des vitesses égales. Leurs vitesses se
compensent, ce qui fait que la composition du systeme n’évo-
lue plus, mais il s’agit d’un équilibre dynamique.

5 d
d. A partir des équations d—); + (ky +k_)x = k[E]y et
0 = (ky +k_1)x¢y — ki[E]o, on somme la seconde a la pre-

d
midre : d—f = — (k1 + ko) (x — xey)

dx
— Y (k +k_dr
(xc'q _x)
t dx t
— [ =f (k1 + k_y)dt
=0 (Xeg — ) 1=0
— In —4_ — (k, +k_))dr
Xeg — X

= x = Xgg[1 —exp(—(ky + k_1)] ou

ki[E]o

= m[l —exp(—(ky + k_1)1)]

e. Prenons pour valeur x¢, = 0,93 obtenue pour un temps in-
= f()
Xgg — X
doit conduire a une droite moyenne de pente (k; + k_;). Voici
le tableau des valeurs :

: < . 9. 2.8 . X¢
fini. Une régression linéaire sur la fonction In ?

7 (min) 0,0 6.0 100 | 150
xéq
In 00 | 018 | 028 | 044
Xeg — X
¢ (min) 260 | 500 | 1000 | oo
In—>4 0,75 15 2.9 -
Xeg — X

On obtient I’équation de la droite moyenne :
.Xéq

In = 0,0293 ¢ avec un coefficient de corrélation R tel

Xéq
que R? = 0,999. |R| ~ 1, donc les mesures expérimentales va-
lident I’expression obtenue.

f. La pente de la droite nous donne : k; +k_; = 2,93.102 min.

Et la valeur de I’avancement a 1’équilibre peut nous permettre
de trouver la valeur du rapport des constantes de vitesses :

ki

1
g =—— E = Gy = E —>
e k1+k71[ Iy = k*'[ b

1+ —

ky
k_ E k_
Do [El _ 1 = AN: =L —7.53.10~2. Des deux équa-
k1 Xéq kl

tions, on déduit : k; = 2,7.102 min~!etk_; = 2,0.10> min~.

Dismutation des ions hypochlorite

a. Selon 1’énoncé, la loi de vitesse de la réaction est
v = k[CIO~]*. De plus, la vitesse de la réaction est la vitesse

d[ClO~
de disparition de C10O™ : v = —%.
d[C107] d[ClO™]
———— = k[CIO? ————— = kdt
dr [CO" = ~{ciop
" d[CIO™] /‘ !
— —_— = kdt
[:o [ClIO-]? =0
1 1

—

= ———— + kt |avec [CIO ]y la concentra-
[CIO—] [C1O0—]

tion initiale en C10~.

b. A I’instant 7 considéré, la concentration est égale a 70 % de
la concentration initiale, soit 0,70 fois la concentration initiale :

[CIO™];=; = 0,70 x [CIO ]y

| |
= 070x[CI0 T, _ [CI0-] T

1 1
— =—=-1) —
‘ (0,70 ) K[CIO~ o
1

1
ANit=(——1) o ~1382
AT (o,70 )3,1.10*3><0,10 °

— 7 = 23 min.

kt

c. Soit 7’ le temps nécessaire a cette nouvelle température et
k' la valeur de la constante de vitesse de la réaction. Comme

1 1
précédemment : ' = | —= — 1 | —————. En faisant le
0,70 k'[C10~ ]y
quotient membres a membres, les concentrations initiales étant
T/ k k
égales, on a : — = v =7 = IP. De plus, la relation
T

d’Arrhenius est valable 8 7 = 343 Ket 7’ = 363 K. On note
A le facteur préexponentiel et E, 1’énergie d’activation de la
réaction :

E, E,
k = Aexp (_ﬁ> etk’ = Aexp (_RT’>




Cinétique de I’oxydation des ions iodure
(Utilisation des méthodes n° I et 4)

a. La loi de Beer-Lambert indique que 1’absorbance A de la
solution est proportionnelle a la concentration en diiode et a la
longueur de portion de solution traversée, en principe la lon-
gueur de cuve £ : A = ¢/[I1]. Le coefficient de proportionna-
lité ¢ est le coefficient d’absorption molaire du diiode, qui dé-
pend essentiellement de la longueur d’onde de travail et de la
température, mais aussi du solvant.

b. On choisit souvent pour longueur d’onde de travail celle qui
correspond au maximum d’absorption de I’espece considérée.
Cela augmente la précision. Pour déterminer la longueur
d’onde correspondant au maximum d’absorption, il faut tracer
le spectre d’absorption de 1’espéce considérée, c’est-a-dire le
graphe de 1’absorbance en fonction de la longueur d’onde.

c. La longueur d’onde de 454 nm correspond au domaine du
bleu-violet. Or la couleur pergue est la couleur complémentaire
de la couleur absorbée. Le diiode en solution aqueuse apparait
de couleur brun jaune, ce qui correspond bien a une absorp-
tion des longueurs d’onde du domaine du bleu et du violet.

d. D’apres la représentation graphique, on obtient une droite
moyenne passant par 1’origine, donc I’absorbance est propor-
tionnelle a la concentration en diiode et la loi de Beer-Lambert
est vérifiée.

e. Les concentrations initiales des ions sont égales aux concen-
rati » lides : [T ] = 25,0 x 0,250

rations apportées en solides : 0= 2501 15.0
= [I"]p = 0,156 mol.L™! et

15,0 x 6,25.1073

25,0+ 15,0
= [S,05% Jo = 2,34.10~% mol.L"!

" To
[S205° 1o
duits en large exces. La concentration en ions iodure ne varie
donc pas de facon significative et reste constante en apparence

[S:05* 1o =
f.Ona

= 67 > 1, donc les ions iodure sont intro-

et égale a la concentration initiale : [I7] ~ [I7],.

Onen déduit : v = k[I7]7[S,05> 1" ~ k[I715[S,05*"]". Soit :

CORRIGES

v = kapp[S205*71", en posant k,,, = k[~ la constante de vi-
tesse apparente de la réaction. Dans les conditions de 1’expé-
rience, il y a dégénérescence de I’ordre de la réaction et la loi
de vitesse ne fait apparaitre que I’ ordre partiel par rapport aux
ions peroxodisulfate, que 1’on peut déterminer.

g. On peut faire un tableau d’avancement volumique X :

S,0%

8 @y T+ A" gy — ZSOi’(aq) + Dy

[S205° 1o [ o 0 0

t [S:05% To —x |[["To — 2x 2x X

Ona: [S;04%7] = [S,05>
= [$,05°7] = [S:05* ] — [L].
h. Faisons une hypothese d’ordre 1. Alors: v = kw[szogz—] .

d[S;05>"]
dr ’

“lo—xet[l] =x

Deplus: v = —

d[S,04>
Tot : — [S2057] — kupp[S208

R | = Par intégration :

[S:05°"] .
n 15,05 1 = —kgppt. On peut donc effectuer la représenta-
205" o

27
&[;]] = f(t) qui doit
0

conduire a une droite moyenne qui passe par 1’origine si I’hy-
pothese sur 1’ordre est juste.

i.Ona[S,05% ] = [S,057 1y — [L] et A = e£[L5]

tion graphique de la fonction In

= [$,05°7 ] = [$:05° ] — —

el
Il s’agit seulement de déterminer la valeur de ¢£ a I’aide du
graphe qui traduit la loi de Beer-Lambert, comme la valeur de
la pente de la droite moyenne :
2,50 -0

f=_—""0 ¢ =1,25.10° L.mol-!
= %0104-0 ¢ mo

Nous sommes ainsi en mesure de calculer les valeurs des rap-

[S:05°"]

ports ————— par la relation suivante :
[SZO8 "o
[S:05°7] = [S:08" 1o — —
el
S,05*" A 1
_| 120871 _
[S,05° ]0 et [SZO8 o
j- Calculons les valeurs :
t (min) 0,0 4,0 8,0 12,0 16,0
[S:05°"]
n——— 00 [-0,13]-0,26|-0,39 | -0,52
[S205"" Io
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Une régression linéaire conduit a I’équation suivante :

[S:0577]

—= avec R?>=1
[S205"" 1o

= —0,0325¢
Le coefficient de corrélation R est tel que |R| = 1, donc cela
confirme I’hypothese d’un ordre 1. La constante de vitesse ap-
parente est I’opposée de la pente de la droite moyenne, soit :
kapp = 3,3.107 min~!.

Réduction des ions peroxodisulfate

a. L'équivalence d’un titrage est I’instant du titrage ou les ré-
actifs sont introduits dans les proportions steechiométriques de
la réaction de titrage.

b. A I’équivalence du titrage, nous avons donc :

initial

n;"forgfu” = - soit en traduisant sur les concentrations et
2%8
Co V() 2Cl Vl
volumes : C,V; = = | Co =
2 Vo

— AN: C, = 0,040 mol.L!

c. Un titrage d’oxydoréduction peut étre suivi par potentiométrie,
c’est-a-dire mesure d’une différence de potentiel entre une élec-
trode de mesure et une électrode de référence (de potentiel
constant).

Un titrage colorimétrique n'est pas possible puisque le diiode est
coloré et se forme deés le début du titrage.
d. La réaction admet un ordre par rapport aux réactifs, donc la
loi de vitesse se met sous la forme v = k[S,05> J*[I" ] avec
a et b les ordres partiels. En particulier : vy = k[SZngf]g [I’]g.
Pour les expériences n° 1,2 et 3, [SZOSZ_]O est constante alors
que [ ]y varie. Or vy = k[S,05>~ J4[17 15

= In vy = In (k[S,05°71%) + b In[T"]p.

Lareprésentation graphique de la fonction In vy = f(In[I7]o)
doit conduire a une droite moyenne de pente b. Calculons les
valeurs :

La représentation
In vy = f(In [82082‘]0) doit conduire a une droite moyenne

graphique de

de pente a. Calculons les valeurs :

n° | In[S;05* 1y Inv,
1 -2,30 ~7,60
2 -3,00 -829
3 -3,69 -9,00

n° In[I ], Inv,
1 -230 ~17,60
2 ~3,00 ~831
3 -3,69 ~8,98

La régression linéaire conduit a une équation
In vo = 0,99291n [I" ]y — 5,32 avec un coefficient de corréla-
tion R tel que R? ~ 1. Donc I’ordre partiel par rapport a I~ est
b=1.

e. On procede de la méme maniere avec les expériences n° 1,
4 et 5 ol seule [S,05° ]y varie. vy = k[S,05> J4[1715.

= In vy = In(k[I713) +a In [S,05 o

La régression linéaire conduit a une équation
In vy = 1,007 In[S,05> ]y — 5,28 avec un coefficient de cor-
rélation R tel que R*> ~ 1. Donc I’ordre partiel par rapport a

SZO? esta=1.
f. Nous avons donc vy = k[S205> 101" 1o
Vo

8208 Tl T
calculer la valeur de la constante de vitesse et de faire la

==k . Pour chaque expérience, il s’agit de

moyenne des valeurs obtenues : kK = 5,0.1072 L.mol-!.s71.

g. L'expérience 4 correspond aux proportions stoechiomé-

I
triques de la réaction : % = [S,05°" 1. Donc 2 tout instant :

o_ [S,08% ] etv = k[S,04>7[I7] = v = 2k[S,05%7] .

d[S;08*7] . d[S;,05*7] _
De plus, v = —% d’ot —% = 2k[S,05>
d[S,05>"
_[27287] — 2kdt
[S:05° I
t d S O 2— t
:>/ 15205 ] =/ 2kdt
=0 [$2057 17 1=0
1 1
S + 2kt

[S:05°71 - [S:05* 1o

h. Le temps de demi réaction #;, correspond a une concentra-

tion égale a la moitié de la concentration initiale, soit
1

— 7= = 7=
[S208710/2  [S2087 o

+ 2kt

1

— T ==
2k[S205™ 1o

hyp =

—> AN t|/2 = 2,0102 S.

i. Dans le couple Fe’* /Fe?*, Fe** est un réducteur, donc il ré-
agit dans un premier temps avec 1’oxydant SZO? selon :
8,07 oy + 2Pt oy = 2807, + 2Fe*t (. Puis Fe*t
formé est un oxydant qui peut réagir avec I~ selon
21" () + 2Fe* () = Ly + 2Fe?* (). La somme de ces
équations permet bien de retrouver le bilan :



8205 oy + 2P o) = 2807, + 2Fe*t (o)

20 (ag) + 2P (ag) = Toag) + 2Fe** oy

SZOéi(aq) + 20 g = zsozzti(aq) + Lag)

j- Larelation d’ Arrhenius est vérifiée a 25 °C et a 35 °C. Notons
T, =298 K et T, = 308 K les températures absolues corres-
pondantes et k; et k, les valeurs de la constante de vitesse a
ces températures :

k
— AN avec k—z = 2 donne E, = 53 kJ.mol™!
|

Oxydation du propanol
(Utilisation des méthodes n° 2 et 4)
a.0na:
1 d[HCrO; ] 1 d[A] 1 d[H"]
T2 a4t 34t 8 ar
1d[Cr**]  1d[B]
T2 dr 3 dt

L'eau étant le solvant, elle n'apparait pas car la concentration en
solvant n'est pas accessible.

b. On note k la constante de vitesse de la réaction, et «r, B et y
les ordres partiels par rapport aux différents réactifs :
v = k[HCrO; J"[AJP[H']”.
S [Alo
c. Les concentrations initiales sont telles que : ———— ~ 74
[HCrO; Jo
[H*]o
et ————
[HCrO; Iy
port a [HCrO; | se traduit par une situation de dégénérescence

~ 250. Un large exces de A et de H' par rap-

de I’ordre par rapporta A et H". On peut considérer que leurs
concentrations restent approximativement constantes :
[A] ~ [A]y et [HT] ~ [H']o.

D’ou : v = k[HCrO; ]*[AJf[HT] ~ k[HCrO;]“[A]g[HJr]g
—> v = k;[HCrOj; |* avec k; une constante de vitesse appa-

rente de la réaction : k; = [A]g [H*]g. L’ordre de la réaction,
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qui était (o« + B + ) devient @ dans les conditions de I’ex-
périence.

d. Faisons I’hypothése d’un ordre partiel 1 par rapport a

_ _ 1 d[HCrOy ]

HCrO; . Alors v = k;[HCrO; ]. De plus, v = — = —x
1 d[HCrO}
done —< IO _ 4 rero;
dt

d[HCrO;

[7r:‘] = —2k,dt

[HCrO; |

‘' d[HCrO;] /,
= _— = — 2kdt
Lo [HCrO, | A

In [HCrO, | = =2kt + In [HCrOj ]y

=

La représentation graphique de la fonctionln [HCrO, | = f(z)
doit conduire a une droite moyenne. Calculons les valeurs avec
la concentration en mol.L~! :

t (min) 0 20 40 60 80

In[HCrO; | -6,83|-731|-7,78 | —8,26 | —8,73

La régression linéaire donne une équation In [HCrO, ] =
—0,0238¢ — 6,832 avec un coefficient de corrélation R tel que
R? = 1, ce qui valide I’hypothése d’ordre 1 : o = 1.

De plus, nous déduisons de la pente la valeur de la constante
de vitesse apparente : 2k; = 0,0238 min!

= k; = 1,19.1072 min~!.

e. Cette fois—ci, il n’y a dégénérescence de I’ ordre que par rap-
porta H" caril est le seul a étre en large exces devant les autres
réactifs, donc [H™] ~ [H"], et alors

v = k[HCrO; 1[AIP[H"]" ~ k[HCrO; [[A]P[H ]}

— v = k[HCrO; | [A]? avec k, une constante de vitesse appa-
rente de laréaction : k, = k[H*]g. L’ordre de la réaction, qui était
(1 4+ B + y) devient (1 + B) dans les conditions de I’expérience.

De plus, les réactifs restants sont introduits dans les proportions
steechiométriques de la réaction. En effet, nous avons

A HCrO} b

% = %, soit %: 3 Donc a tout instant :
A HCrO,

[3—] = %. Et alors

2
v = ky[HCrO} J[A)f = v = §k2[A]ﬁ+‘.

Enfin, les données sont x = [Cr’*], mais I’on doit pouvoir faire
le lien avec [A] grace a un tableau d’avancement volumique.
Notons y 1’avancement volumique de la réaction (et pas x car
la notation x est déja utilisée !!).

2HCrO; + 3A + 8H* = 2Cr* + 3B + 8H,0
t=0 2/3xa a /I 0 0 /I
t 2[3xa-2y| a-3y 1/ 2y=x 3y 1
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2 2
Dol v = §k2[A]ﬁ+] — v = §k2(a — 3y)A+l

2 3 i . N
— v = §k2(u — Ex)"H . Faisons alors 1’hypotheése d’un

2 3
ordre partiel 1 par rapporta A : v = gkz(a = Ex)z. De plus,

1d[Cr*t] 1dx ldx 2 3
V= < = — —=—k2(a—§)€).11

2 dar 2dir T 24t 3
s’agit d’intégrer cette équation différentielle :
d 4
— Tk
(@ — =x)? 3
2
t d t 4
— 7’; - / Shadi
1=0 ) 1=0
(a 2X)
t
N 2 1 . 4k ;
33 ~ 37
a——x
2 Jdi=o
1 1
—> = 2kt + —
3 a
a——x
2
p : . . 1 .
La représentation graphique de la fonction 3= f () doit
a — Ex

conduire a une droite moyenne représentative de cette fonction
affine. Calculons les valeurs avec : @ = 15.103 mol.L~!

t (min) 0 40 160 270 450
3 (L.mol™Y)| 66,7 | 93,5 174 248 368
a — Ex

1
La régression linéaire donne une équation 3=

a— —X

2
0,6705¢ + 66,6 avec un coefficient de corrélation R tel que
R? = 1, ce qui valide I’hypothése d’ordre partiel 1 : 8 = 1. De
plus, nous déduisons de la pente la valeur de la constante de

vitesse apparente : 2k, = 0,6705 L.mol~!.min!

= k, = 0,335 L.mol!.min"!.

f. A partir des expressions des constantes de vitesse apparentes :
ki = k[Alo.expi [H1G 1 €t ko = k[HT]7 . faisons le quo-

tient membres 2 membres :

k] _ k[A]O,prl[H-*—]gygxpl _ [A]O,expl[H*—](l;,e,\—pl

k_2 B k[H+]5,exp2 [H+](})/,cx172
— kl _ ([H+]0.exp1 >y
kZ[A]O,expl [H+]0,exp2
ki
In ki[A]
= y = 2 0,expl

n ([H+]0,Expl >
[H+]0.exp2
= AN : y ~ 2,0023 soity =2

g. Il est possible de I’évaluer avec les expressions des constantes
de vitesse apparentes :

ki = k[Alo.exp1 [H 15 1 OU ko = k[H']§,,,» soit encore

ki = k[A]O,expl[H+]agx,,] ouk, = k[H*]ng

k

Par exemple :| k = ————
[H+](2).exp2

= AN : k = 2,04 L3.mol-3.min™!

L'unité de k est celle d’'une constante de vitesse d'une réaction
d'ordre global 4, avec les concentrations en mol.L™! et le temps
en min dans les calculs numériques.
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Le chapitre précédent a permis de mettre en place des méthodes d’étude de la ciné-
tique de réactions chimiques du point de vue macroscopique, c’est-a-dire la réac-
tion chimique globale et son équation steechiométrique associée.

Nous allons maintenant considérer la cinétique de la réaction chimique du point de
vue microscopique. Trés souvent, la réaction globale observée traduit un ensemble
de plusieurs processus élémentaires a 1’échelle microscopique. L’ensemble de ces
processus élémentaires constitue le mécanisme de la réaction.

Aborder le point de vue microscopique vise a comprendre les résultats obtenus par
I’étude expérimentale (macroscopique) de la cinétique des réactions chimiques.

Prérequis
* Notions de cinétique macroscopique (chapitre 4)
*  Molécules, choc (ou collision) intermoléculaire

Objectifs

*  Comprendre les notions d’acte élémentaire (ou processus élémentaire) et de
mécanisme réactionnel.

* Connaitre les concepts de cinétique microscopique.

e Savoir étudier un mécanisme réactionnel pour retrouver les caractéristiques de
la réaction globale.

e 5.1 Actes élémentaires

5.1.1

L'adjectif « microscopique » est
consacré par l'usage, mais
I'ordre de grandeur de la taille
d’une molécule est 10710 3
102 m et pas 106 m, donc il
faudrait plus justement parler
d‘une échelle nanoscopique.

Premiere approche

Nécessité des actes élémentaires

Plusieurs raisons obligent a considérer que la réaction globale observée a 1’échelle
macroscopique correspond au bilan d’un ensemble de réactions qui ont lieu entre les
molécules méme, a 1’échelle microscopique. Considérons quelques exemples.
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7 Onreviendra plus précisément
sur le mécanisme réactionnel
dans le § 5.2 « Mécanismes
réactionnels »

84

Exemple 1

Considérons par exemple trois réactions globales en phase gaz, apparemment simi-
laires, dont les équations stcechiométriques sont : Hjg) + Irg) = 2Hl(y),
Hy(g) + Clag) = 2HCl(g) et Hy(g) + Bra(g) = 2HBryy)

Ces trois réactions observées dans des conditions analogues ne présentent pas du
tout des lois de vitesse identiques. On observe respectivement :

e v = k[H,][I>] ; la réaction admet un ordre global 2.

o v = k[Hz][CL]"/? ; la réaction admet un ordre global 3/2.
_ k[Hy][Br,]'/2
o ,[HBr]
[Brz]

; la réaction n’admet pas d’ordre.
1+k

Ces différences montrent nécessairement que ces trois réactions globales ne corres-
pondent pas a un méme déroulement a I’échelle des molécules.

Exemple 2

Considérons un autre exemple, la réaction chimique dont I’équation stoechiomé-
trique est la suivante :

2MnO; + 6H;0% 4 5H,C,04 = 2Mn>t + 14H,0 + 10CO, .

Si ce bilan de matiére correspondait a ce qui se produit réellement a 1’échelle micro-
scopique, il faudrait la rencontre simultanée de 13 entités (ions et molécules) en un
point de I’espace, accompagnée de modifications des structures moléculaires tres
importantes (par exemple la rupture des 4 liaisons manganese oxygene dans I’ion
MnQO, ). C’est impossible !

Nécessairement, cette réaction ne rend compte que du bilan de matiere macrosco-
pique de la réaction et pas de ce qui se déroule a I’échelle des molécules.

Définitions et exemples

Une réaction globale est forcément le reflet a I’échelle macroscopique de processus qui
ont lieu a I’échelle des molécules.

Un acte élémentaire ou processus élémentaire est une réaction se déroulant a
I’échelle moléculaire en une seule étape : il n’y a pas formation d’especes chimiques
intermédiaires. Au cours d’un acte élémentaire, le nombre d’especes intervenant
comme réactifs est limité et la modification des structures des molécules est faible.

L’ensemble des actes élémentaires qui rend compte des caractéristiques macrosco-
piques de la réaction globale est le mécanisme réactionnel.

Exemples
On peut ainsi considérer des actes élémentaires :

e ou il y a rupture hétérolytique d’une liaison, c’est-a-dire qu’un atome recoit le
doublet d’électrons de la liaison :
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Les especes Cl°, H® et HO®
notées aussi CI°, H® et HO® sont
des especes qui possédent un
électron célibataire. Ce sont
des espéces radicalaires ou
radicaux.

5.1.2

Une molécularité égale a 4 (ou
au-dela) n’est pas envisageable
car la probabilité d'un choc
entre quatre entités est trop
faible.

COURS & METHODES

(CH3);C—Cl — (CH3);CT 4+ CI™

e ou il y a rupture homolytique d’une liaison, c’est-a-dire que les atomes conser-
vent chacun un électron des deux électrons de la liaison :

Cl-Cl — CI*+CI* ou Cl, — 2CI°
e ou il y a formation d’une liaison :
(CH3)3CtT + HO~™ — (CH3);COH ou H® +Cl* — H—CI
e ou il y a transfert d’un électron :

Fe2t + HO® —> Fe3t + HO™

Molécularité et ordre

Molécularité

On définit la molécularité d’un acte élémentaire comme le nombre d’entités inter-
venant dans la réaction en tant que réactifs.

Si une seule entité intervient, 1’ acte élémentaire est monomoléculaire, si deux inter-
viennent, il est bimoléculaire, et si trois interviennent, trimoléculaire.

Les especes intervenant dans un acte élémentaire sont nécessairement présentes lors de
la réaction au méme moment et au méme endroit. La molécularité vaut ainsi couramment
1 ou 2, et rarement 3 car la probabilité d’une rencontre de trois entités est faible.

Exemples
¢ Acte monomoléculaire : C1-Cl — CI® + CI°®

o Acte bimoléculaire : (CH3);CT + OH~ — (CH3);COH

Un acte bimoléculaire résulte du choc entre deux molécules. Si le choc est efficace, il y a
réaction.En revanche, un acte monomoléculaire met en jeu une seule molécule,doncil ne
J peut pas y avoir de choc : ce peut étre un apport d'énergie lumineuse extérieure, ou bien
les vibrations des liaisons au sein de la molécule qui induisent le processus élémentaire.

11 est important de considérer que 1’équation d’un acte élémentaire est valable a I’échel-
le moléculaire, et qu’elle traduit effectivement le nombre d’entités réactives. Les coeffi-
cients stechiométriques sont forcément les nombres d’entités et ne sont
pas définis a un facteur multiplicatif pres, au contraire des réactions globales qui
traduisent un bilan sur un nombre démesuré de molécules (de 1’ordre de la mole, soit
~ 10% molécules).
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Van't Hoff a obtenu en 1901 le
premier prix Nobel de chimie
décerné, en proposant une
théorie électrolytique de la
dissociation.

Exemples

e Les écritures Cl, —> 2CI® et 2Cl, —> 4CI°® ne traduisent pas le méme acte élé-
mentaire. Dans le premier cas, une molécule de dichlore se dissocie en deux
atomes de chlore. Dans le second cas, il y a un choc entre deux molécules de
dichlore, et ce choc entraine la rupture des deux liaisons chlore-chlore (dans ce
dernier cas, c’est trop peu probable).

1
e L’écriture NO + 502 —> NO; ne peut ainsi pas correspondre a un acte élémen-

taire, mais seulement a une réaction globale. Il y a peu de sens a considérer le choc
entre une molécule de monoxyde d’azote et une demie molécule de dioxygene...

Jacobus Henricus Van’t Hoff (chimiste néerlandais, 1852-1911) a énoncé la loi sui-
vante, a partir de considérations théoriques :

Tout acte élémentaire admet un ordre, et I’ordre partiel par rapport a un réactif est
égal a son coefficient steechiométrique (considéré positif) dans 1’équation qui traduit
I’acte élémentaire.

Les conséquences immédiates de cette loi sont les suivantes :
 on peut définir une constante de vitesse pour tout acte élémentaire ;
* ’ordre global d’un acte élémentaire est égal a sa molécularité.

Et la loi de Van’t Hoff permet d’écrire la loi de vitesse d’un acte élémentaire, qui ne
dépend donc que des concentrations des réactifs.

Exemples
 Pour I’acte élémentaire d’équation Cl, — 2Cl°, la loi de vitesse est v = k[Cl,].

* Pour I’acte élémentaire d’équation (CH3);Ct + OH™ — (CH3)3COH, la loi de
vitesse est v = k[(CH3);CT][HO™].

e Pour un acte élémentaire d’équation 2Br®* — Brp, la loi de vitesse est
v = k[Br*]>.
La loi de Van't Hoff permet d'écrire les lois de vitesse des actes élémentaires, qui ne sont

évidemment pas d’origine expérimentale, au contraire des lois de vitesse des réactions
globales.

La loi de Van’t Hoff est assez intuitive au sens ol :

* Pour un acte élémentaire monomoléculaire, on congoit bien que la vitesse volumique
est une fonction croissante de la concentration en réactif, car plus il y a d’entités, et
plus il y en a qui peuvent réagir.

 Pour un acte élémentaire bimoléculaire, on peut comprendre que plus les réactifs sont
concentrés, et plus il y a de chocs, donc plus la vitesse de la réaction est élevée.

Une équation steechiométrique pour laquelle la loi de Van’t Hoff est vérifiée ne traduit
pas forcément a un acte élémentaire et peut correspondre a une réaction globale.
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5.1.3

Le chemin réactionnel n'est pas
nécessairement suivi par les
réactifs pour conduire aux
produits, mais c’est le plus
probable. Tout autre chemin
sur la surface d’énergie
potentielle est envisageable,
méme s'il est moins favorable
énergétiquement.

COURS & METHODES

Exemple
La décomposition du pentaoxyde de diazote est d’ordre 1 : v = k[N,Os]. Et on peut

1
associer a la réaction 1’équation suivante : N,Os = 2NO; + 502. Le coefficient

steechiométrique égal a 1/2 pour le dioxygeéne montre que cela correspond a un bilan
de matieére macroscopique, pas a un acte élémentaire.

Profil réactionnel (ou profil énergétique)

Exemple d’une réaction bimoléculaire
Considérons le processus élémentaire bimoléculaire suivant :

I-H+CI* — I* + H-Cl.

L’acte élémentaire correspond a la rupture homolytique d’une liaison covalente I-H et
a la formation d’une liaison covalente H-CL.

On suppose, pour simplifier le probleme, que les trois espéces sont alignées, sachant que
c’est ’approche la plus favorable. Il n’y a ainsi que deux variables a considérer : on note
d) la distance entre H et I et d, la distance entre H et Cl. On peut alors considérer 1’éner-
gie potentielle d’interaction des 3 atomes, qui ne dépend que de d; et ds.

11 est possible de modéliser en mécanique quantique 1’interaction entre les trois atomes
et d’obtenir la surface représentant 1’énergie potentielle du systeme en fonction de d; et
d, (voir figure 5.1).

E creux P
Cl-H+TI° 4,

courbe Ep = f(d,)
/ ad, constante et >> d,

courbe Ep = f)
a d, constante et >> d,

creux R
CI'+1-H

Figure 5.1 La surface d’énergie potentielle accessible au systéme en évolution.

La surface d'énergie potentielle accessible pour le systeme en évolution (surface bleutée)
présente deux creux reliés par un col.
Les réactifs et les produits sont dans chacun des creux notés R et P.

Parmi I’infinité de chemins possibles pour passer des réactifs aux produits, le plus pro-
bable est celui qui minimise I’énergie potentielle, c’est-a-dire le passage du creux R au
creux P par le col (tracé bleu en pointillés). Ce chemin le plus probable est appelé che-
min réactionnel.
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On peut faire ici une analogie
avec la carte de franchissement
d’'un col lors d'une course
cycliste. Le tracé en deux
dimensions est obtenu de la
méme fagon a partir du trajet
réel effectué dans les trois
dimensions de l|'espace :
I'altitude des coureurs est
figurée en ordonnée en
fonction de I'abscisse curviligne
mesurée le long de la route
suivie.

Un état de transition est parfois
appelé complexé activé.

Parfois, au lieu du symbole
« ¥ » pour symboliser un état
de transition, on trouve un
symbole « # » ou encore un
symbole « # », mais cela est
moins rigoureux.

L'énergie potentielle d'acti-
vation est souvent exprimée
en J (ou en eV) car c'est une
énergie d'origine micro-
scopique. Elle peut néanmoins
aussi étre exprimée en J.mol",
si I'on considere une énergie
molaire.

La manipulation de la surface d’énergie potentielle en trois dimensions n’est pas aisée, et
il est bien plus pratique de définir un tracé en deux dimensions : le profil réactionnel.
Le profil réactionnel consiste a représenter 1’énergie potentielle du systeme en évolu-
tion en fonction de la coordonnée réactionnelle (notée CR) c’est-a-dire 1’abscisse cur-
viligne le long du chemin réactionnel, mesurée a partir des réactifs. Le profil réaction-
nel obtenu a I’allure a la figure 5.2.

E,

ET*

ET
EP

initiale
Emllld
P

I+H-Cl

CR

Figure 5.2 Le profil réactionnel obtenu a partir de la figure 5.1.

Le profil réactionnel traduit que I'énergie du systeme doit augmenter
a partir des réactifs le long du chemin réactionnel, puis diminuer
pour conduire aux produits de I'acte élémentaire.

L’état de transition est le systeme dont 1’énergie potentielle est maximale le long
du chemin réactionnel. Il correspond ainsi au maximum d’énergie potentielle sur le
profil réactionnel. L’état de transition représente un état transitoire dont on ne
connait pas précisément la structure, et que 1’on ne peut pas observer expérimenta-
lement car sa durée de vie est trés courte (~ 10713 s).

Dans cet exemple, 1’état de transition comporte une liaison en train de se rompre, une
autre en train de se former et les atomes sont alignés, donc on peut le représenter ainsi :

[I---H---ClJ*

Mais il s’agit d’un cas simple, et en général, on ne connait pas la structure d’un état de
transition.

La différence d’énergie potentielle entre 1’état de transition (ET) et I’état initial est
I’énergie potentielle d’activation (notée £,,) de I’acte élémentaire :

_ pET _ rinitiale
Epa = EET — EI

Cette énergie potentielle d’activation représente une barriere d’énergie que les réactifs

doivent franchir pour conduire aux produits.

Dans le cas d’un acte élémentaire bimoléculaire, la collision (ou choc) est efficace si les

réactifs :

* ont une énergie cinétique suffisante pour franchir cette barriere d’énergie (facteur
énergétique),

* et s’approchent en présentant leurs sites réactionnels (facteur géométrique).
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Ainsi, le choc envisagé dans I’exemple précédent n’est efficace que si I’atome de chlo-
re approche du coté de I’atome d’hydrogene, avec lequel il peut former une liaison.

Généralisation

Soit un acte élémentaire quelconque. L’énergie potentielle du systetme dépend de nom-

breux parametres géométriques (distances entre atomes, angles de liaisons,...).

Nous admettons que les définitions et résultats présentés précédemment peuvent &tre

généralisés, quelle que soit la molécularité de 1’acte élémentaire.

On distingue alors (figure 5.3) :

e un acte élémentaire exoénergétique si I’énergie des produits est plus faible que 1’éner-
gie des réactifs ; de 1’énergie est alors cédée au milieu extérieur lors du déroulement
de I’acte élémentaire ;

e un acte élémentaire endoénergétique si 1’énergie des produits est plus élevée que
I’énergie des réactifs ; de 1’énergie est alors recue du milieu extérieur.

Acte élémentaire exoénergétique E_ Acte élémentaire endoénergétique
p

CR CR

Figure 5.3 Les profils réactionnels d'un acte élémentaire exoénergétique
ou endoénergétique.

Relation d’Arrhenius

Des considérations théoriques permettent de montrer que la constante de vitesse d’un
acte élémentaire dépend de la température de la facon suivante :

E
kry = A exp (— Rp]("l)

oll A est une constante positive appelé facteur préexponentiel
ou E,, est I’énergie potentielle d’activation de I’acte élémentaire (J .mol1)
ou T est la température absolue et R la constante des gaz parfaits.

La valeur de la constante de vitesse d’un acte élémentaire est donc d’autant plus élevée
que son énergie potentielle d’activation est faible, ou que la température est élevée.
Cette relation est du méme type que la relation qui apparait dans la loi d’Arrhenius
énoncée pour une réaction globale (voir § 4.2.2). On peut donc parler de relation
d’Arrhenius.

Il'y a deux différences essentielles : la loi d’Arrhenius est d'origine expérimentale et I'énergie
d'activation est une grandeur macroscopique, alors que la relation d'Arrhenius est d’origine
théorique et I'énergie potentielle d'activation est une grandeur microscopique.
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5.1.4

Dans le cas particulier ou I’équation steechiométrique de la réaction globale traduit un
unique acte élémentaire a 1’échelle des molécules, I’énergie d’activation et 1’énergie
potentielle d’activation sont confondues : E, = E 4. En conséquence, et a priori seu-
lement dans ce cas particulier, I’énergie d’activation de la réaction globale est nécessai-
rement une grandeur positive et représente effectivement une barriere d’énergie que les
réactifs doivent franchir pour conduire aux produits.

Postulat de Hammond (option pc)

La durée de vie tres faible des états de transition ne permet que trés rarement de les
observer expérimentalement, donc il n’est pas possible en général de connaitre leurs
structures. Le postulat de Hammond permet de se faire une idée de la structure dans
certains cas. George S. Hammond (chimiste américain) a énoncé le postulat qui porte
son nom en 1955 : « Si deux états successifs sur le chemin réactionnel ont des énergies
tres proches, alors leur interconversion ne demande qu’une faible modification de leurs
structures moléculaires. »

Plus concretement, deux états successifs sur le chemin réactionnel et proches en
énergie ont des structures tres similaires. En conséquence, 1’influence de divers fac-
teurs sur ces deux états successifs est semblable car leurs structures sont semblables.

Le postulat de Hammond n’est utilisable que dans le cas d’un acte élémentaire tres

endoénergétique ou tres exoénergétique :

* acte élémentaire treés endoénergétique (figure 5.4, profil réactionnel de droite), la struc-
ture de I’état de transition est proche de celle des produits de I’acte élémentaire ;

* acte élémentaire tres exoénergétique (figure 5.4, profil réactionnel de gauche), la struc-
ture de I’état de transition est proche de celle des réactifs de I’acte élémentaire.

Sil'acte élémentaire n’est que faiblement endoénergétique ou exoénergétique, on ne peuta
priori rien dire de la structure de I'état de transition, car ce dernier est trop éloigné énergéti-
quement des réactifs ou des produits de I'acte élémentaire.

ET

CR CR
Figure 5.4 Cas ou le postulat de Hammond est applicable.

1 Le réactif ou le produit d'un acte élémentaire peut étre un intermédiaire réactionnel (voir
cette notion dans la suite du cours).
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s 5.2 Mécanismes réactionnels

5.2.1

Caractéristiques d’un mécanisme réactionnel

Comment est établi un mécanisme réactionnel 2

Le mécanisme réactionnel est ’ensemble des actes élémentaires qui rend compte
des caractéristiques macroscopiques de la réaction chimique globale. La réaction est
simple si elle se réduit a un unique acte élémentaire, et complexe sinon.

Observer une réaction a I’échelle des molécules est le plus souvent impossible, donc le

mécanisme réactionnel est un modele qui doit rendre compte au mieux des caractéris-

tiques de la réaction globale.

Pour I’essentiel :

» [’équation stecechiométrique de la réaction globale doit étre retrouvée a partir des actes
élémentaires du mécanisme réactionnel.

e 'étude du mécanisme doit permettre de retrouver la loi de vitesse expérimentale.

>, D'autres observations expérimentales sont possibles : formation de produits secondaires,
[/ influence de la température, marquage isotopique de certains éléments chimiques, etc.

Un mécanisme réactionnel respecte aussi les caractéristiques essentielles d’un acte élé-
mentaire : molécularité 1 ou 2 (et rarement 3) et faible modification des structures des
réactifs d’un acte élémentaire pour conduire aux produits.

s Pour autant, vous n‘aurez pas a établir un mécanisme réactionnel, mais seulement a retrouver
/ les caractéristiques de la réaction globale a partir de I'étude du mécanisme.

Profil réactionnel (ou profil énergétique)

Le mécanisme réactionnel d’une réaction complexe est une succession d’actes élémen-
taires.
Considérons la réaction globale d’équation steechiométrique :

AB+C — A+BC

Supposons qu’il s’agit d’une réaction complexe dont le mécanisme est constitué de
deux actes élémentaires :

¢ Premier acte élémentaire : AB — A+ B

¢ Second acte élémentaire : B 4+ C — BC

La somme des équations des actes élémentaires permet bien de retrouver le bilan de
matiere de la réaction globale. L’espece B, qui n’est ni un réactif ni un produit de la
réaction globale, est un intermédiaire réactionnel.
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Les radicaux sont courants en
phase gaz, alors que les ions
sont plus souvent observés en
solution dans un solvant
polaire, qui favorise la rupture
hétérolytique des liaisons.

Un intermédiaire réactionnel (usuellement noté IR) est une espéce formée, puis
consommée au cours du mécanisme réactionnel. Il n’est donc ni un réactif, ni un
produit de la réaction globale.

Pour un catalyseur, c’est I'inverse ! Un catalyseur est consommé, puis reformé au cours du
mécanisme réactionnel...

Le profil réactionnel (figure 5.5) fait apparaitre que I'intermédiaire réactionnel corres-
pond a un minimum local d’énergie potentielle. Sa durée de vie est ainsi plus impor-
tante que celle d’un état de transition : il peut parfois étre observé, voire méme étre isolé
du mélange réactionnel.

E,

(A--B)f+C

TA+B---O)F

A+ BC

CR

Figure 5.5 Profil réactionnel de cet exemple de réaction complexe.

/
Etat de transition versus intermédiaire réactionnel

Il s’agit de ne pas confondre la notion d’état de transition avec celle d’intermédiaire
réactionnel. Les intermédiaires réactionnels sont aussi appelés des centres actifs.

Etat de transition Intermédiaire réactionnel
maximum local d’énergie potentielle minimum local d’énergie potentielle
durée de vie tres faible durée de vie faible
ne peut pas étre observé parfois observé voire isolé
structure hypothétique supposée structure chimique connue

Les intermédiaires réactionnels sont des especes d’énergies plus élevées que les réactifs

ou les produits de la réaction, donc fortement réactives. On peut considérer quelques

exemples :

* Radicaux, c’est-a-dire des especes comportant au moins un électron célibataire : H®,
CI®, HO®, *CH3;, CH30°,...

* Carbocations, c’est-a-dire des cations ol c’est un atome de carbone qui porte une
charge positive : par exemple (CH3);C™ ;

 Carbanions, c’est-a-dire des anions ou c’est un atome de carbone qui porte une char-
ge négative : par exemple CH;COCH,, .
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5.2.2

e'étape <cinétiquement
déterminante est aussi
appelée étape cinétiquement
limitante.

e l'analogie avec I'écoulement
d'un liquide dans des
canalisations successives de
sections de différentes tailles est
possible. C'est la canalisation de
plus petite section qui impose
le débit a la sortie.

Attention au vocabulaire. Il
faut éviter de dire que I'étape
cinétiquement déterminante
est plus lente que toutes les
autres étapes. En effet, elle
impose sa vitesse a toutes celles
qui la suivent, donc elle est en
fait aussi rapide que toutes les
étapes qui la suivent...

COURS & METHODES

Approximations pour retrouver la loi de vitesse

N

Retrouver la loi de vitesse a partir du mécanisme réactionnel suppose a priori de
résoudre autant d’équations différentielles qu’il y a d’especes intervenant au cours du
mécanisme. En effet, on peut exprimer la vitesse de formation de chaque espece en
fonction des vitesses des actes élémentaires dans lesquels 1’espece intervient.

Il existe heureusement deux méthodes d’approximation qui permettent d’aboutir plus
facilement a la loi de vitesse a partir du mécanisme.

Approximation de 'étape cinétiquement déterminante (ou AECD)

L'AECD est applicable dans le cas d'actes élémentaires successifs, c'est-a-dire le plus souvent
pour les mécanismes par stades (voir dans la suite du cours).

Si, dans une série d’étapes élémentaires successives (ou actes élémentaires succes-
sifs), une des étapes est beaucoup plus difficile que les autres, alors cette étape,
appelée étape cinétiquement déterminante, impose sa vitesse aux étapes sui-
vantes, en particulier a la derniere étape de formation des produits, et donc a la réac-
tion globale.

Une étape difficile est une étape dont le temps caractéristique est beaucoup plus impor-
tant que celui des autres étapes. Pour identifier une étape difficile, il n’est possible de
comparer les valeurs des constantes de vitesse que si elles ont la méme dimension.
Sur le profil réactionnel, 1’étape cinétiquement déterminante est en général celle dont
I’énergie potentielle d’activation est la plus élevée.

Exemple

Sur le profil réactionnel figure 5.6 qui correspond a un mécanisme réactionnel
constitué de 5 actes élémentaires successifs, 1’étape cinétiquement déterminante est
I’étape 4, car I’énergie potentielle d’activation est la plus élevée.

La vitesse globale de formation des produits est donc égale a la vitesse de I’étape
élémentaire 4 : v = vg4.

E Q)

P 4

Ep:n 4

estla

plus élevée

CR

Figure 5.6 Profil réactionnel et étape cinétiquement déterminante.
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Cette approximation est aussi
connue sous le nom de principe
de Bodenstein.

En toute rigueur, I'’AEQS n’est
pas applicable au tout début de
la réaction, car la concentration
de I'IR considéré est nulle
initialement. Il y a donc une
courte période ou elle
augmente significativement.

5.2.3

Approximation des états quasi stationnaires (ou AEQS)
Considérons deux actes élémentaires successifs au cours d’un mécanisme réactionnel :
Etape 1 : A — B Etape 2: B — C

B est un intermédiaire réactionnel, formé par la premiére étape et consommé par la

seconde.

 Si la seconde étape est plus difficile que la premiere, alors B peut s’accumuler dans
le milieu, avant d’étre finalement complétement consommé.

e Au contraire, si la seconde étape est bien plus facile que la premiere (constante de
vitesse bien plus élevée), alors B ne peut pas s’accumuler dans le milieu et, apres une
bréve période ou sa concentration augmente, elle reste relativement faible et presque
constante : c’est un état quasi-stationnaire. Si la concentration en B est a peu pres
constante, cela revient a dire que sa vitesse de formation est négligeable devant les
autres vitesses mises en jeu. On peut formellement considérer qu’elle est nulle et écri-

B]

o . d|
re I’approximation suivante : I ~0

Pour un intermédiaire réactionnel formé par une étape difficile (c’est-a-dire avec une
Ep, relativement €levée) et consommé par une ou plusieurs étapes faciles (avec des
E ), relativement faibles), on peut appliquer I’approximation des états quasi-sta-
tionnaires. On considere que sa concentration reste a peu pres constante et on peut
effectuer I’approximation que sa vitesse globale de formation est nulle.

En pratique, les especes pour lesquelles I’AEQS est applicable sont trés souvent les
radicaux ou tout autre intermédiaire réactionnel tres réactif : carbocations, etc.
Revenons sur I’exemple précédent. La vitesse de formation de B s’exprime en fonc-
: . : d(B] d[B]
tion des vitesses des actes élémentaires : o =v; — vy. Or DTE ~0= v ®v,.
La premiere étape impose donc sa vitesse a la seconde plus facile. L’AECD et I’AEQS
conduisent donc au méme résultat.

Différents types de mécanismes réactionnels

Mécanismes par stades

Un mécanisme par stades (aussi appelé mécanisme en séquence ouverte) est
constitué d’une série d’actes élémentaires, renversables ou non, s’effectuant toujours
successivement et dans le méme ordre.

Pour un mécanisme par stades, il faut le plus souvent exprimer la vitesse de la réaction
globale en fonction de la vitesse de formation des produits de la réaction. En effet, la
présence d’une étape intermédiaire cinétiquement déterminante peut permettre que les
réactifs soient consommés plus rapidement que les produits ne sont formés. Or c’est la
formation des produits, et non la consommation des réactifs, qui caractérise que la réac-
tion globale est effectuée.
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De plus, il ne faut jamais choisir une espéce qui intervient dans un équilibre rapide, car la
variation de sa concentration n’est pas représentative de la vitesse de la réaction globale.Voir
par exemple I'exercice d'application n°® 5.10.

Méthode 1 Etude d’un mécanisme par stades

L’étude d’un mécanisme par stades est proposée.
1. Identifiez qu’il s’agit d’un mécanisme par stades.
* S’il y a au plus trois actes élémentaires, c’est trés probablement un mécanisme par stades.

* S’il est possible d’identifier une boucle de propagation (voir méthode 2), il s’agit d’un méca-
nisme en chaine. Sinon, il s’agit d’un mécanisme par stades.

2. Retrouvez le bilan de matiere.

Le bilan de maticre se retrouve en sommant les équations des actes élémentaires, avec éven-
tuellement des coefficients multiplicatifs pour éliminer les IR.

3. Exprimez la vitesse volumique de la réaction.

Il faut choisir de I’exprimer en fonction de la vitesse de formation d’un produit, parfois en fonc-
tion de la vitesse de disparition d’un réactif.

4. Observer les hypotheses de 1’énoncé quant aux actes élémentaires.

*Si I’énoncé indique quels sont les actes élémentaires « faciles » ou « difficiles », ou
« rapides » ou « lents », il faut appliquer I’AECD ou I’AEQS.

* Si I’énoncé ne donne aucune précision, on considere le plus souvent qu’aucune approxima-
tion n’est possible. Mais parfois, il est nécessaire d’appliquer I’ AEQS.

5. Retrouvez la loi de vitesse de la réaction globale.

La vitesse volumique de la réaction globale ne doit pas faire apparaitre les concentrations des
IR.

6. Traitez les éventuelles questions supplémentaires.

Exemple d’application

Considérons la décomposition thermique du pentaoxyde de diazote N,Os a 1’état gazeux, dont
I’équation steechiométrique associée est :

1
N,0Os5 = 2NO, + 502

Expérimentalement, la cinétique est d’ordre 1 par rapport au réactif : v = k[N,Os], et la réaction
suit la loi d’ Arrhenius avec une énergie d’activation évaluée 2 E, = 103 kJ.mol~'.

Le mécanisme proposé pour cette réaction est un mécanisme par stades en 3 étapes, dont la pre-
miere est supposée renversable :

ki
N,Os —>k 2 NOj5 + NO3 @)

-1

k
NO3 + NO; —— NO3 4+ 0, +NO*  (2)
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Solution

k
N,O0s + NO* —> 3NO3 3)

Le dioxyde d’'azote NO; est un radical stable car c’est I'un des produits de la réaction globale. Mais le monoxyde
d'azote NO et le trioxyde d’azote NOs sont des radicaux instables car ce sont des intermédiaires réactionnels.

Etape 1 : L’énoncé indique qu’il s’agit d’un mécanisme par stades.
Etape 2 : La somme des équations des actes élémentaires conduit a :
2N,05 4+ NOj 4+ NOj + NO* = NOj + 5NO;5 + O, 4+ NO*

1
Soit encore : 2N,05 = 4NO3 + O, en accord avec N,Os = 2NO, + 502

Etape 3 : Exprimons par exemple la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse de formation

de O,, en tenant compte du coefficient 1/2 qui apparait dans 1I’équation de la réaction globale et du

d[O
fait que O; n’est formé que par 1’étape élémentaire (2) : v =2 [dtz]'

0s]

D’apres le mécanisme : = vy = kr[NOS][NO3]

Le choix de O, est probablement le plus simple dans ce cas, car O, n’intervient que dans un seul acte élé-
mentaire, au contraire de N,Os ou NO».

Rappelons que c’est la loi de Van't Hoff qui permet d’exprimer la vitesse volumique d’un acte élémentaire.

Etape 4 : L’énoncé ne donne aucune précision sur les actes élémentaires, donc on suppose qu’on

peut appliquer I’AEQS a tous les IR. Appliquons I’AEQS a NO3. Sa concentration est quasi-
. . i d[NO3]

constante, donc la vitesse de formation est considérée nulle : —ar ~0. Or

d[NO3] . L

0 = v —v—; — vy d’apres le mécanisme, donc v; —v—; — v, = 0.

Appliquer I’AEQS a NO* est inutile dans cet exemple pour aboutir au résultat.
!

Etape 5 : On en déduit :
ki[N2Os] — k—1[NO3][NOS] — k2[NOSJINO3] = 0

— [NO;][NOE] = L[NgOﬂ donc d10;] =V = kZL[Nzos].
k—l +k2 dt k—] +k2
) 2k ko . . iy
Et finalement : v = m[NgOﬂ. On retrouve la loi de vitesse expérimentale avec
—1 2
_ 2kiky
ket ky
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Etape 6 : Lorsque la constante de vitesse macroscopique est une combinaison par multiplications
et divisions de constantes de vitesse microscopiques, on peut exprimer 1’énergie d’activation éven-
tuelle en fonction des énergies potentielles d’activation des actes élémentaires.

L’expression obtenue pour la loi de vitesse peut étre simplifiée en considérant que 1’étape (2) est

bien plus difficile que I’étape (—1). En effet, I’étape (— 1) n’est que la formation d’une liaison, alors

que I’étape (2) nécessite la rupture et la formation de plusieurs liaisons. Dans ce cas,
2kiky

Epa,—1 < Epg,2, ot k—; > ks. On déduit alors I’approximation : k ~ T
-1

— Ink~In24+ Ink + Ink,— Ink_;

dink _dink  dinks dink,
dT dT dT dT

La relation d’ Arrhenius sous forme différentielle permet de déduire :

Ea Epa,l Epa,2 Epa,—l
Rr2 k2 T Rr2 T Rr2 0 B Epant Epaz = Epa

Les valeurs tabulées des énergies potentielles d’activation sont les suivantes :
Epa,1 =88 kl.mol™!, Epg > =21 kl.mol™! et Ep, 1 négligeable car étape facile.

L application numérique donne E, ~ 109 kJ.mol~! proche de la valeur expérimentale de
103 kJ.mol™!, ce qui est un argument de plus en faveur du mécanisme proposé.

Mécanismes en chatne

Un mécanisme en chaine (aussi appelé mécanisme en séquence fermée) est
constitué d’une série d’actes élémentaires, renversables ou non, dont certains se
répétent indépendamment des autres.

Un mécanisme en chaine est toujours caractérisé par les étapes suivantes :
* initiation ou amorcage : formation des IR (ou centres actifs) ;

* propagation : au moins deux actes élémentaires qui conduisent a la formation des
produits, et qui régénerent les IR consommés lors de ces étapes ;

* terminaison ou rupture : consommation des IR (sans en reformer).

Les étapes de propagation peuvent se produire indépendamment des autres et leurs
vitesses sont en général bien plus élevées que celles des autres étapes : on parle de
boucle de propagation ou de séquence fermée ou encore de maillon de chaine.
Un IR qui est formé et consommé dans le maillon de chaine est appelé un porteur
de chaine.

Les mécanismes en chaine sont courants en phase gazeuse et font souvent intervenir des
radicaux. Les especes radicalaires sont formées par 1’étape d’initiation ou d’amorca-
ge, qui comporte nécessairement la rupture homolytique d’une liaison :

* soit sous 1’effet d’une élévation de température qui favorise les chocs (thermolyse) ;
* soit sous I’effet de la lumiere, dont 1’absorption, si I’énergie est suffisante, peut rompre
la liaison (photolyse).
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Parfois, la création de radicaux est effectuée par ajout d’une faible quantité d’un initia-
teur de radicaux, c’est-a-dire une molécule qui forme tres facilement des radicaux,
grice a la rupture d’une liaison relativement faible. L'exemple le plus courant est les
peroxydes, qui comportent une liaison simple O—O. La réaction d’initiation est alors
suivie d’au moins une étape de transfert de centre actif (ou transfert) pour produire
un radical intervenant dans la boucle de propagation.

Exemple

Initiation : RO—OR — 2RO° Transfert: RO®* + R'H —> ROH + R'®
Voir un mécanisme avec étape R'® et RO® sont tous les deux des IR, mais seul R'® est un porteur de chaine car il
Sl e per el e intervient, aprés le transfert, dans la boucle de propagation. RO® est seulement

I'exercice d'application n° 5.17. , . £ . . .
formé lors de I'initiation et consommé lors du transfert, il n’intervient pas dans la

boucle de propagation.

Méthode 2 Etude d'un mécanisme en chaine

L’étude d’un mécanisme en chaine est proposée.

1. Identifiez qu’il s’agit d’un mécanisme en chaine.

*S’il y a un ensemble d’au moins deux actes élémentaires qui peuvent se produire indépen-
damment des autres, il s’agit d’une boucle de propagation, caractéristique d’un mécanisme en
chafne.

* Sinon, il s’agit d’'un mécanisme par stades.

2. Retrouvez le bilan de matiere.

* Le bilan de matiere de la réaction globale ou bilan principal se retrouve & partir des actes élé-
mentaires de la boucle de propagation, car c’est elle qui est responsable de I’essentiel de la
transformation de matiére, et surtout qui consomme les réactifs pour former les produits de la
réaction globale.

e Parfois, les autres actes élémentaires sont responsables d’une transformation de matiere a
moindre échelle. On parle de bilan secondaire.

[ * Le bilan de matiére principal est aussi appelé bilan majeur.
/ * Le bilan de matiere secondaire est aussi appelé bilan mineur.

3. Exprimez la vitesse volumique de la réaction.

Il est possible d’exprimer la vitesse volumique de la réaction en fonction de la vitesse de forma-
tion d’un produit ou de celle de disparition d’un réactif.

4. Appliquez I’AEQS a tous les IR.

On suppose en principe que I’on se trouve en situation ou I’AEQS est applicable, c’est-a-dire avec
des IR relativement instables (énergie potentielle élevée). On obtient un ensemble d’égalités entre
les vitesses vy,v2,v3 ... des actes élémentaires. Il faut alors simplifier au maximum ces relations
entre les vitesses des actes élémentaires.

Il faut simplifier ce systeme d’égalités sans exprimer préalablement les vitesses des actes élémentaires en
fonction des concentrations, car alors on se retrouve avec des concentrations dans tous les sens et on ne sait
plus comment s’en sortir.

)
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Retrouvez la loi de vitesse de la réaction globale.

La vitesse volumique de la réaction globale ne doit pas faire apparaitre les concentrations des IR.
11 faut regarder parmi les égalités entre les vitesses des actes élémentaires quelles sont les égali-
tés utiles pour exprimer les concentrations des IR, en ayant en téte la loi de Van’t Hoff, qui
implique que la vitesse d’un acte élémentaire ne dépend que des concentrations des réactifs.

Traitez les éventuelles questions supplémentaires.

Exemple d’application

L’étude expérimentale en phase gaz de la réaction d’équation steechiométrique
Hj(g) + Bry(g) = 2HBr(g) montre que la réaction n’admet pas d’ordre, car la loi de vitesse se met
k[Ha][Br,]'/?

[HBr]

L+ ke
[Br,]

sous la forme suivante : v =

Pour expliquer cette observation, le mécanisme suivant est proposé :

k
Bry —— 2Br* (1)
k
Br® + Hy == HBr + H°® )
—2
k3
Br, + H* — s HBr + Br® 3)
k
2Br* — Bry 4)

Les énergies des liaisons
Dgg: = 190 kJ.mol™!

< Dyy = 430 kJ.mol™" justifient que l'initiation soit la rupture de la liaison Br-Br plutét que H-H dans le
mécanisme proposé.

Etape 1 : Lensemble (2) + (3) constitue une boucle de propagation, car ces étapes élémentaires
peuvent se produire indépendamment des étapes (1) et (4). En effet, les étapes (2) et (3) consom-
ment et reforment les radicaux porteurs de chaine Br® et H®, tout en consommant les réactifs H, et
Br, de la réaction globale et en formant le produit HBr. Il s’agit donc d’'un mécanisme en chaine et
I’étape (1) est I'initiation, 1’étape (4) la terminaison.

La boucle de propagation peut se réaliser indépendamment de I’initiation et de la terminaison,
comme I’illustre pleinement le schéma suivant :

H, HBr
initiation /—\
/—\ boucle
. de .
Br, 2Br" <> Br H
propagation
terminaison
HBr Brn,

29
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Etape 2 : La somme des équations des étapes de propagation conduit au bilan majeur
H, 4 Br, = 2HBr, qui est bien celui de la réaction globale. Le bilan mineur obtenu par la somme
des équations des autres étapes, soit (1) + (4), est nul dans cet exemple.

Etape 3 : Par exemple, exprimons la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse de formation

de HB 1 d[HBr]
€ r.v=— .
2 dt
N L. d[HBr] 1
Or, d’apres le mécanisme : =V —V2+V3=— V= E(Uz —v_p + v3).
d[H d[B
On aurait pu choisir aussi v = — [dtZ] ouv = — [dtrZ],et cela doit conduire au méme résultat.

Ne pas exprimer déja les vitesses des actes élémentaires en fonction des concentrations, mais attendre de
voir si I'égalité peut se simplifier.

Etape 4 : Appliquons I’ AEQS aux IR radicalaires H® et Br® :
d[H®]

T RO=vy -V — V3= V) — V) = U3 (a)
d[Br®]
i ~0=2v; —vy+v_y+vy—2U4 (b)
— Par différence des équations (a) et (b) : 2v; — 2v4 = 0, soit v; = vy (c)

Ne pas oublier les coefficients stoechiométrique s'ils sont différents de 1.
Etape 5 : Reprenons I’expression de la vitesse de la réaction globale :
1 1 R
v = E(Uz —vFv3) = 52113 = v3 = k3[Br,][H®]
11 faut alors exprimer [H'] en fonction des concentrations des autres especes. Les équations (a) et
(c) sont deux équations indépendantes ou les concentrations en Br® et H® apparaissent, donc il est

possible d’en sortir [H®] :

{ V) =V + 3 . { ka[Hy][Br®] = k_»[HBr][H®] + k3[Br,][H®]
ki[Bra] = k4[Br*]?

ki
[Br*] =,/ -—[Br] et
ky

V) = s

[H.] — k2[H2] [Br.] SN [HO] — kz[HZ] E[BI' ]
k_[HBr] + k3[Br,] k_,[HBr] + k3[Bra]V kg~ °
AN . _ o7 __ kZ[HZ] ﬁ
D’oil : v = ks[Bry][H*] = k3[Br2]k_2[HBr] BV [Br,]



http://www.biblio-scientifique.net

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

. . . [ki
On retrouve donc la loi de vitesse expérimentale avec k = k; o etk =

Savoirs

Une réaction globale est en général le reflet a notre
échelle d’un ensemble de processus qui ont lieu a
I’échelle moléculaire : les actes élémentaires.

Un acte élémentaire est caractérisé par une faible
molécularité (nombre d’entités réactives) et une
faible modification des structures.

Le passage des réactifs aux produits peut étre figu-
ré sur le profil réactionnel, qui fait apparaitre une
barriere d’énergie que les réactifs doivent franchir
pour conduire aux produits : I’énergie potentielle
d’activation.

Savoir-faire

Tracer ou commenter des profils réactionnels
d’actes élémentaires, ou d’un ensemble d’actes élé-
mentaires successifs.

Distinguer un mécanisme par stades d’un mécanis-
me en chaine.

Mots-clés

Molécule

Acte élémentaire, molécularité

Loi de Van’t Hoff, ordre

Profil réactionnel, énergie potentielle

Chemin réactionnel, coordonnée réactionnelle
Etat de transition, énergie potentielle d’activation
Relation d’ Arrhenius

Postulat de Hammond

Mécanisme réactionnel, réaction simple, réaction
complexe

COURS & METHODES

kz / [H2 [Bry]'/2

k k—» [HBr]
k3 [Bry]

k—s

4 3

Le mécanisme réactionnel est I’ensemble des actes
élémentaires qui rend compte des caractéristiques
de la réaction globale.

Dans un mécanisme par stades, les actes élémen-
taires se déroulent successivement et dans le
méme ordre.

Dans un mécanisme en chaine, certains actes élé-
mentaires, qui constituent le maillon de chaine (ou
boucle de propagation), se déroulent indépendam-
ment des autres et sont responsables de I’essentiel
de la transformation de matiere par la réaction.

Savoir étudier un mécanisme pour retrouver les
caractéristiques cinétiques de la réaction globale
(méthodes 1 et 2)

Intermédiaire réactionnel

Approximation de I’étape cinétiquement détermi-
nante (AECD)

Approximation des états quasi-stationnaires (AEQS)
Mécanisme par stades (ou en séquence ouverte)
Mécanisme en chalne (ou en séquence fermée)

Initiation (ou amorcage), propagation (ou maillon
de chaine), terminaison (ou rupture)

Porteurs de chaine
Initiateur de radicaux, transfert
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Un acte élémentaire...

U a. correspond a une réaction qui se fait directe-
ment a I’échelle des molécules.

QO b. fait intervenir au plus trois entités réactives.

O c.a une loi de vitesse qui peut étre déterminée
expérimentalement.

O d. admet un ordre égal a sa molécularité, c’est-a-
dire au nombre d’entités réactives.

Cochez les affirmations correctes

U a. un radical est une espéce chimique qui possede
un doublet d’électrons non liant.

Q b. la rupture d’une liaison est homolytique lors-
qu’elle se fait avec égale répartition des élec-
trons liants.

U c.la molécularité désigne le nombre d’atomes
qu’il y a dans les réactifs d’un acte élémentaire.

O d. un état de transition est parfois appelé un com-
plexe activé.

Lors du déroulement d’un acte élémentaire. ..

4 a. I’évolution du systeme est figurée par la varia-
tion de son énergie potentielle au cours du
temps.

O b. I’énergie potentielle du systeme doit augmenter
suffisamment pour que 1’obtention des produits
soit effective.

U c. il se forme un état transitoire entre les réactifs et
les produits appelé intermédiaire réactionnel.

QO d. il y a une collision entre deux entités chimiques.

Un acte élémentaire...

U a. est une réaction qui suit la loi expérimentale
d’ Arrhenius.

U b. a une constante de vitesse qui s’exprime en
fonction de la température du milieu par la rela-
tion d’ Arrhenius.

U c. a une vitesse qui augmente avec la température
du milieu.

O d. a une vitesse qui augmente avec les concentra-
tions des réactifs de 1’acte élémentaire.

Le mécanisme d’une réaction...

QO a. est souvent constitué de plusieurs actes élémen-
taires, et plus rarement d’un seul.

O b. est établi par observation directe des collisions
entre les molécules.

O c. est un modele qui doit rendre compte au mieux
de toutes les observations quant a la cinétique
de la réaction globale.

U d. fait apparaitre un ou plusieurs intermédiaires
réactionnels des lors qu’il y a au moins deux
actes élémentaires.

Un catalyseur d’une réaction...

U a. augmente la vitesse de la réaction sans modifier
le bilan de matiere.

O b. accélere la réaction sans modifier le mécanisme
réactionnel.

QO c. apparait dans la loi de vitesse de la réaction.

O d. est consommé puis reformé au cours du méca-
nisme réactionnel.

L’approximation de I’étape cinétiquement détermi-

nante...

U a. concerne éventuellement un ensemble d’actes
élémentaires successifs.

Q b. est applicable lorsqu’un acte élémentaire est
beaucoup plus lent que tous les autres.

U c. indique qu’un acte élémentaire impose sa vites-
se aux actes élémentaires qui le suivent, et donc
a la réaction globale.

O d. consiste a considérer que les produits de la
réaction globale ne peuvent pas étre formés
plus rapidement que 1’intermédiaire réactionnel
le plus lentement formé.

L’approximation des états quasi-stationnaires. ..

O a. est applicable a tout intermédiaire réactionnel
formé par une étape facile et consommé par une
ou plusieurs étapes difficiles.

Q b. concerne exclusivement les mécanismes en
chaine.

O c. n’est pas valide en toute rigueur au tout début de
la réaction.

QO d. consiste a considérer que la concentration d’un
intermédiaire réactionnel est quasiment
constante au cours du temps et donc a négliger
sa vitesse de formation devant les vitesses des
actes élémentaires.

Cochez les affirmations correctes

O a. dans un mécanisme en séquence ouverte, les
actes élémentaires se font successivement et
toujours dans le méme ordre.

U b. un mécanisme en chaine commence par I’initia-
lisation et finit par la terminaison.

O c.dans un mécanisme en séquence fermée, la
séquence fermée est responsable de la transfor-
mation de matiere principale.

Q d. les intermédiaires réactionnels d’un mécanisme
en chaine sont appelés des porteurs de chaine.
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On considere la réaction chimique dont 1’équation stce-
chiométrique est la suivante :

ZNO(g) + 2H2(g) - 2H20(g) + NZ(g)

a. Cette réaction peut-elle étre un acte élémentaire ?
Justifier.

On propose pour cette réaction le mécanisme suivant :

ki
2NO k_<_—)N202
—1

(équilibre rapide) (1)

k>
N,O, + H, —— N, + H,O, (étape difficile) (2)

0, + Hy —— 2H,0  (étape facile)  (3)
La réaction (1) est un équilibre rapide : les réactions direc-
te de constante k; et inverse de constante k_; sont suffi-
samment rapides pour que 1’équilibre chimique soit établi
a tout instant.

Autrement dit, on considére que les vitesses des réactions directe et
inverse sont égales a tout instant.
b. Le mécanisme proposé est-il en accord avec le bilan de
matiere que traduit la réaction globale ?

c. A quelle(s) espece(s) peut-on appliquer I’AEQS
(approximation des états quasi-stationnaire) ? Justifier.
d. Etablir I'expression de la vitesse de la réaction globale

en fonction des concentrations de NO et H,. La réaction

admet-elle un ordre ?

e. Retrouver le résultat en utilisant éventuellement une
autre approximation que 1’AEQS.

f. Peut-on comparer k;, et k3 ? Que prévoit-on ?

On s’intéresse a une réaction de décomposition en phase
gazeuse a volume constant. Soit A le gaz considéré, et (R)
la réaction de décomposition de A :

(R) A=B+C

Le mécanisme proposé pour cette réaction est le suivant,
avec A* une espece excitée :

k
2A _)<1—A + A*
k_y

a—2.pic
a. Déterminer 1’expression de la vitesse volumique de la
réaction globale (R). Cette réaction admet-elle un
ordre ?
b. Montrer que cette loi de vitesse permet de tendre vers un
ordre 1 par élévation de la pression et vers un ordre 2 par
abaissement de la pression.

TESTS & EXERCICES

La réaction d’époxydation d’un alcene conduit a la forma-
tion d’un oxacyclopropane comme dans I’exemple ci-des-

sous :
/ époxydation
y— Cpoxydation >_<\0

Le peroxyde d’hydrogene peut étre utilisé selon 1I’équation
steechiométrique suivante :
alcene + H,O0, — époxyde 4+ H,O

On propose le mécanisme suivant pour la réaction cataly-
sée par le méthyltrioxorhénium ReO;(CH;) noté MTO.

| Ky I_0
0:%6:0 + H0, <k_' O:l}le\cn) A + H,O
MTO O ! 0
H,0 CH,
o 02 \/,(3)
A+ H0O, T—= T>Rel7 B
ko [0 X IINe)

k.
A + alcéne —— époxyde + MTO
k.
B + alceéne —— époxyde + A + H)0

Les actes élémentaires renversables sont des équilibres qui
s’établissent tres rapidement et les actes élémentaires non
renversables sont des réactions plutot difficiles.

a. Ce mécanisme est-il en accord avec le bilan de matiere
de la réaction globale ainsi que le role catalytique du
MTO ?

b. Quels sont les intermédiaires réactionnels ?

c. Est-il possible de leur appliquer 1’approximation des
états quasi-stationnaire (ou AEQS) ? Expliquer.

(D’apres Enstim)
On réalise la monobromation radicalaire du méthylcyclo-

hexane noté RH. La réaction, effectuée en présence de
lumiere, a pour équation steechiométrique :

RH + Br, — RBr + HBr

On propose le mécanisme suivant pour la réaction, en
notant k; la constante de vitesse d’un acte élémentaire (i) :

Br, L 2Br* (1)
RH + Br* L HBr +R® 2)
Br, + R*® L) RBr + Br* 3)
2Br* L) Br, “)
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TESTS & EXERCICES

a. Le brome est un halogene. Justifier que Br® est un radi-
cal.

b. De quel type de mécanisme s’agit-il ? Justifier et identi-
fier les différents actes élémentaires.

c. On choisit d’exprimer la vitesse de la réaction globale
en fonction de la vitesse de formation de RBr. A 1aide
d’approximations éventuelles, que 1’on précisera,
retrouver la loi de vitesse de la réaction.

d. La réaction admet-elle un ordre ? Préciser.

(D’apres CCP)
L’action de I’acide nitrique sur un noyau aromatique
comme celui du benzeéne conduit a la nitration de la molé-
cule. Le composé aromatique sera désigné par la formule
générale ArH. Le mécanisme de la nitration est le suivant :

k
HNO; + H,S0, ~= H,NO? + HSO; )
k1
k:
H,NO? > H,0 + NO} )
k—2
k
NOI + ArH ——> ArHNOj 3)
k.
ArHNO ——> ArNO, + H* 4)

On précise que I’acte élémentaire (1) peut étre considéré

comme un équilibre rapide dans les sens direct et indirect.

On parle de quasi-équilibre.

a. Bst-il possible d’appliquer I’ AEQS a H,NO7 ? Justifier.

b. A quelle(s) condition(s) peut-on appliquer I’AEQS 2
NOj ? On supposera par la suite que cela est possible.

c. Etablir I’expression de la vitesse volumique de dispari-
tion du dérivé ArH (assimilée a la vitesse de la réaction
de nitration) en fonction des concentrations des produits
stables et des constantes de vitesse.

d. Comment se simplifie cette expression dans le cas d’un
dérivé aromatique tres réactif, autrement dit d’un dérivé
qui réagit trés rapidement ? La loi de vitesse présente-t-
elle alors un ordre ?

(D’apres Véto)
On étudie la dissociation du chlorure de sulfuryle SO,Cl,.
C’est un composé peu stable qui se dissocie totalement a
haute température en dioxyde de soufre gazeux et dichlore
gazeux selon la réaction d’équation steechiométrique sui-
vante :

802C12<g) —> SOz(g) =+ Clz(g)

a. Dans des conditions isothermes, quelle est la relation de
proportionnalité qui lie la pression partielle en SO,Cl,,

notée Pso,ci,, et la concentration en SO,Cl,, notée
[SO,Cl,], dans le mélange ?

On donne les graphes retracant 1I’évolution de la pression
partielle en SO,Cl,, Pso,ci,, en fonction du temps ¢ pour
différentes pressions partielles initiales en SO,Cl, a une
température donnée.

p(SO ,Cl,) (bar)

2,00

1,50

1,00

t (min)

b. A I’aide des courbes, déterminer, pour chaque condition
expérimentale proposée, le temps de demi réaction ;.
Justifier

c. En justifiant succinctement, mais clairement la réponse,
en déduire I’ordre de la réaction.

d. Calculer la constante cinétique k.

Pour cette réaction, le mécanisme suivant a été proposé :

ki

S0,Cl, — 5  *SO,CI+CI* (1)
*S0,Cl 2, so,+cr )
Cl +S0,Cl, —>  Cl+ *SO,Cl (3)
SO,CI4+Cl*  —s 80, +Cl, @)

e. En utilisant I’approximation des états quasi-stationnaires
(AEQS) ou principe de Bodenstein, donner la loi de
vitesse suivie par SO,Cl, et retrouver ainsi 1’ordre de la
réaction.

(D’apres Mines-Ponts)
On considere la réaction entre les ions thallium T1" et les
ions cérium Ce** en solution aqueuse dans un domaine ot
n’interviennent que les couples redox TI*/TIT et
Ce**/Ce’* . La réaction se fait en présence d’ions Ag™ et
la vitesse volumique de cette réaction s’exprime par la rela-
tion :
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Agt][Ce*][TIH
v= kw, avec k la constante de vitesse
[Ce*r]

Le mécanisme proposé pour cette réaction est le suivant :

k
Ag' +Ce*t = Ag + Cet ()
k_1
k:
AZt + TIY —— Ag* + TI* )
k:
T+ + Ce*t ——s TI*+ 4 Ce>* 3)

a. Quelle est I’origine de la loi de vitesse de la réaction ?
b. La réaction admet-elle un ordre au cours du temps ?
c. Quel role semble jouer I’ion Ag™ ? Justifier.

d. Etablir I équation stoechiométrique de la réaction.

e. Quel est le type de mécanisme réactionnel proposé ?
Justifier.

f. Exprimer la vitesse globale de la réaction, notée v.
g. Appliquer le principe de Bodenstein (ou AEQS) aux
intermédiaires réactionnels.
h. En déduire I’expression de v en fonction des k;, [Ag"],
[TI*], [Ce**] et [Ce*t].
i. A quelle condition retrouve-t-on la loi de vitesse proposée
dans I’énoncé ? Exprimer alors la constante de vites-se k.

La pyrolyse de I’éthanal, c’est-a-dire sa décomposition
sous I’effet d’une élévation de température, a lieu en phase

On peut étudier la cinétique de 1’oxydation du monoxyde
d’azote, traduite par 1’équation steechiométrique (ox) :

2NO(g) + Ozg) = 2NOxy (0x)

On sait que cette réaction admet un ordre. Le mécanisme
proposé est :
ki

2NO == N,0, (1)
k1
k;
N;0, + 0, —— 2NO, @)

L’équilibre (1) est un équilibre rapide de constante K .

a. Quel est le type de mécanisme ?

b. Le mécanisme proposé est-il en accord avec 1’équation
steechiométrique de la réaction globale ?

TESTS & EXERCICES

gaz et présente un ordre global 2, avec un ordre partiel 3/2
par rapport a I’éthanal et un ordre partiel 1/2 par rapport au
dioxygene présent dans I’ air.

Pour expliquer les observations expérimentales, on propo-
se le mécanisme suivant :

CH;CHO + O, — CH3CO* + HO3 k(1)
HOj + CH;CHO — CH;CO®* +H,0, &k (2)

CH;CO* —> CO + CH3 k3
CH; + CH;CHO —> CH, + CH;CO® ks (4)
2CH; — C,H, ks (5)

a. Quel est le type de mécanisme ? Identifier chacune des
étapes €élémentaires.

b. Quels sont les produits de la pyrolyse de 1’éthanal ? Eta-
blir le bilan de matiere majeur de la réaction.

c. Etablir le bilan de matiere mineur de la réaction. Quelle
observation expérimentale peut contribuer a valider ce
mécanisme ?

On choisit d’exprimer la vitesse de la réaction globale en

fonction de la vitesse de disparition de 1’éthanal.

d. Exprimer cette vitesse en fonction des constantes de
vitesses des actes élémentaires et des concentrations en
éthanal et en dioxygene.

e. Retrouve-t-on la loi de vitesse expérimentale ? A quelle
condition ?

Il s'agit de supposer que la vitesse des étapes de propagation est
beaucoup plus importante que les vitesses des autres actes
élémentaires. Cette condition est vérifiée en pratique et on dit que la

longueur de chaine estimportante ou bien que la chaine réactionnelle
est longue.

c. Exprimer la vitesse de la réaction en fonction des
concentrations. Préciser I’ordre de la réaction et I’ex-
pression de la constante de vitesse globale k.

Les valeurs de la constante de vitesse k,, sont ensuite éva-
luées pour différentes températures :

T (K) 150 180 210 230

ka
1,41.10* | 1,33.103 | 2,53.102 | 1,05.10%

(L2.mol2.s71)

d. L’unité de la constante de vitesse est-elle en accord avec
I’ordre global de la réaction ?

e. Montrer que la réaction vérifie la loi d’Arrhenius et
déterminer la valeur de son énergie d’activation.

f. Exprimer 1’énergie d’activation de la réaction en fonction
des énergies potentielles d’activation des actes élémentaires.
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Le peroxyde d’hydrogene H,O, n’est pas stable en solu-
tion aqueuse, et peut se dismuter en dioxygene et en eau.
Néanmoins des solutions aqueuses de peroxyde d’hydro-
gene (nom commercial : eau oxygénée) existent car la dis-
mutation présente un blocage cinétique. On observe expé-
rimentalement que la présence d’ions Fe?* dans la solution
favorise cinétiquement la dismutation. On admet que le
mécanisme suivant est en accord avec les observations
expérimentales :

Fe** + H,0, —> Fe™* + HO* + HO~ &, (1)
HO* + A —> HO$ 4+ H,0 kh Q)

Fe’* + HO®* — Fe’* +C ki (4)

a. Pourquoi peut-on attribuer a chaque acte élémentaire
une constante de vitesse ?

b. Identifier les especes A, B et C et réécrire le mécanis-
me en précisant leurs formules chimiques.

¢. Quel type de mécanisme est-ce ? Justifier.

d. Etablir le bilan de matidre principal. Est-il en accord
avec les données ?

e. Etablir le bilan de matidre secondaire. Fe>* joue-t-il le
role d’un catalyseur ? Justifier.

On associe a la réaction 1’équation steechiométrique obte-
nue en d. et on exprime sa vitesse en fonction de la vitesse
de disparition du peroxyde d’hydrogene.

f. Exprimer la vitesse de la réaction en fonction des
constantes de vitesse des actes élémentaires et des
concentrations.

g. La réaction admet-elle un ordre ? A quelle condition ?

h. Réécrire les actes élémentaires du mécanisme sur un
schéma en les reliant de fagon a faire apparaitre la
boucle de propagation (ou maillon de chaine).

(D’apres Enstim)
L’air atmosphérique est un mélange de gaz dont les consti-
tuants essentiels sont le diazote et le dioxygene. A ces
deux constituants s’ajoutent en quantités variables, mais
faibles, d’autres gaz, dont ’ozone O;. Cet ozone forme

une fine couche protectrice permettant de filtrer les rayon-
nements nocifs arrivant sur Terre.

Il s’agit d’étudier ici le mécanisme de la décomposition de
I’ozone et I’influence des chlorofluorocarbures (CFC) sur
cette décomposition, qui mene au probléme encore actuel
de ce qui est communément appelé « trou » de la couche
d’ozone.

L’ozone est thermodynamiquement instable par rapport au
dioxygene. Il peut se décomposer suivant la réaction
203(,) —> 30,(y), tres lente en I’absence de catalyseur, et

pour laquelle on propose le mécanisme suivant :

ki
0; =20, +0" (1)

k—y
k:
0, +0" 2520, (2

a. Rappeler la définition d’un intermédiaire réactionnel.
Illustrer votre définition d’un exemple tiré du mécanis-
me précédent.

b. Déterminer la loi de vitesse de la réaction précédente en
fonction de [O;], [O,] et des constantes de vitesse. On
appliquera pour cela le principe de Bodenstein, ou des
états quasi-stationnaires.

c. Il est admis que le dioxygene joue le role d’inhibiteur de
cette réaction. Justifier cette affirmation.

Dans les années 80, on a commencé a soupconner les CFC
d’accroitre cette destruction de 1’0zone atmosphérique. En
effet, la vitesse de décomposition de 1’ozone est fortement
accrue en présence de dichlore, qui peut étre formé par
réaction des CFC dans 1’atmosphere. Le mécanisme pro-
posé pour la destruction de 1’ozone est le suivant :

Cl 4+ 05 — CI0* + CIO3 (1)
Cl03 4+ 0y — CIO% + 0, @)
CIO3 + 05— CIO3 + 20, 3)
CIO% + CI0} —> C1, + 30, )

Le radical CIO® est détruit par un acte élémentaire qui ne

figure pas dans ce mécanisme, mais qu’il n’est pas néces-

saire de prendre en compte.

d. Quel est le type de mécanisme ? Justifier et préciser la
nature de chaque acte élémentaire.

e. Retrouver le bilan de matiere de la réaction globale a
partir du mécanisme.

On choisit d’exprimer la vitesse volumique de la réaction
1 d[Os]

2 dr

f. Montrer a partir du mécanisme que

k
v=ks /i[Og]m[Clz]”z, en explicitant le raisonne-
4

ment.
g. La réaction admet-elle un ordre ? Préciser.
h. Le dichlore est-il effectivement un catalyseur de la réac-
tion ? Justifier.

par v =

On définit la longueur moyenne de chaine, notée L, par le

quotient de la vitesse de la réaction globale par la vitesse

d’initiation.

i. Exprimer la longueur de chaine en fonction des k;, [Os3]
et [Cl,]. Quelle est I'influence de [Cl,] sur la longueur de
chaine ?
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5.21 Pyrolyse du diméthyléther

(D’aprés Ecole de I’Air)
Une pyrolyse est une décomposition provoquée par une
élévation de température. La pyrolyse du diméthyléther,
nom courant du méthoxyméthane, a été étudiée au voisi-
nage de 500 °C. Le diméthyléther répond a la formule chi-
mique CH,OCH,.

Le mécanisme proposé est le suivant :

CH;0CH; + CH} —> CH, + CH;0CHS (a)
2CH; —> C,H (b)

CH;0°* —> H* + H,CO ©
CH;0CH; + H* —> CH;0CH; + H, ()
CH;0CH; —> CH;0* + CH; (e
CH;0CH; —> H,CO + CH )

Données : énergies de liaison pour C-H, 415 kJ.mol~! et

pour C-0, 350 kJ.mol!.

Constante des gaz parfait : R = 8,31 J .K‘l.mol‘l_

a. Rappeler la définition d’un intermédiaire réactionnel.
Identifier les intermédiaires réactionnels dans ce méca-
nisme.

TESTS & EXERCICES

b. Identifier le type de mécanisme et le réécrire en mettant
les actes €lémentaires numérotés de (1) a (6) dans
I’ordre logique. Préciser la nature de chacun des actes
élémentaires. On note k; la constante de vitesse de 1’ac-
te élémentaire (i).

¢. Considérons I’acte élémentaire (1). Ecrire la formule déve-
loppée des différents radicaux pouvant se former par rup-
ture homolytique d’une liaison dans la molécule de dimé-
thyléther. Préciser dans chaque cas la liaison rompue.

d. On suppose que les facteurs préexponentiels des deux
réactions évoquées a la question précédente sont les
mémes et que 1’énergie potentielle d’activation est pra-
tiquement égale a 1’énergie de la liaison mise en jeu.
Evaluer le rapport des constantes de vitesse 2 500 °C.
Conclure.

e. Quels sont les porteurs de chaine ? Quelle est 1’équation
steechiométrique de la réaction de pyrolyse ?

f. Quels sont les produits dont on doit observer la forma-
tion de traces dans le milieu réactionnel ?

g. Exprimer la vitesse de la réaction de pyrolyse, a partir
du mécanisme, en fonction de la concentration en dimé-
thyléther.

h. Cette réaction admet-elle un ordre ?
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CORRIGES

Bonnes réponses : a., b., d.

c. Non, la loi de vitesse d’un acte élémentaire est écrite grace
alaloi de Van’t Hoff.

Bonnes réponses : b., d.

Bonne réponse : b.

a. Non, en fonction de la coordonnée réactionnelle notée CR !
b. Oui elle doit augmenter d’une valeur au moins égale a1’éner-
gie potentielle d’activation.

d. Non, seulement dans le cas d’un acte élémentaire bimolé-
culaire.

Bonnes réponses : b., c., d.

a. Non, la loi expérimentale d’ Arrhenius ne concerne que I’ étude
expérimentale d’une réaction globale. L’étude expérimentale
d’un acte élémentaire n’est pas possible.

c. Oui car I’énergie potentielle d’activation est une grandeur
positive.

Bonnes réponses : a., c., d.

Bonnes réponses : a., d.

b. Non, s’il n’y avait aucune modification du mécanisme, la
vitesse de la réaction serait inchangée.

c. Pas toujours, mais oui si I’influence de la concentration en
catalyseur sur la vitesse de la réaction a été étudiée en détails.

Bonnes réponses : a., c., d.

b. Non, la formulation est incorrecte, puisque les actes élé-
mentaires qui suivent I’étape cinétiquement déterminante se font
alaméme vitesse. I faut plutot affirmer que 1’acte élémentaire
est beaucoup plus difficile que les autres.

Bonnes réponses : c., d.

¢. Vrai car il y a nécessairement une période durant laquelle la
concentration en intermédiaire réactionnel augmente de fagon
significative puisqu’elle est nulle initialement.

Bonnes réponses : a., c.

b. Non, un mécanisme en chaine commence par une étape
d’initiation (!), qu’on peut aussi appeler amorcage.

d. Non, seulement les IR qui interviennent dans le maillon de
chaine, c’est-a-dire la boucle de propagation.

Réduction du monoxyde d’azote
(Utilisation de la méthode n°lI)

a. Ce ne peut pas étre un acte élémentaire car une molécula-
rité de 4 est trop importante. Une collision entre quatre entités
est trop peu probable.

b. Il s’agit d’un mécanisme par stades car on ne peut pas iden-
tifier une boucle de propagation. Le bilan de matiere s’obtient
par la somme des actes élémentaires (1), (2) et (3) :

2NO + N,O, + H, + H,0, + H,
= N202 + N2 + H202 + 2H20

Soit plus simplement :
2NO + 2H, = N, + 2H,0

On retrouve bien le bilan de matiere correspondant a la réac-
tion globale.

c. L’application de I' AEQS n’est possible qu’aux intermédiaires
réactionnels (IR) formés par une étape difficile et consommés
par une ou plusieurs étapes faciles. Les IR sont N,O, et H,O,
car ils sont formés puis consommés dans le mécanisme. Pour
N,O,, I’AEQS n’est pas valide car il est formé par la réaction
directe (1) rapide et consommé par la réaction (2) difficile. A
priori sa concentration augmente dans le milieu et ce n’est pas
un état quasi-stationnaire. Pour H,O,, I’AEQS est valide car
il est formé par la réaction difficile (2) et consommé par la ré-
action facile (3). Consommé par (3) sitot formé par (2), il ne
peut pas s’accumuler dans le milieu et sa concentration reste
faible et surtout quasi-constante. Il s’agit d’un état quasi-sta-
tionnaire.

d. Nous avons deux possibilités pour exprimer la vitesse vo-
lumique de la réaction :
d[N;] 1 d[H,0]
= ou v=-——
dt 2 dt

« Il ne faut pas exprimer la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse
de disparition de NO car NO intervient dans un équilibre rapide et donc
sa variation de concentration n'est pas représentative de la vitesse a
laquelle se fait la réaction globale.

+ Ce n'est pas génant de considérer la concentration en H,0 car nous
sommes en phase gazeuse et pas en solution aqueuse.

Prenons par exemple la seconde possibilité. D’apres le méca-
nisme réactionnel, la vitesse de formation de H,O s’exprime

en fonction des vitesses des actes élémentaires :

d[H,0] 1 d[H,0]

— =2 = - ———— =v3 = k3[H,0,][H,].
ar V3 =V T U3 3[H20,][H;]

Il s’agit d’exprimer [H,O,] car la loi de vitesse ne doit pas faire

apparaitre les concentrations des IR. Appliquons I’AEQS a

HzOz 5

d[H;0,]

O0=v,—v3= vy =103
dt

= v =3 = vy = kr[N,0,][H:]
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11 s’agit d’exprimer [N, O] car la loi de vitesse ne doit pas faire
apparaitre les concentrations des IR. Pour la réaction (1), les
vitesses des réactions directe et inverse sont égales a tout ins-
tant (équilibre rapide) : v; = v_; = k[NOJ* = k_,[N,0,]

ki [N2O]

Ki=—=
— A= T Nop

avec K la constante de réaction.

k
On en déduit : [N,0,] = k—‘[NO]2
—1

v= %[Hz][NOJ2

-1

=

. dIN ) ) o )
Le choixv = [dtz] conduit en faitau méme résultat et plus rapidement,

mais alors la question e. n'a plus lieu d'étre...

e. Il s’agit d’utiliser I’approximation de 1’étape cinétiquement
déterminante (AECD). Dans ce mécanisme par stades, 1’étape
(2) est difficile et impose sa vitesse a 1’étape (3). La vitesse de
la réaction globale est donc égale a celle de 1’étape (2) :
v = v,. Et cela conduit au méme résultat.

f. La comparaison est possible car ces constantes de vitesse ont
la méme dimension : I’ordre (égal a la molécularité pour un acte
élémentaire) des réactions (2) et (3) est en effet le méme. Comme
I’étape (2) est difficile alors que I’étape (3) est facile, on pré-
voit : ky < kj.

Décomposition en phase gazeuse
a. Exprimons la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse
de formation d’un des produits, par exemple B, a partir de I'équa-
. [B] . . .
tion (R) : v = TR Ensuite, exprimons la vitesse de forma-

tion de B a partir du mécanisme :

d[B]
—— =1 =klA"] = v =k[A7]
dt
Il s’agit d’exprimer la concentration en A*, car ¢’est un IR. On

suppose qu’on peut lui appliquer I’AEQS :

d[A*

[dt I ~O0=v,—v_— v
= 0=k [A]* — k_1[A][A*] — ky[A*]
— [A%] KAP e finalement

= ————  Donc finalement :
k_i[A] + ky
kiky[AT?
V= ————
k_1[A] + k>

La loi de vitesse obtenue montre que la réaction n’admet pas
d’ordre.

CORRIGES

L'AEQS est nécessaire pour répondre a la question, méme sil'énoncé ne
donne aucune indication sur la validité de son utilisation.

b. La réaction se fait a volume constant, donc si la pression aug-
mente, la concentration des especes augmente aussi, en parti-
culier celle de I’espece A.

On peut considérer que la pression peut étre suffisamment éle-
vée pour que le terme k, soit négligeable devant le terme k_;[A]
a tout instant. Dans ce cas :

kika[AT? kika[A]?
ky K k_1[A] = v = ~
2 halal kalAl+k  kolA]
kik,[A
— | v = L[] et I’on tend donc bien vers une réaction

k-

d’ordre 1 par une élévation de pression.

On peut considérer au contraire que la pression peut étre suf-
fisamment faible pour que le terme k_;[A] soit négligeable de-
vant le terme k, a tout instant. Dans ce cas :

kik[AP kiko[AT
k_([A] + ko ka

= | v = k;[A]* | et I’on tend donc bien vers une réaction

d’ordre 2 par une diminution de pression.

k_l[A] < k2 ==

Epoxydation catalytique des alcénes

a. Pour ce mécanisme par stades, le bilan de matiere peut étre
retrouvé en sommant tous les actes élémentaires, de telle sorte
que les IR n’apparaissent pas :

2alcene + 2H,0, —> 2¢époxyde + 2H,0

A un facteur multiplicatif prés, on retrouve bien le bilan de ma-
tiere de la réaction globale. Le MTO n’apparait pas dans le bilan,
il est consommé puis régénéré au cours du mécanisme réac-
tionnel, en accord avec son rdle catalytique.

b. Les IR sont formés puis consommeés au cours du mécanisme,
donc il s’agit des especes A et B.

c. Les IR A et B sont formés par des équilibres rapides et
consommés par des étapes plutdt difficiles, donc I’ AEQS n’est
pas applicable.

Bromation du méthylcyclohexane

(Utilisation de la méthode n° 2)

a. Etant un halogene, le brome a une configuration de valence
en s p°. Avec un nombre impair d’électrons de valence, le brome
Br est nécessairement un radical, d’ou la notation Br®.

b. Il s’agit d’'un mécanisme en chaine car les étapes (2) et (3)
constituent une boucle de propagation. Elles peuvent en effet
se faire indépendamment des autres étapes car elles reforment
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dans leur ensemble les IR qu’elles consomment. L étape (1) est1’ini-
tiation (ou amorcage) et I’étape (4) est la terminaison (ou rupture).

d[RBr]

c. La vitesse de la réaction globale est : v =

d[RBr]
dt
11 faut exprimer la concentration en R*, car il s’agit d’un IR.
Pour cela, on suppose que les IR Br® et R® sont assez instables
(formés par une étape difficile et consommés par une ou plu-
sieurs étapes faciles) pour qu’on puisse leur appliquer I’ap-
proximation des états quasi-stationnaires ou AEQS :
d[R’] d[Br°]
dt
= v, = v3 et par somme des deux équations : v; = v4

. D’apres

le mécanisme réactionnel : v = = v3 = k3[Bry][R°].

~0=v,—v; et ~0=2v; — vy +v; — 204

Ces deux égalités permettent d’exprimer la vitesse de la réac-
tion globale :

vy = v3 = v, =—> v = kp[RH][Br*]
et vy = vy = k[Br,] = ks[Br°J?

= [Br*] = ,/%[Brz]‘”.
4
ky 1/2
v =k,.| —[RH][Br,]"
\ ka

D’ou v = k»[RH][Br*] =

d. L’expression obtenue montre que la réaction admet un ordre
global 3/2, avec un ordre partiel 1 par rapport au méthylcy-
clohexane et un ordre partiel 1/2 par rapport au dibrome.

Cinétique d’une nitration

a. ’équilibre (1) est rapide, donc la réaction directe (1) qui forme
H,NOY n’est pas une étape difficile. H,NOZ n’est donc pas
en situation d’état quasi-stationnaire.
b. L’ AEQS est applicable 2 NOJ si I’étape (2) qui forme NO;
est nettement plus difficile que les étapes (—2) et (3) qui le
consomment.
c. D’apres le mécanisme :

d[ArH]

v = yTE v3 = k3[NOF ][ArH].

Appliquons I’AEQS a NOj : ~0=v;, —v,— 13

d[NO7]
T
= 0 = k,[H,NO? ] — k_,[H,0][NO] — k3[NOZ J[ArH]
ko[H,NOZ |
k_>[H,0] + k3[ArH]
.
Dol v = k[NOFJ[ArH] = v = :L[S;Eﬁif/&}l]]

11 s’ agit encore d’exprimer la concentration en H,NO7 qui est
un IR. La réaction (1) est un équilibre rapide donc v; = v_; a
tout instant. D’ou :

= [NOJ ] =

ki[HNOs][H,SO4] = k_;[H,NO; ][HSO} ]
ki [HNO;][H,SO4]

= [H,NOj | = K\ HSO; | et finalement :
HNOs][H,SO.
ko[ ArH] x kyky 02123041
, k_|[HSO; |
k_>[H,O] + k3[ArH]

C'est un peu génant d'écrire une concentration en eau si c'est le solvant.
On peut éventuellement écrire v_, = k_,[NO3 ] en considérant en
quelque sorte une dégénérescence de I'ordre par rapport au solvant.Mais
cela ne change pas grand-chose.

d. Si ArH réagit treés rapidement au cours du mécanisme réac-
tionnel, c’est que la vitesse de la réaction (3) qui le consomme
est trés élevée, donc on peut supposer k_,[H,O] < k3[ArH].

_ kik; [HNO;[H;S0,]
k. [HSO;]

Dans ce cas :| v et la réaction n’a

pas d’ordre.

Les ordres partiels sont nécessairement positifs donc I'écriture

kik:
v= kLZ[HNO3][HZSO4][HSO;]*' ne permet pas d'affirmer que la

-1
réaction a un ordre.

Décomposition du chlorure de sulfuryle

a. On utilise le modele du gaz parfait pour les especes présentes.
L’équation d’état du gaz parfait pour SO,Cl, donne :

nso,cl
Pso,c1, V = nso,c, RT = Pso,cl, = #RT

soit Pso,c1, V = [SO,CL]RT, avec (RT) constant dans des

conditions isothermes.

b. Soit [SO,Cl, ]y la concentration initiale. Le temps de demi

réaction est tel que la moitié du réactif limitant est consommé,

[SO,Cly]o
2

tielle est proportionnelle a la concentration, en notant P, la

soit : [SO,Cl]i—y,, = . Et comme la pression par-

pression partielle en SO,Cl, a I'instant #;, et Py la pression

P
partielle initiale en SO,Cl, : Py = 70. On peut observer alors

que pour chacune des courbes (donc chaque condition expéri-
mentale), la pression partielle en SO,Cl, est divisée par 2 au
temps : ¢, = 35 min.

c¢. Le temps de demi réaction ne dépend pas de la pression par-
tielle initiale en SO,Cl,. Celle-ci est proportionnelle a la
concentration en SO,Cl,, donc le temps de demi réaction est
indépendant de la concentration initiale en SO, Cl,. On peut donc
affirmer que la réaction est d’ordre 1 par rapport a SO,Cl,.
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In 2 In 2
d.Pourunordre 1 : t;, = = == k= —=

t2

= AN : k = 0,020 min™!
Cette égalité est valable parce que le coefficient stoechiométrique pour
SO,Cl, vaut 1 dans 'équation de la réaction. Sinon, il faut faire apparaitre

le coefficient stoechiométrique.

e. ’énoncé invite a considérer que la vitesse de la réaction est :

d[SO,Cl,]
B dt
\ B d[SO,Cl] .
Or d’apres le mécanisme, on a : B P——— V) + v3 soit :

v = ki[SO,Cl,] + k3[SO,CLJ[CI°] .

11 faut exprimer [CI°*] en fonction des données car il s’agit de
la concentration d’un IR. Appliquons I’AEQS aux intermédiaires
réactionnels radicalaires *SO,Cl et CI° :

d[*SO,Cl

M%OZU]_UZ'FUB_IM (1)
dt

d[CI*]

T%O=UI+U2_U3_U4 (2)

La somme (1) + (2) donne 0 = 2v; — 2vy, soit v; = vg4.
La différence (1) — (2) donne 0 = —2v, + 2vs, soit v, = v3.
Or v; = vy = k1[SO,ClL,] = k4[*SO,Cl][CI°]
ki1[SO,Cl,]
ka[Cl°]
Et v, = v3 = ky[*SO,Cl] = k3[SO,CL][CI°]

kl[SOQ(:lz] _ ° °l= @
= k= =S = kISO:CLIICI] = [CI] = \/; '

= [*SO,Cl] =

Kk
On réinjecte : v = k;[SO,Cl,] + k3[SO,Cl,] kl—kz
3K4

kikaks

ki +

v = [SO,Cl;]

4

On retrouve bien la loi de vitesse expérimentale, avec un
ordre 1.

Le mécanisme est un mécanisme en chaine, dans lequel les étapes (2)
et (3) constituent le maillon de chaine.

Oxydation des ions thallium
a. Pour une réaction globale, la loi de vitesse est déterminée
expérimentalement.
b. L’expression de la loi de vitesse montre que la réaction n’a
pas d’ordre.
c.L’ion Ag* joue le role d’un catalyseur, car il est présent ini-

tialement dans le milieu réactionnel et accélere la vitesse de la
réaction car la vitesse est proportionnelle a sa concentration.

CORRIGES

Le role catalytique se traduit par son intervention dans le mécanisme
réactionnel, ol I'on peut vérifier qu'il est consommé, puis régénéré au cours
du mécanisme.

d. Il est possible de procéder en sommant les actes élémentaires
du mécanisme (car ¢’est un mécanisme par stades) ou bien en
écrivant I’équation a partir des couples redox :
TIT + 2Ce*t = T+ + 2Ce*
e. Il s’agit d’'un mécanisme par stades, caril n’y a pas de boucle
de propagation.
f. Exprimons la vitesse en fonction de la vitesse de formation
d’un des produits. On choisit TI** car c’est celui qui intervient
d[TPP]
dt
g. On identifie deux intermédiaires réactionnels, Ag>* et TI>*.
Le principe de Bodenstein revient a considérer que leur vitesse
de formation est négligeable et peut étre considérée comme
nulle :

le moins dans le mécanisme : v =

d[TI>] d[Ag"]
7 ~0=uv, —v3et h ~0=vi—v_; — 1,
—> Uy = V3 =V — Vg
[ l3+ 2
h. De plus, =v; = v = vy = k[TIT][Ag>].

I1s’agit d’exprimer la concentration en IR Ag2+ Uy =V — U
= k[TIT][Ag*] = ki [AgT][Ce*"] — k_[Ce*t][Ag*]

ki[Ag*][Ce*"]
ko[TIH] + k_ [Ce3+]’

D’oli v = k[TIT][Ag>"]

[Ag”T] =

_ kik[TIM][Ag*I[Ce*]

S =
ko[ TIH] 4 ki [Ce*]

i. On retrouve la loi de vitesse a la condition que
k[ TI] <k [Ce’*].

kiky [TIT][AgH][Ce*t] kiks

Alors:v= —— = — —et|lk= —

ors : v e [Co] et| k .
Pyrolyse de I’éthanal

(Utilisation de la méthode n° 2)

a. [l faut identifier une éventuelle boucle de propagation, c’est-
a-dire un ensemble d’au moins deux étapes élémentaires qui
peut se faire indépendamment des autres étapes. C’est le cas
des étapes (3) et (4) qui, dans leur ensemble, reforment les IR
CH3 et CH3CO* dont elles ont besoin en tant que réactifs. Donc
les étapes (3) et (4) sont les étapes de propagation d’un méca-
nisme en chaine. L’ étape (1) est I'initiation et I’ étape (5) est la
terminaison.

Enfin, I’étape (2) qui, a la fois, consomme un IR (HO3) et en
forme un (CH3CO®) n’est pas une étape de propagation car elle
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ne peut pas étre incluse dans la boucle de propagation. Elle né-
cessite en effet HOS pour se faire, qui n’est formé que par I’ étape
(1). L’étape (2) n’est pas indépendante de I’initiation donc est
une étape de transfert de centre actif (ou étape de transfert).

b. Les produits de la réaction globale sont formés par les étapes
de propagation, soit (3) et (4). Les produits sont CO et CH,,.
Le bilan de matiere majeur est celui de la réaction globale et
s’obtient en sommant les étapes de la boucle de propagation :

(3) + (4) = | CH;CHO = CH, + CO

c. Le bilan de matiere mineur est le bilan de matiere obtenu a
partir des autres étapes que celles de propagation. Commengons
par sommer les étapes élémentaires concernées :
(1) +(2) + (5) = 2CH3CHO + O, + 2CHj}

= 2CH3CO’ + CzH(, + H202

11 faut alors sommer en plus 2 x (3) pour éliminer les IR res-
tants et on obtient :

2CH;CHO + O, = C,H¢ + H,0, 4-2CO

Le bilan mineur s'obtient donc par (1) +(2) + (5) + 2 x (3).Qu'il faille ajouter
une étape de propagation n'est pas génant car une étape de propagation
se fait un trés trés grand nombre de fois pour le bilan majeur. Elle peut
se faire deux fois de plus pour le bilan mineur, cela est négligeable au niveau
macroscopique.

Ce bilan mineur montre la formation de C,H, et de H,0, qui

n’apparaissent pas dans le bilan majeur. L’observation de
traces de ces produits formées au cours de la réaction peut contri-
buer a valider le mécanisme.

d. On exprime la vitesse volumique de la réaction :

d[CH;CHO]
B dt
5 P d[CH;CHO]
Or d’apres le mécanisme : v = B Pa—— v+ v+ v
Appliquons I’AEQS a tous les IR :
d[CH;CO*
¥%0=vl+vz—v3+v4 (1)
dt
d[HO3]
dr v — U 2
d[CHS]
~O0=v3—vy—2 3
dr U3 — U4 Us (3)

Et on en déduit des équations plus simples :
Q= v=vncet()+B3) = v +v, —2v5=0
—> V] = Vs

Alors (1) = 2v; = v3 — vy

et finalement : 2v; = 2v, = v3 — vy = 205

D’ou:v = v + vy + vy = 2v; + vy soit :

v = 2k;[CH;CHO][O:] + k4[CH;CHO][CHS]

On choisit v, et pas v, car dans I'expression de v,, il y a la concentration
d'un IR qui intervient.Et ce n'est pas le cas pour v, .

11 faut alors exprimer la concentration de CHS car c’est un IR.

Ilfaut utiliser les égalités sur les vitesses, mais pas au hasard | On a en téte
la loi de Van't Hoff qui permet de considérer que les vitesses des actes
élémentaires dépendent des concentrations des réactifs. Si possible, on
évite d'utiliser des vitesses des actes élémentaires qui introduisent
d'autres concentrations d'IR, par exemple v, ou v;.

On peut utiliser vy, v4 ou vs qui ne dépendent pas de la concen-
tration d’un IR, a part celle de CH3 mais c’est ce qu’on veut.
On remarque que v; = vs donne le résultat :

= k;[CH;CHO][O,] = ks[CH3]?

k 12
— [CH3] = (k_‘) [CH;CHO]'/2[0,]'/
5

v = 2k [CH3CHO][O,]

— ky 1/2
+ ky <k—) [CH;CHOJ*/?[0,]"/?
5

e. D’apres I’expression obtenue, la réaction n’a pas d’ordre. Mais
on retrouve les ordres expérimentaux si le terme de gauche est
négligeable devant celui de droite, autrement dit si une étape
de propagation est bien plus rapide que les autres étapes €lé-
mentaires : 2v; K vy = v = 20; + vy X vy

&\ 2
= |v="Fy (#) [CH;CHOJ/?[0,]"*
5

Il ne faut pas systématiquement effectuer I'approximation de chaines
réactionnelles longues. Parfois ce n'est pas nécessaire pour retrouver la
loi de vitesse expérimentale,comme par exemple dans I'exercice n°5.13.

Oxydation du monoxyde d’azote

a. Avec seulement deux actes élémentaires, il s’agit d’un mé-
canisme par stades.

b. La somme des actes élémentaires permet de retrouver le bilan
de matiere de la réaction globale :

(1) + (2) => 2NO + 0, = 2NO,

c. Exprimons la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse

. 1 d[NO,] . o
de formation de NO, : v = 2 ar . D’apres le mécanisme :
d[NO;]
0 2 = 20, = 2k,[N,0,][0,] donc v = k,[N,0,][0,]

Il faut exprimer la concentration en N, O, car c’est un IR. Soit
la constante d’équilibre de la réaction (1) :

_ IN,01]
~ [NOP

= [N,0,] = K;[NOP

= | v = kK, [NOJ*[0;]
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La réaction est d’ordre global 3 et k,, = k2 K.

d. Utilisons la notation V pour désigner le symbole dimensionnel
d’un volume, N celui d’une quantité de matiere et 7' celui d’un
temps : v = ky, [NOJ?*[0,]

= N.V T = [k, J(N.V™1)3

= [koe] = V2.N72.T!

Une unité adaptée pour k,, est donc bien L2.mol2.s71.

e. Faisons I’hypothese que la réaction suit la loi d’ Arrhenius.
En ce cas, la relation d’ Arrhenius est vérifiée sur le domaine
de température considéré :

E, E, 1
kox = Aexp ~RT <:>lnk(,x=1nA—?7

avec A le facteur préexponentiel et E, I’énergie d’activation,
tous deux caractéristiques de la réaction. Une régression linéaire

1
sur la fonction In k,, = f (;) conduit a 1’équation

1
In k,, = —4,526+2 1117 avec |R| = 0,999 ~ 1. 1l s’agit

donc bien d’une droite moyenne et cela confirme que la réac-
tion vérifie la loi d’Arrhenius. On identifie (—E,/R) avec la
pente de la droite moyenne :

E, = —2111 x 8,314 ~ —17550 J.mol!

= | E, = —17,6 kl.mol™!

Il n'y a pas d’erreur de signe !! Il s'agit d’un rare exemple ou la réaction
suit la loi d’Arrhenius mais avec une énergie d'activation négative. Les
données montrent en effet que la constante de vitesse (donc la vitesse)
diminue lorsque la température augmente !! Le fait que I'énergie
d'activation, grandeur purement d'origine empirique, soit ici négative
montre bien qu'en général,elle ne représente pas une barriére d'énergie. ..

k
f. kor = koK avec K| = k—l la constante de I’équilibre (1)
-1

kik
:>k(,x=#:>1nk0x=1nk1+1nk2—lnk,l
-1
dlnk(,x_dlnk1+dlnk2 dlnk,l
dT ~—  dT dT dT

Ea _ Epa,l Epa.2 _ Epu,—]
RT? RT? RT? RT?
— E, = Epa.l + Epa,Z - Epa,fl

Avec E, <0,donc: Ep, 1 > Ep1 + Epap

Dismutation du peroxyde d’hydrogene

a. La loi de Van’t Hoff indique qu’un acte élémentaire admet
un ordre. En conséquence, on peut lui attribuer une constante
de vitesse.

b. Pour un acte élémentaire, comme pour toute réaction, il y a
conservation des éléments et de la charge. On en déduit :

CORRIGES

A =H;0,,B=0,et C =HO .D’ou:

Fe** + H,0, —> Fe** + HO* + HO~ (1)

HO®* + H,0, — HO; + H,0 2)
HOE + HzOz —> Hzo - Oz + HO*® (3)
Fe’* + HO®* — Fe’t + HO™ 4)

c¢. Les actes élémentaires (2) et (3) peuvent se faire indépen-
damment des autres : ils consomment et produisent dans leur
ensemble les centres actifs HO® et HO3 (ou IR). 11 s’agit donc
d’une boucle de propagation, caractéristique d’un mécanisme
en chaine.

d. Le bilan principal est obtenu en faisant la somme des actes
élémentaires (2) et (3) de propagation, soit :

2H,0, = O, + 2H,0.

Cela est conforme a 1’énoncé qui indique la transformation du
peroxyde d’hydrogene en dioxygene et en eau.

e. Le bilan secondaire est obtenu par somme des équations des
autres actes élémentaires :

(1) + (4) = H,0, + 2Fe’* = 2HO~ + 2Fe’*.

On observe que les ions Fe?* ne sont pas régénérés au cours
du mécanisme réactionnel, mais oxydés en ions Fe*. Fe* n’est
donc pas un catalyseur. Il joue le role d’un initiateur car il per-
met d’amorcer le mécanisme en chaine lors de la premiere étape
(initiation).

Faire la différence entre un catalyseur et un initiateur n'est pas toujours

évident. lIs favorisent tous deux cinétiquement la réaction, mais un
catalyseur doit nécessairement étre régénéreé.

. o 1 d[H,0;] R
f. La vitesse de la réaction est : v = T a Or d’apres
. d[H,0,]
le mécanisme, on a —u = —v; — Vv — V3.
D 1 d[H,0,] 1( + gt )
e ) = —m=—7—— = =( v (%
one T T
Appliquons I’AEQS aux IR. On suppose que cette approximation
.. d[HO"]
est valide : XO0=v—v,+v3— s
d[HO}
et XO0=v,—v3= 1V, =v3 etV =y

dt

1 1
AIOI'S:U:E(U1+U2+U3):>U:§U1+U2

= v= %kl [Fe’*][H,0,] + k,[HO*][H,0;]

La relation v; = v4 permet d’exprimer HO® :
v = vy = ki[Fe*T|[H,0,] = ky[Fe?T][HO"]

k
— [HO*] = k—l[Hzoz]
4
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D’ou:|v = —kl[FeH][HzOz] + —[Hzoz]2

g. Apparemment, la réaction n’a pas d’ordre, sauf si la vitesse
d’une étape de propagation est tres supérieure a la vitesse des
autres étapes. Cette condition est vérifiée a priori pour ce mé-
canisme car c’est la boucle de propagation qui rend compte du

1
bilan de matiere de la réaction globale. Soit 3 v KL ;.

kiky

1
Alors v = Evl +wurRy,=—|v= —[H202]2

h. On voit bien la boucle de propagation, qui peut se faire in-
dépendamment de I’initiation et de la terminaison.

H,0, H,0
H,0,
initiation boucle
Fe 2+
HO® de HOZ.
propagation
Fe* +HO™

terminaison

H,0+0, H,0,

Ozone atmosphérique

a. Un intermédiaire est une espece chimique qui est formée puis
consommée au cours d’un mécanisme réactionnel. Il n’appa-
rait donc pas dans le bilan de la réaction globale, mais seule-
ment dans les actes élémentaires du mécanisme. Le biradical
O°°, formé par le premier acte élémentaire et consommé par
le second, en est un exemple.

Le biradical O** est simplement un atome d'oxygene, mais pour montrer
qu'il est trés réactif, on fait figurer les deux électrons célibataires dans la
notation.

b. Soit la vitesse de la réaction en fonction de la vitesse de for-

. 1 d[O,]
tionde Oy : v = = .
mation de O, : v 3 dr
De plus, [2]—v—v + 2v
p T 1 -1 )

1
= 0= g(vl —v_1 4+ 2vy).
Appliquons ’AEQS aI’'IR O°* :

d[on]
dt

AXO=v -V — V) =V =V_| +V
. 1
D’ouv = g(v| —v_q + 2vy)

1
— = 5(3'02) = Uy = k2[03][0..]

Il s’agit d’exprimer la concentration en IR O°®* :

vy = v_1 + vy = k1[O3] = k_1[O,][O°°] + k[O3][O°°]
k1[03]

O.. —
= 19"1= 0. + al0s]

kik[051

Dot v = k[0s][0"] = | v = ——————
ot v = k[03][0°°] U= 0] + ka5 ]

c. Lorsque la concentration en O, augmente, la vitesse de la
réaction diminue. Cela montre que le O, joue effectivement le

role d’un inhibiteur. Comme il s’agit d’un produit de la réac-
tion, on parle d’auto-inhibition.

d. Les actes élémentaires (2) et (3) peuvent se faire indépen-
damment des actes élémentaires (1) et (4) puisqu’ils forment
dans leur ensemble les IR C103 et C103 dont ils ont besoin pour
se faire. Les actes élémentaires (2) et (3) constituent donc la
boucle de propagation d’'un mécanisme en chaine. L’étape (1)
est I'initiation et I’étape (4) est la terminaison.

e. Le bilan de maticre de la réaction globale est le bilan prin-
cipal, obtenu par somme des étapes de propagation (2) et (3) :
203 = 30;.

o P d[O5]
f. D’apres le mécanisme : = —V; — V) — U3
1d[0s] 1
V= — 3 di E(U1+Uz+v3)

Il ne faut évidemment pas appliquer I’AEQS a C1O°®, dont I’évo-
lution n’apparait pas dans le mécanisme. Appliquons I’AEQS
aux IR CIO; et CIO; :

d[ClO;
[ ]~0:v1—v2+v3
dt
d[ClO3
[dt 3 NO=v2—v3 =20y = v =204 =V — V3

D’ou v = %(vl +v+tuv)—v= %(vl + v +v3+0v3),
— v = v; + v3 soit encore :

v = ki [O3][CL] + k3[O5][CIOS].

11 s’agit d’exprimer la concentration en IR [CIOS].

v = 21)4 - kl[OQ][Clz] = 2k4[ClO§]2

3
— [C103] = ./ = [05]"/*[CL,] '/
2ks

ki
Dou: v=k[O:][CL] + ks, [ ——— " [0 ]¥2[CL]'/?
4

On obtient le résultat en considérant que la vitesse d’une étape
de propagation est tres grande devant celle d’une autre étape,
ce qui est en général le cas dans un mécanisme en chaine :
V) L V3= V=10 +V3 X3



[ Ky s
~ ks | — [O51?[CL,]/?
v 3 2k4[ 31777 [Cly ]

g. La réaction admet un ordre global 2, avec un ordre partiel
3/2 par rapport a I’ozone et un ordre partiel 1/2 par rapport au
dichlore.

h. La vitesse augmente avec la concentration en dichlore, ce
dernier étant consommé, puis régénéré au cours du mécanisme
de la réaction donc il s’agit effectivement d’un catalyseur.

k 12
T e p— S )

L=—22— 3
v V2kiky [CL,]'/?

On constate que la longueur de chaine diminue lorsque la concen-
tration en dichlore augmente, c’est-a-dire qu’une plus petite
quantité de catalyseur induit une longueur de chaine plus im-
portante.

Plus la longueur de chaine est grande et plus la vitesse des étapes de
propagation est élevée par rapport a celle de l'initiation. Concrétement,
laboucle de propagation « tourne » d'autant plus par rapporta l'initiation
que la longueur de chaine est importante.

Pyrolyse du diméthyléther

a. Un intermédiaire réactionnel (IR) est une espece formée puis
consommeée au cours d’un mécanisme réactionnel. Dans le mé-
canisme proposé, les IR sont tous les radicaux : CH;0° ; CHS ;
H* ; CH;OCHS.
On suppose que le mécanisme ne comporte pas un catalyseur.Ce dernier
étant consommé, puis reformé au cours du mécanisme, ce ne serait pas

facile de le distinguer d'un IR car les actes élémentaires ne sont pas dans
I'ordre logique.

b. Réécrivons les actes élémentaires dans I’ordre logique :

k
CH;0CH; ——> CH;0* + CH (1)
ko
CH;0° —— H* + H,CO )
k:
CH;OCH; + H* ——> CH;0CH; + H, 3)

k.
CH;0CH; + CH; —— CH; + CH;0CH; 4)

k:
CH;0CH; —— H,CO + CH; (5)
k
2CH; ——> C,H 6)

L’acte élémentaire (1) est ’initiation car il y a formation d’IR
sans en consommer. Inversement pour 1’acte élémentaire (6),
qui est la terminaison. Les actes élémentaires (4) et (5) peu-
vent se produire indépendamment des autres, car ils reforment
dans leur ensemble les IR CH3 et CH;OCHS qu’ils consom-
ment. Donc les étapes (4) et (5) sont la boucle de propagation
d’un mécanisme en chaine. Les actes élémentaires (2) et (3)
ne sont pas indépendants de I’initiation car I’étape (3) consomme
H* seulement formé par I’étape (2) et I’étape (2) consomme

CORRIGES

CH;0° seulement formé par I’étape (1). Les actes élémentaires
(2) et (3) sont donc des étapes de transfert.

c. Il faut détailler la structure de la molécule pour observer qu’il
y a seulement deux possibilités de rupture homolytique d’une
liaison : une liaison C—O ou une liaison C-H.

o
H—IC—O—IC—H

H H
TR

H_(Ij—o—clj. °H H_IC_O’ 'IC_H
I I

H H H H
ki
Soit encore : CH;0CH; —— CH3;OCHS + H* (1)
k
ou: CH;0CH; ——> CH;0° + CH; (1)

On note ainsi &} la constante de vitesse de la réaction d’initia-
tion (1) qui n’est pas considérée dans le mécanisme.

d. On peut écrire la relation d’ Arrhenius pour chacun des actes
élémentaires envisagés, en notant D 45 I’énergie molaire d’une

Dco
et
RT

liaison AB : k; = A ex —@ ~ Arexp| —
S LKl 1 €Xp RT 1 €Xp
E’ D
k/ :A, _ pa,l ~ A _ CH
! ‘eXp< RT) leXp< RT
Dco
A _
ki 'CXP( RT )

kK~ . ( Dcn)
k] A, exp <_ RCTH>

Dcy — Dc%))

:> —1 ©
~ Xp
RT

ki
ki a
= AN:— ~2,5.10
kl
L’acte élémentaire (1) a une constante de vitesse bien plus éle-
vée que celle de I’acte élémentaire (1'). Il est donc tout a fait
pertinent de ne proposer que 1’acte élémentaire (1) comme ini-
tiation dans le mécanisme.

e. Les porteurs de chaine sont les IR qui interviennent dans la
boucle de propagation, soit : CH3 et CH;OCHS. Les réactifs et
produits de la réaction globale se retrouvent dans la boucle de
propagation. La somme (4) + (5) conduit a ’équation stece-
chiométrique : CH;OCH; = CH4 + H,CO.

f. Les produits formés a 1’état de traces sont obtenus dans les
autres actes élémentaires que ceux de propagation. Ce sont donc
H, et C,Hg, mais pas H,CO qui est déja un produit de la ré-
action globale.

g. Soit v la vitesse volumique de la réaction globale. Choisissons
; d[CHy]

. Cestle plus simple car CH,, n’intervient que dans

I’acte élémentaire (4) et donc :
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d[CH.
v = [dt ! = vy = k4[CH30CH;][CHS]

Appliquons I’AEQS a tous les IR afin d’exprimer [CH3] :

d[CH;0°] ~0= ) d[H*] ~0 =
di =V —v dr ~NU=1v—v3
d[CH?
[ 3]%0=v1—v4+v5—2v6 ()
dt
d[CH;OCHj;]
721 2 %0=U3+U4—U5 (ﬂ)

— v =mw=uvet(a)+(B) = vi+v;—2v,=0

— v = vs = Etdonc: v = vy = v3 = vg = V5 — U4

L’égalité v; = ve suffit a exprimer [CHS] :

ki[CH;0CH3] = k¢[CH3]?

k
— [CH3] = /k—‘[CH3OCH3]1/2
6

ki 3/2
— | v="ky k—[CHgOCH3]*
6

h. La réaction est d’ordre 3/2 par rapport au diméthyléther.
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Introduction

Ce chapitre propose une étude quantitative des phénomenes d’échange de protons
entre un acide et une base par la méthode de la réaction prépondérante et 1’étude
d’un titrage acido-basique suivi par pH-métrie et conductimétrie

Prérequis

Autoprotolyse de 1’eau.

Définition du pH pour les solutions diluées
Constante d’équilibre — Constante d’acidité
Diagrammes de prédominance et de distribution
Avancement de la réaction

Dosage acido-basique simple vu en classe terminale
Solutions tampons

Objectifs

Etablissement rapide de la liste des réactions ayant lieu et détermination de
leur constante d’équilibre

Détermination de I’état d’équilibre d’une solution aqueuse par la méthode de
la réaction prépondérante et calcul du pH

Application de ces résultats aux dosages acido-basiques.

mm— 5.1 Définitions préliminaires

6.1.1

L'accepteur de proton et le
donneur de proton correspon-
dant sont réunis sous forme
d’un couple acido-basique noté
AH/A".

Réaction acido-basique

Définition

Une réaction acido-basique est une réaction de transfert de proton entre un donneur
de proton et un accepteur de proton d’un autre couple.

~

/
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©6.1.2

Le transfert de proton survient
toujours depuis le donneur
d'un couple vers |'accepteur
d'un autre couple.

L'eau intervient dans deux
couples acido-basiques
différents H;0T/H,O et
H,0/HO™ et peut jouer aussi
bien le réle d’acide comme de
base c'est une espece
amphotere (on peut aussi dire
qu‘il s'agit d’'un ampholyte).

©6.1.5

On utilise I'avancement
volumique lorsque le volume
de la solution que I'on traite ne
varie pas.

Acide, base, couple donneur—accepteur

Un acide au sens de Bronsted est une entité capable de céder un proton. Une base au
sens de Bronsted est une entité capable de capter un proton.

Ainsi, par action de I’eau sur un acide noté AH survient I’échange :

accepteur

~ =
AH + H,0 =A" +H;0"
——

donneur
L’action d’une base sur I’eau peut aussi étre interprétée en terme d’échange de proton :

donneur

—~ =
A~ + H,O = AH+HO™
——

accepteur

L accepteur et le donneur correspondant sont réunis sous forme d’un couple acido-
basique noté AH/A™.

Acide fort

Un acide est fort lorsque sa réaction avec 1’eau fournit des protons au cours une réac-
tion totale.

Pour un tel acide le taux d’avancement est maximal :

=" =1 (ou100 %)

Xmax

* x est Iavancement volumique (en mol.L™!) de la réaction défini par la relation
(V est le volume total de la solution aqueuse) :

x ==

Vv

e & est I’avancement (en mole) de la réaction. Un acide fort ne peut pas exister dans
I’eau en tant que tel : il est intégralement transformé en ions oxonium ou hydronium
(H;0™). L’ion oxonium est ainsi I’acide le plus fort pouvant exister dans 1’eau.
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Exemple
HCl+ H,O0 — ClI~ + H;0t

- +
HNO; + HQO(@ —> NOS(aq) + H3O(aq)

6.1.4 Base forte

Une base est forte lorsque sa réaction avec 1’eau fournit des ions hydroxyde de fagon
totale. On peut également dire que cette espece capte de fagon totale les protons de
I’eau.

Exemple
NH; + H,0 —> HO™ + NH;

L’ion amidure (NH ) est intégralement transformé en ion hydroxyde : OH™ est ainsi la
base la plus forte qui puisse exister dans 1’eau.

©0.1.5 Acide faible

Un acide faible est un acide qui réagit de facon non totale avec 1’eau.

A partir de la définition du taux d’avancement précédente, pour la réaction d’un acide
faible sur I’eau, t est inférieur a 1 (ou 100 %).

Exemple
CH3C02H + HZO = CH3CO; + H30+

6.1.6 Base faible

Une base est faible lorsque sa réaction avec 1’eau fournit des ions hydroxyde de
facon non totale.

Exemple
CH3;CO, + H,0 = CH3CO,H + HO™

6.1.7 Couple acido-basique

Un acide faible AH et sa base conjuguée A~ forment un couple acido-basique « don-
neur de proton / accepteur de proton » (AH/A™).
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©6.1.8

L’échange protonique apparait dans 1I’équation de réaction suivante :

AH+ H,0 = A~ + H;0™T

Exemple 1 CH3CO,H/CH;3CO; caractérisé par

CH;CO,H + H,O = CH;COZ_ + H30+

Exemple 2 NHA]F /NHj3 caractérisé par

NH; + H,0 = NH; + H;07

Ampholyte

Un ampholyte est une espéce appartenant a plusieurs couples acido-basiques et pou-
vant jouer a la fois le réle d’acide et de base.

Exemple 1 H,PO,/ et H,PO, /HPO?[ caractérisés respectivement par les
équations de réaction d’échange protonique suivantes :

H;PO, + H,0 = +H;07

H,PO, +H,0 = HPO}™ + H;0™

Exemple 2 H;0"/ et H,O/OH™ caractérisés respectivement par les équa-
tions de réaction d’échange protonique suivantes :

H;0T + H,0 = +H;0t
H,0+4H,0 = OH™ + H;0%

= .2 Constante d'équilibre : K

©6.2.1

Les transferts de particules (comme les protons par exemple) peuvent étre décrits
comme des réactions chimiques caractérisées par une constante d’équilibre fonction
uniquement de la température. L’écriture de la constante d’équilibre (relation de
Guldberg et Waage) permet de savoir si la réaction est en faveur des réactifs ou des pro-
duits.

Ecriture de KOT — Loi de Guldberg et Waage

En toute rigueur, la constante d’équilibre s’écrit avec les activités des constituants
physico-chimiques du systeme.
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3

L'activité se confond numéri-
quement avec la concentra-
tion pour des solutions diluées.
Nous nous placerons toujours,
dans la suite de cet ouvrage,
dans les cas ou on peut assimi-
ler numériquement activité et
concentration.

Pour ce qui concerne les solides,
on ne peut parler de leur
concentration : il faut alors
utiliser la notion activité.
L'activité d'un solide seul dans
sa phase est égale a I'unité
(chapitre 16).

COURS & METHODES

L’activité (une grandeur sans dimension) est une généralisation de la notion de
concentration prenant en compte, notamment, les interactions des ions entre eux dans
la solution aqueuse.

Considérons 1’équilibre, tout a fait général, suivant :
U]A] ~|—U2A2 =+ .- +UkAk = l)iBl ~|—U£Bz+ ~|—UJ,B]

On suppose que le systeme est a I’équilibre thermodynamique a une température
T. v; et v] sont les coefficients stcechiométriques algébriques relatifs respectivement
aux réactifs et aux produits, la grandeur :

i=j ,
[ [Ba"!
° i=1

T~ iz

[ Traa™!

i=1

est une constante : II s’agit de la constante d’équilibre. Sa valeur ne dépend que de
la température.

)+ L'expression ci-dessus n'intégre jamais la concentration de I'eau (I'activité du solvant vaut 1), ni
) celle des solides dans la mesure ou leur activité vaut également 1 (voir cours de seconde année).
« Les concentrations qui interviennent dans cette relation sont les concentrations a I'équilibre

thermodynamique, c’est-a-dire lorsqu'il n'y a plus de modification des quantités de matiére

par des réactions chimiques.

6.2.2 Exemples d’écriture

L’écriture de la constante d’équilibre dépend de 1’écriture de I’équation-bilan :

. [H;0FP[A2
AH; + 2H,0 = A2~ + 2H;07 avec K, = H07TIA™ ]

[AH;]
ML+M/ _M+M/L avec KO —_ w
- T IM/][ML]
i [Mn2+]
2+ 24+ =
MnC,0s, + Ba®* = BaCy0s, + Mn* avee K7 = o
. [zZn*t
Zng) + Cu’*t = Cug) + Zn** avec Ky = %

D’une fagon générale, la position d’un équilibre dépend des conditions initiales, de la
steechiométrie de la réaction et de la valeur de la constante d’équilibre. Une valeur
importante de la constante est généralement favorable aux produits.
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= 6.3 Quotient de réaction et constante d’équilibre

L'expression littérale de Q est

L mathématiquement

équivalente a celle K7 mais
concerne un systéme a
I’équilibre thermodynamique
ou non.

Envisageons la réaction suivante :

ViAl + Ay + -+ v Ag = VB + VB -+ U;Bj
a une température T avec v; et v/ les coefficients steechiométriques algébriques relatifs
respectivement aux réactifs et aux produits. Cette réaction peut avoir lieu de gauche a

droite ou I’inverse avant d’aboutir a une situation d’équilibre. Le quotient de réaction,
noté Q, prend la forme :

i=j

[ TBag™!

i=1

i=k

[ Traa™

i=1

Ainsi les concentrations figurant dans Q sont des concentrations instantanées constatées

au moment du calcul de Q. A I’équilibre thermodynamique, Q se confond avec K T La

valeur de Q renseigne sur le sens de 1’évolution de la réaction :

* Sigo>K DT, la réaction a lieu de droite a gauche (formation des réactifs) ;

* SiQg<K DT, la réaction a lieu de gauche a droite (formation des produits) ;

* Sig=K OT, a I’équilibre thermodynamique, les proportions des réactifs et des pro-
duits n’évoluent plus.

= 0.4 Réactions acido-basiques

©.4.1

Ke=1,0.10*a25°C

©6.4.2

Par log on entend log o (lo-
garithme de base 10). On rap-
pelle que log (o) = log 1o(@)
Ln(a)
Ln(10)’

Lautoprotolyse de l'eau
L’eau est toujours le siege d’un équilibre d’autoprotolyse :
H,O + H,O =HO™ + H3O+

de constante d’équilibre (produit ionique de 1’eau) :

Ky = K. = [H;0*] x [HO™]

Constante d’acidité
La réaction d’un acide faible avec I’eau :
AH+ H,0 = A~ +H;0™"
s’accompagne d’un équilibre caractérisé par une constante d’équilibre sans unité appe-
lée constante d’acidité :
. A~ x [H;0F
K. = K, = [AT1X [H:0]
[AH]

qui ne dépend que de la température. On définit aussi pK, = —log K.
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6.4.3

©.4.4

™

/ Il va de soi que [H;0F] = 10",
y
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Constante de basicité

De facon symétrique, la réaction d’une base faible sur I’eau s’accompagne d’un équi-
libre :

A +H,O0=AH+HO™
caractérisé par une constante d’équilibre sans unité appelée constante de basicité :

© K — [AH] x [HO™]

Kr =K ="15

qui ne dépend que de la température. On définit aussi pKp = —log K.
On peut montrer facilement que pour un couple acido-basique :

K, xKp=K, ou pK,+ pK,=pK,

pH et pOH

* Dans le cadre de notre étude (solutions diluées), le pH est défini comme suit :
pH = —log ([H;0™])
avec [H;071] exprimée en mol.L 1.
* Dans le cadre de notre étude (solutions diluées), le pOH est défini comme suit :

pOH = —log [HO™]

avec [HO™] exprimée en mol.L 1.

On peut facilement montrer que pour un couple acido-basique pH +pOH = pK,.

e 0.5 Force d’un acide ou d’'une base

Plus un acide faible (AH) de concentration C est fort, plus 1’équilibre de dissociation :
AH 4+ H,0 = A~ + H;07"

est déplacé vers la droite, plus K, est grand et plus pK, est petit. On peut aussi dire
qu’un acide faible est d’autant plus fort que le taux d’avancement final :

x _ [H0f] 107PH
Xmax B C B C

T =

de sa réaction avec 1’eau tend vers 1. La figure suivante représente 1’évolution du taux
d’avancement d’un acide faible de concentration C = 10~2 mol.L~! en fonction de son
PKa.
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1.0¢-
0.8+
0.6t
0.4t

0.2+
pPKa
1011121314

0123456738
On constate que 7 n’est égal a 1 que pour les couples acido-basiques dont le pK, est
égal a 0. Cette situation correspond 2 I’ion oxonium H3O™ et a tous les acides forts qui
en solution aqueuse se transforment intégralement en ions oxonium (comme HCI,
HNO,, HCIO, par exemple). Au contraire, les acides faibles ne réagissent que partiel-

lement avec ’eau.
Pour une base faible, la réaction avec I’eau s’écrit comme suit :

A” +H,O=AH+HO™

Celle-ci est d’autant plus déplacée vers la droite que K}, est grand (donc K, petit) ou
pK, petit (donc pK, grand). La courbe homologue a celle de la figure précédente tend
vers 1 au fur et 2 mesure que la valeur de p K, augmente pour une base faible. T n’est
égal a 1 que pour les couples acido-basiques dont le pK, est égal a 14 (pK;, = 0). Cette
situation correspond a 1’ion hydroxyde HO™ et a toutes les bases fortes qui en solution
aqueuse se transforment intégralement en ions hydroxyde (comme NH, , C;HsO™ par
exemple). KOH et NaOH sont des solides ioniques qui se dissolvent totalement dans
I’eau en fournissant directement HO™, I’'usage les qualifie encore de bases fortes.

= 0.0 Couples acido-basiques de Peau —
Effet nivelant du solvant

©.6.1

Le couple H50+/H20

L’ion H3O™ est I’acide le plus fort qui puisse exister dans I’eau. Le K, du couple
H30" /H,O caractérisé par I’équation de réaction suivante :

H30+'+-HQO:=:H20'+I{ﬂ)+
s’écrit :
_ [H;01]
‘7 [H0f]

Le pK, du couple vaut donc O constitue la limite inférieure de 1’échelle d’acidité a
25 °C dans I’eau.
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Le couple HZO/HO'

De méme HO™ est la base la plus forte qui puisse exister dans 1’eau. Le K, du couple
H,O/HO™ caractérisé par 1’équation de réaction suivante :

H,0 + H,0 = H;0" + HO™
s’écrit :
_ [H307] x [HO ]
=

A 25 °C, le pK, du couple vaut 14. Cette valeur constitue la limite supérieure de
I’échelle d’acidité a cette température dans 1’eau.

K, =K.

Effet nivelant de I'eau

L’eau possede un effet nivelant car elle rend tous les acides forts ou les bases fortes
« égaux ». Autrement dit, tous les acides forts ont le méme comportement lorsqu’ils
sont mis dans I’eau. Il en va de méme avec toutes les bases fortes.

On peut schématiser et résumer tous ces renseignements sur le diagramme suivant
(échelle d’acidité) :

acides de plus en plus forts

<

acides forts nivelés acides faibles

HCI  HNOj3 H;0t CCICOH CH;COH H,S NHf HS™ H,0 CH;CHOH

>

-7 -14 0 0,7 48 7 92 13 416
Cl- N0y~ HO CCLCO; CHLO;, HS™ NH; S2~ OH- CH,CHO -

bases faibles bases fortes nivelées

>

bases de plus en plus fortes

Sur cette figure, on voit qu’on ne peut comparer la force des acides entre eux que si leur
p K est compris entre O et 14. Par exemple, CC1;CO,H est un acide faible plus fort que
NHZ‘ puisque le pK, du couple de I’acide trichloracétique (0,7) est inférieur a celui de
1’ion ammonium (9,2). L’ion sulfure (S>7) est une base faible plus forte que 1’ion étha-
noate (CH3CO, ) puisque le pK, du couple de I'ion sulfure (13) est supérieur a celui
de I’ion éthanoate (4,8).

En revanche, on ne peut pas comparer la force de HCl, HNO3 et H;O01 dans I’eau : ce
sont tous des acides forts. De méme, CH3;CH,O™ et OH™ sont des bases fortes.

mm— (.7 Diagrammes de prédominance
et de distribution

6.7.1

Diagramme de prédominance

1l est toujours utile de connaitre 1’espece en solution qui prédomine sur I’autre en fonc-
tion du pH de la solution. On construit assez simplement un schéma permettant de s’y
retrouver a partir de 'expression logarithmique du K, d’un couple acido-basique
AH/A™ :
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_ [H;01])[A7]
¢ [AH]
[H;0T][A7]
1 K, =1 _—
og (Kq) = log ( [AH]
En effet, on établit :
H = pK, + log E
p PRq [AH]
1y Cette expression n’est que la On en déduit : _
[/ forme logarithmique de celle  ° Lorsque pH = pK, alors [AH] = [A™] ;
qui définit le K. * Lorsque pH > pK, alors [AH] < [A7] ;
* Lorsque pH < pK, alors [AH] > [AT].
Ce qui peut se schématiser ainsi :

AH prédomine | A" prédomine
|

»-PH
pKa
1l arrive parfois qu’il faille €tre plus précis : On dit qu’une espece prédomine sur une autre

lorsque sa concentration est au moins 10 fois supérieure a I’autre. 10 en échelle réelle cor-
respond a 1 en échelle logarithmique. Ceci se schématise simplement comme suit :

pKa—1 pKa + 1

P pH

pKa

Dans toute la fenétre colorée, aucune espece ne prédomine.

©.7.2 Diagramme de distribution

S’il fallait étre encore plus précis qu’au paragraphe précédent, il faudrait tracer un dia-
gramme donnant 1’évolution de la concentration des especes en solution en fonction du
pH. Voici un exemple d’un tel diagramme dans le cas d’un couple AH/A™ de pK, =5
ci-dessous :

concentration (mol/L)

0,017

0,005

pH

|
T
10

On constate que lorsque [AH] = [A™] (intersection des deux courbes), pH = pK,.
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= (.5 Prévision du sens d’échange du proton
(OPTION PC)

©.8.1

La fleche bleue « descend »
/ lorsqu’on lit de gauche a
droite, I'exposant de 10 vaut la
différence entre le pK_ le plus
grand et le pKa le plus petit.

©6.6.2

" La réaction prépondérante
[/ engage |'acide le plus fort et la
base la plus forte.

Le diagramme est construit en
faisant figurer les acides au-
dessus de I'axe (classés par force
croissante de droite a gauche)
et les bases en dessous de I'axe
(classées par force croissante de
gauche a droite).

Le transfert de proton a toujours lieu de I’acide le plus fort (donneur le plus fort) vers
la base la plus forte (accepteur le plus fort) d’un autre couple.

Détermination d’une constante d’équilibre

Soit le mélange de la base A| et de I’acide A,H caractérisés respectivement par p Ky,
et pKg, avec, par exemple, pK,, > pKg,. Le diagramme suivant schématise la situation
que nous avons a étudier :

HO* AH AH H,0
f I
1 — 1 1 » K,
0 PKy, Ky, 14

Les especes encadrées sont celles qui sont présentes a I’instant initial. On peut alors pré-
voir la réaction qui a lieu (entre 1’acide le plus fort et la base la plus forte). Son équa-
tion bilan et sa constante de réaction s’écrivent :

AH+AT =A) +AH

K — [A;] x [A{H]
T [AT] x [AoH]

On peut écrire cette constante différemment :

K — [Ay ] x [AH] o [H;07]
T [AT] x [AH]  [H30H]
(A ] x [H;07] [AH]

K; =

[AH (A ] x [HO7]
—

Kq,=10"PKa:
—107Ka;

a

KOT — 10WKa—PKay)

Exemple

Envisageons un mélange d’ammoniaque NH; et d’acide éthanoique (acétique)
CH,COOH. On donne les valeurs suivantes : pK, (CH3COOH/CH3;COO™) = 4,8 et
pKo(NH /NH;3) =9,2.

H,0t CH;COH NH} H,0
I |
1 1 1 1 » K,
CHLCO, NH, OH-
0 438 9.2 14
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6.6.3

Le caractére «grand» ou
« petit » de la constante
d'équilibre K? sera précisé au
fur et @ mesure des exemples
et des exercices traités dans
cet ouvrage.

©.6.4

La réaction est qualifiée de
réaction prépondérante
quantitative car la constante
d’équilibre est grande (10%4)
devant I"unité. C'est
généralement a l'unité (ce
choix est arbitraire) que I'on
compare la valeur de cette
constante.

La fleche bleu « descendante » (en lisant de gauche a droite) indique une réaction pré-
pondérante quantitative (RPQ), dans la mesure ou I’écart entre les pK  est important,
dont I’équation-bilan s’écrit :

CH3CO,H + NH; = CH;COO™ + NH;

K} — 10(9,2—4,8) — 104,4
Les différents types de réaction

La réaction prépondérante est la réaction la plus avancée (bénéficiant de 1’avance-

ment volumique x = % le plus grand).

En pratique cette réaction engage tres souvent 1’acide le plus fort et la base la plus forte
introduits initialement (réaction de constante d’équilibre la plus élevée). Au sein des
réactions prépondérantes on peut distinguer deux cas :

* Les réactions prépondérantes quantitatives (RPQ) pour lesquelles K T est
« grand » (elles sont généralement favorables aux produits). Le réactif limitant est
totalement consommé dans une RPQ. Si les réactifs sont introduits dans les propor-
tions steechiométriques, ils disparaissent tous. La RPQ conduit a ce que 1’on appelle
une solution équivalente (SE) ;

* Les réactions prépondérantes pour lesquelles K T est « petit », ce sont des équilibres
de controle (EC) généralement favorables aux réactifs (on distinguera, lorsque la
subtilité du probleme 1’exige, des RPP (réactions prépondérantes principales) et
des RPS (réactions prépondérantes secondaires).

Mise en ceuvre de la méthode de la réaction
prépondérante

L’exemple qui suit résume simplement la méthode a suivre pour déterminer 1’état
d’équilibre d’une solution. L’étape la plus délicate est le choix de ’EC. De nombreux
exemples et exercices nous permettrons d’illustrer ce point par la suite.

Exemple Un mélange d’acide éthanoique CH,COOH de concentration
C; = 0,20 mol.L! et d’ammoniaque NH, de concentration C, = 0,10 mol.L! est

réalisé. Déterminer la composition de 1’état final sachant que
pKq1 (CH3COOH/CH;COO™) = 4,8 etpKaz(NHj'/NH3) =9,2.
HO* NH}
| | |
— | | | » K,
CH{CO, NH, OH~
0 4,8 9,2 14

La fleche bleue « descendante » (en allant de la gauche vers la droite) indique une
réaction prépondérante quantitative (RPQ) dont I’équation-bilan s’écrit :

CH3CO,H + NH; = CH3;COO™ + NH avec K, = 1002748 = 10%4
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Le tableau d'avancement est
écrit directement en mol.L~".
Ceci ne peut se faire que si le
volume de la solution ne varie
pas lorsque la réaction avance.

La réaction étant quantitative,
on pourrait penser que [NH3] =
0 mol.L~". En toute rigueur, cela
est faux car la réaction n’est
pas totale. Pour s’en convaincre,
on pourrait calculer [NH3] en
utilisant les autres concentra-
tions et la constante d'équi-
libre. On trouve alors :
1044 = 0,1 x0,1
ex0,1
€~4,0.10-% mol.L™".

d'ou

Il n'est plus nécessaire d'entourer NH,
qui a presque disparu suite a la RPQ.

COURS & METHODES

Construisons un tableau d’avancement :

CH;CO,H + NH; = CH;COO~ + NHI
e.i 0,2 0,1 0 0 mol.L!
e.f 0,1 € 0,1 0,1 mol.L-!

On obtient une solution équivalente (SE) au systeme initial avec [CH;CO,H]
=0,10 mol.L~! ; [CH;COO~] = 0,10 mol.L ™" et [NHj{] = 0,10 mol.L"!. Cette solu-
tion constitue le nouveau point de départ pour la recherche de la réaction prépondérante.

H,O+ CH,COH NH;

| 1

| 1 i | Pk,
H,0 -~ [crco, NH, OH-

0 438 92 14

Les fleches sont montantes (en allant de la gauche vers la droite) donc caractéristiques
de réactions appelées équilibres de contrdle (EC), I'une d’elles est une réaction prépon-
dérante principale (RPP en bleu et (1) ci-dessous), les autres sont des réactions prépon-
dérantes secondaires (RPS en gris). Ce classement se fait a I’aide des constantes d’équi-
libre :

o

(1) CH3CO,H + CH3CO0~ = CH3CO,H 4 CH3C00~ Ky =1

(2) CH3CO; + NH] = CH3CO,H + NH; Ky =104
(3) CH3CO,H + H,0 = CH;CO; + H;0% Ky =107%8
(4) CH;CO; + H,0 = CH3;CO,H + OH™ Ky =107%2
(5) NH; + H,0 = NH; + H;0* Ky =102
(6) 2H,0 = H;01 4+ OH™ Ky =101

La RPP est la réaction (1). Elle ne modifie pas la concentration des especes en pré-
sence a condition que les autres réactions (RPS) aient un avancement qui soit négli-
geable devant [CH3;CO,H] = 0,10 mol.L~! et [CH;COO™] = 0,10 mol.L. Si ces
hypotheses sont vérifiées, seule la RPP fixe I’état d’équilibre du systeme. Ceci serait
a démontrer en toute rigueur mais ne fera 1I’objet que des exemples qui suivront. Les
constantes d’équilibre permettent alors de déterminer les concentrations des especes
minoritaires.

L'équilibre d’autoprotolyse de I'eau est toujours envisageable en solution aqueuse. Dans la
mesure ol on considére que I'on peut négliger une concentration devant une autre lorsqu'il
y a un rapport de 10 entre les deux, on pourra considérer que I'avancement de l'autoprotoly-
se (AP) de I'eau est négligeable lorsque [H3O™ Jiotale = 10[H30"1ap dans une solution acide.
Dans une solution basique, on peut négliger I'avancement de I'AP de l'eau dés que
[HO ™ Jiotale = 10[HO ™ ]ap . Ce point sera complétement traité au paragraphe suivant.
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weme 5.9 Calculs de pH (oPTION PC)

©.9.1

» Il nereste pas de molécule HCI

//
y

130

dans I'eau !

Monoacide fort ou monobase forte dans 'eau

Exemple 1 Soit une solution de chlorure d’hydrogéne HCI (c’est une solution
d’acide fort) & co mol.L™!, quel est son pH ?

La réaction de HCI avec I’eau étant considérée comme totale, les especes introduites
présentes sont H;OT et C17. Seul H;0™ a une activité acido-basique.

HO* H,0

I »PK a

D) o OH~
0

14

L’équilibre de contrdle s’écrit :

H3O+ + H,0 = H30+ + H,0

Il ne modifie pas la concentration des ions introduits et par conséquent

pH = —log ([H;07]) = —log (co) = pco

Par exemple, si [H;01] = 1,00.1073 mol.L! alors pH = 3,0.

On peut aussi évaluer I’avancement de la RPS (I’autoprotolyse de I’eau) :

2H,0 = H;0" + OH~

en calculant [HO™]. En effet, HO™ est I’espece non commune a la RPP et la RPS,
c’est donc avec cette espece (spécifique a 1’autoprotolyse de 1’eau) que 1’on peut cal-
culer I'importance de cette réaction devant celle de la RPP. Puisque 1’on se trouve
dans une solution acide, la concentration totale en ion OH™ n’est due qu’a 1’auto-
protolyse de I’eau :

[HO™ Jap = [HO liorale = =1,00.10~"" mol.L"!

Ke
[H;07]
Comme le montre bien 1’équation de réaction de I’AP

[HO™ Jap = [H30T]4p = 1,00.10~ " mol.L-!

Nous venons donc bien de calculer la part des ions H3O" provenant de I’AP. On
vérifie, sur cet exemple, que ’avancement de la RPS est tout a fait négligeable
devant les ions [H;0™] apportés par le chlorure d’hydrogeéne.

Exemple 2 Aprés une réaction de dissolution totale dans I’eau, on dispose d’une
solution d’hydroxyde de sodium (NaOH) a 1,00.1073 mol.L~!, quel est son pH ?
Se trouvent donc dans la solution, des ions OH™ (possédant une activité acido-
basique) et des ions Na™ (nécessaires a I’électroneutralité mais sans activité acido-
basique).
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Pour les solutions basiques, le
plus simple consiste a calculer
le pOH (et non pas le pH) qui
joue le méme réle que le pH
dans les solutions acides. Une
fois le probléme résolu, il ne
reste plus qu’a déduire le pH
par larelation: pH + pOH =14
(@ 25°Q)

COURS & METHODES

H,0+ H,0
‘i | ' p K a
H,0 OH-
0 14

L’équilibre de contrdle s’écrit :
HO™ +H,O =HO™ + H,O
Il ne modifie pas la concentration des ions introduits et par conséquent
pOH = —log ((HO"]) = —log (1073) = 3,0, d’ou pH=11,0
On peut aussi évaluer 1’avancement de la RPS (AP) :
2H,0 = H;0" + OH™

En calculant [H;07]. En effet, H;01 est I’espece non commune a la RPP et la RPS,
c’est donc avec cette espece (spécifique a 1’autoprotolyse de I’eau) que I’on peut cal-
culer I'importance de cette réaction devant celle de la RPP. Puisque 1’on se trouve
dans une solution basique, la concentration totale en ion H;0™" n’est due qu’a I’au-
toprotolyse de I’eau :
K

H;0%]4p = [H;0* =—"— =1,00.10"" mol.L"!

[H3 lap [H3 ltotale [HO—]
Comme le montre bien 1’équation de réaction de I’ AP

[HO™ Jap = [H30T]4p = 1,00.10~ " mol.L!

Nous venons donc bien de calculer la part des ions HO™ provenant de I’ AP. On véri-
fie, sur cet exemple, que I’avancement de la RPS est tout a fait négligeable devant
les ions [HO™ ] apportés par I’hydroxyde de sodium. On vérifie, sur cet exemple, que
I’avancement de la RPS est tout a fait négligeable.

Lorsque la concentration des espéces acido-basiques est faible, la réaction d’autoproto-
lyse de I’eau peut avancer de fagon non négligeable devant la concentration des consti-
tuants apportés par la réaction prépondérante principale. Il faut alors faire intervenir la
réaction d’autoprotolyse de I’eau. Deux exemples sont traités en exercices (exercices
d’application 6.7 et 6.8).

Le programme des classes PCSI recommandant de déterminer le pH de solutions de
concentration réaliste, a partir de maintenant, nous n’étudierons que des cas pour les-
quels I'avancement de la réaction d’autoprotolyse de 1’eau est négligeable devant
I’avancement des autres réactions.

Exemple

pH d’une solution d’acide éthanoique de concentration co = 1,00.10™2 mol.L"!
dont le pK  vaut 4,8.

HO+ CHLOH H,0
= = I » K,
H,0 CH{CO, OH~

0 4,8 14
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La valeur de cette constante
d’équilibre est considérée
comme « petite » (comparée
a l'unité), ainsi la réaction est-
elle un EC.

Le tableau d'avancement est
écrit directement en mol.L™".
Ceci ne peut se faire que si le
volume de la solution ne varie
pas au cours de son
avancement.

Que se passe-t-il, si la
vérification précédente infirme
I'nypothese ? Ce cas est traité
dans |'exercice d'application
6.9.

Le schéma précédent permet de mettre en évidence les différentes RP :
L’équilibre de contrdle (RPP) s’écrit :

CH;COOH + H,0 = H;0" 4+ CH;CO0~ avec K = 107%8

Construisons un tableau d’avancement :

CH;CO,H + H,O = CH;COO™ + H30+
e. i 0,01 exces 0 0 mol.L!
e.f 0,01 —h exces h h mol.L-!

La détermination de /& puis du pH se fait en écrivant la relation de Guldberg et
Waage :

_ [CH;COO™1.[H;0"]  h?

= =107*8
[CH3CO,H] 0,01 —h

Le premier réflexe doit tendre vers la simplification la plus extréme quitte a en véri-
fier a posteriori le bien fondé.

Supposons que la réaction avance peu (cela signifie que & reste petit devant 0,01)
alors h <« 0,01. L’équation ci-dessus se récrit simplement :

2

h
K~_—=10"*8
0,01

fournissant rapidement & = [H;07] = 7,40.10~* mol.L! et pH = 3.4. 1l faut véri-
fier que cette proposition peut étre retenue en prouvant que la réaction avance peu !
Pour cela, on compare la valeur trouvée de & a la concentration initiale de I’acide
mis en solution : en effet & = [H;01] ~ 4,0.10™* <« 1,0.1072.

h est bien, au moins,dix fois plus petit que 1,0.1072, Le probléme est résolu, on
retient la valeur pH = 3,4.

7 En exploitant littéralement I'expression précédente donnant h, on obtient
_ 1
7\ h=(1,0.1072 X K)z, soit :
——

¢

pH = —(pKa + pco)

1
2

On peut se contenter de cette relation approchée tant que I'on se trouve dans la zone de pré-
dominance de l'acide, c'est-a-dire pH < (pK; — 1).

Que se passe-t-il, si la vérification précédente infirme I’hypothese ? Ce cas est traité
dans I’exercice d’application 6.9.

Les raisonnements menés sur les acides restent valables pour les bases faibles, il suffit de
remplacer i = [H;01] par o = [HO™] et K, par K, (exercice d’application 6.10).

A partir de maintenant, nous allons systématiquement alléger 1’écriture : on écrira AH
pour désigner un acide et A~ pour désigner une base.
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6.9.3 Polyacide ou polybase

Exemple Déterminons le pH d’une solution d’acide phosphorique (H3PO4) de
concentration ¢o = 10™2 mol.L~!. Cet acide est un triacide (symbolisons le par AH3)
de pK, successifs 2,1; 7,2 et 12,1.

* Les pK, sont relativement éloignés les uns des autres. Supposons que seule la pre-
miere acidité ait une influence notable :

AH; + H,0 = AH; + H;0%

Si c’est le cas, on a donc affaire a un simple monoacide faible en solu-
tion. Commencons alors par affirmer qu’il est peu dissocié. D apres le paragraphe
précédent, le pH est donné en premiere approximation par l’expression :

1
pH = E(pKa] + pco) =2,05. Ce résultat ne peut pas Eétre accepté puisque

pH £ pK, + 1. Cela signifie que 1’acide est donc relativement dissocié : il faut
donc résoudre 1’équation du second degré.

h2

= — = 10_2’]
102—h

Ky,
On obtient pH = 2,2, c’est-a-dire [H;07] = [AH; ] = 10722 mol.L-!. On peut
s’en contenter a condition de montrer maintenant que les deux autres acidités n’ont
pas d’effets notables. Pour cela, il faut montrer que les concentrations de AH?>~ (en
réalité HPOZ_) et A3~ (en réalité POi_) sont négligeables devant celle de AH, (en
réalité¢ H,PO, ).
* Puisqu’on pense avoir décrit 1’état d’équilibre a 1’étape précédente, nous allons
nous en servir. Ecrivons les expressions des constantes d’acidité et en particulier

du K, :
AH?>"].[H;0"
Kaz _ [ ] [_3 ] — 10_7,2
[AH; ]
AH?T1.107%2
K4, = % = 10772 donc [AH>"] = 1072 mol.L™!

10-22

Cette valeur est bien négligeable devant [AH, .
Procédons de méme avec K, :

_ [A7].[H;0%]

K, = — 10712,1
@ [AH2—]
A371.10722
Kq, = % = 10772 donc [A*"] = 10""""! mol.L!

Cette valeur est bien négligeable devant [AH, .

Nous vérifions bien que le calcul complet (qui prendrait en compte les trois acidi-
tés) est totalement inutile a faire.
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6.9.4 Mélanges d’acides

LecrittrepH < (pK4 — 1) précise
donc seulement que I'on se trouve dans
la zone de prédominance de AH mais
nullement que la contribution de AH a
I'acidité est a négliger (AH est 100 fois
plus concentré que I'acide fort) !

Exemple 1 Le mélange a étudier contient une solution d’acide chlorhydrique a la
concentration ¢; = 0,10 mol.L™! et un acide faible (AH) & ¢, = 1,0.10~! mol.L™!
(K, =4,8).
* Souvenons nous d’abord qu’un acide fort en solution aqueuse réagit totalement
avec I’eau pour donner des ions H;O™ et un contre ion sans activité acido-basique :
HCIl + H,0 — H30T 4+ Cl—

On a donc [H307] = 1,0.10~" mol.L1.

* Commengons par supposer que 1’acide fort impose le p H. Dans ce cas, pH = 1,0.
Il ne reste qu’a vérifier que I’avancement de la réaction de I’acide faible avec I’eau
est négligeable devant [AH] = 1,0.10~" mol.L-!. Puisqu’on suppose avoir déja
atteint 1’état d’équilibre, on utilise la constante d’acidité de 1’acide faible AH pour
calculer I’avancement de sa réaction avec 1’eau :

_ [ATL[H;0%]
~ [AH]

p =107*8

AT].107!
.= % =10"*% donc [A"] = 10™*3 mol.L!
On a bien [A™] <« [AH].

On retient donc la valeur pH = 1,0 : Cela est suffisant.

Exemple 2 Le mélange étudié contient maintenant une solution d’acide chlorhy-

drique a la concentration ¢; = 1,00.1073 mol.L! et un acide faible AH a
¢ = 0,10 mol.L! (pK, =4,8).

* Si ’on commence par affirmer que seul I’acide fort impose le pH, on trouve
pH = —log (1073) = 3,0. Calculons I’avancement de la réaction :

AH+ H,0 = A~ + H;0™"

pour vérifier si celui-ci peut étre négligé devant la concentration des ions H;O"
apportés par 1’acide fort. Il suffit pour cela de calculer [A™] en utilisant la constan-
te d’acidité de I’acide faible (puisqu’on suppose qu’on a atteint 1’état d’équilibre) :

_ [A7].[H;07]

=10"*3
¢ [AH]
10-PH
3
AT]. 107
K, = % =10"*% donc [A"] = 10728 mol.L!
~——

Cy

Cette valeur n’est pas négligeable devant la contribution de 1’acide fort !

¢ II faut donc prendre en compte la contribution des deux acides : construisons un
tableau d’avancement :
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L'exercice d'application 6.12
traite le cas d'un diacide.

6.9.5

L'avancement de la RPP est
donné par [H3O']=[A]]=
1072 mol.L-".
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AH + H,0 = A~ + H;0t
e.i 10! exces 0 1073 mol.L-!

——

%(;]
e f 107 — x exces x 103+x  molL™!
AT].[H;0F
Kaz [ ][ 3 ] :10—4,8
[AH]
(1077 4 x)x

K, = 10~*8 fournissant x = 8,55.10™* mol.L~!

1071 —x
eth=x+10"3=1,85.10"2 mol.L-! donc pH =2,7.

Cette valeur n’est pas tres éloignée de la valeur précédente (qui constitue donc une
premilre approximation, méme grossiere) mais qui ne nécessite plus de vérification.
C’est donc cette valeur que 1’on retiendra.

Mélange de deux acides faibles (A\H et A H)

Envisageons le mélange de A|H de pK,, = 3,0 de concentration ¢; = 0,10 mol.L-1 et
de A2H de pK,;, = 7,0 de concentration ¢; = 0,10 mol.L-L. Les acides ont méme
concentration mais sont de force tres différente.

* Nous supposerons donc que 1’acide le plus fort (A;H) impose le pH (RPP) :
AH+H,0 = A +H;0"

Commencons méme par dire que, de plus, il n’est que peu dissocié. Nous avons déja
vu qu’alors :

1
pH = E(PKa] + pc1) =2,0

Nous observons bien que pH < (pK,, — 1), que nous sommes bien dans la zone de

prédominance de A;H, qui est donc peu dissocié (la RPP est peu avancée).

Ceci valide I’hypothese nous ayant permis de faire un calcul simple. Il ne reste plus
qu’a montrer que AoH (RPS) n’a pas d’influence sur le phénomene en montrant qu’il
est tres peu dissocié.

Il faut montrer que la RPS suivante :
AoH +H,0 = A) + H;07

est peu avancée devant I’avancement de la RPP. Puisque nous décrivons déja 1’état
d’équilibre, nous utilisons la définition de K, pour calculer [A; ] :

10~PH 10-PH
—_—— r"j
. _ A 1H:0T] (A 1107
“ 7 [AH] 0,10

conduisant & [A5 ] = 107® mol.L~!.
On a bien [A; | = 1,0.107° « [A]= 1,0.1072 mol.L-!.
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Si les deux acides étaient, de
plus, trés dissociés, les calculs
seraient plus compliqués : nous
n’'aborderons pas ce cas dans le
cadre de cet ouvrage.

Soit maintenant le mélange de A;H de pK, =4,0 de concentration c¢; =
1,0.107* mol.L-! et de A,H de pK,, = 5,0 de concentration ¢; = 1.0.10~! mol.L~'.

Les deux acides sont de force comparable mais de concentrations tres différentes. Nous
supposerons, pour simplifier les calculs, que 1’acide le plus concentré (A,H) impose le
pH (RPP).

* Comme dans I’exemple précédent, en premiere approximation :
1
pH = E(pl(a2 + pcy) = 3,0

On constate que pH < (pK,, — 1) c’est-a-dire A,H est peu dissocié, on est dans
la zone de prédominance de AoH, la RPP avance peu. On constate également que
pH < (pKg4 — 1), donc que la RPS avance peu (on est dans la zone de prédomi-
nance de A|H également).

* Vérifions le en calculant maintenant 1’avancement de la RPS en utilisant la constan-
te d’équilibre qui la caractérise :

_[AVIH:01] _ [A]]1073

@ [AH] 1,00.10—4

conduisant a [A| ] = 1075 mol.L1.

Onabien [A[] =107 < [A;]= 1073 mol.L-L.

Soit enfin le mélange de A;H de pK,, = 4,0 de concentration ¢; = 1,0.10~" mol.L"!
et de AoH de pK,, = 5,0 de concentration c; = 1,0.10" 'mol.LL.

Les deux acides sont de force et de concentration comparables. Il faut prendre en comp-
te I’influence des deux acides simultanément. Mais au vu de la valeur élevée des deux
pK,, nous travaillerons dans I’approximation des especes prépondérantes (A H et A,H
sont peu dissociés).

AH + H20 = Al_ + H30+
e.i 107! exces 0 0 mol.L™!
e f 1071 - X, exces X, X, +x, mol.L™!

avancement de I’autre réaction

AH + H,O = AT + H;0t
e.i 107! exces 0 0 mol.L!
e.f 107t —x, exces X, x;+x,  molL™!
Nyt

avancement de 1’autre réaction

On voit que :
[AT1+[A)]=[H;07]
soith = [A] 1+ [A, ]

Létat d’équilibre est atteint. Les constantes d’acidité vont nous permettre de modifier
I’expression précédente :
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,  On pourrait reprendre tous les

cas vus précédemment dans le
cas de bases mises en solution,
la méthode serait la méme a
condition de remplacer les K,
par les Kp, et h par w (exercice
d’application 6.11).
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h

_ Kq4[AH] n K4, [A2H]
- h h
h* = (Kgq,[A1H]) + (K4,[A2H])

Comme nous travaillons dans 1’approximation des especes prépondérantes (AjH et
A,H sont peu dissociés), on a :

h? = (K4, 1071) + (Kq,.1071)
d’ot h = 3,30.1073 mol.L-! puis pH ~ 2.5.

Ampholyte

Envisageons une solution dans laquelle a été introduit I’ampholyte AH™ appartenant
aux couples AH,/AH™ et AH™ /A%~ Tllustrons cela par I’exemple suivant :

Exemple Calculons le pH d’une solution de glycine a 1,00.1072 mol.L~! sachant
que pK, =2,5etpKy =8,8.

La glycine solide (non en solution aqueuse) a pour représentation topologique :

(0}

H,N
OH

Lorsqu’on la met en solution aqueuse, elle s’y trouve sous la forme suivante :

@ O
H:N A_©
v

Dans un souci de simplification, nous la symboliserons par AH™.
Selon le pH de la solution, d’autres formes peuvent étre prédominantes.
*SipH < (pKy4 — 1), il s’agit de I’espece :
o O

H3N

OH

Dans un soucis de simplification, nous la symboliserons par AH,.

*SipH = (pKy, + 1), il s’agit de I’espece :

O
HN g

Pour simplifier, nous la symboliserons par A>~,
D’ou le diagramme de prédominance :

. . o . S .
AH, prédomine | AH™ prédomine | A" prédomine

] ] P pH

PKar PKap
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Le classement des acides et des bases est représenté sur le diagramme suivant :

H,0+ AH, AH- y

— I i P pKa
2,5 8

2—
0 8 14

Considérons uniquement (dans un premier temps) 1’équilibre de contrdle appelé
RPP:

2AH- = AH, + A
e.i 1072 0 0 mol.L-!
e.f 102-2x X X mol.L!

On voit que (si aucune RPS n’a d’influence notable) [AH,] = [AZ™]. Comme :

[AH™][H;0"]

Kq, =
[AH:]
K, — [A>7][H;0%]
’ [AHT]

On a (en appliquant K, X Kg,) :
1
Ky, K4, = [H;0T? et pH = 5 (PKa, + pKa,).

Dans notre cas, pH = 5,65. Plusieurs remarques s’imposent :
* on se trouve dans la zone de prédominance de [AH™] ;
* x est donc petit devant 10~2 mol.L~!.

L’avancement de la RPP se calcule alors tres facilement (soit Kgpp sa constante
d’équilibre) :
[AHJ[A*T] X2

K =10"%3 = ~
REP [AH ]2 (107272

D’ott x = 107! mol.L™! (en effet, négligeable devant 102 mol.L ™).

On peut arréter le calcul ici, a condition de vérifier que les RPS ont un avancement
négligeable devant celui de 1a RPP. Pour cela, dans 1a mesure ot on consideére qu’on
a déja décrit I’état d’équilibre, déterminons I’avancement de la RPSI
(Kgps, = 10788 on voit bien que Kgps, = 107!1-%). La RPS1 s’écrit :

AH™ 4+ H,0 = H;01" + A%~

Pour calculer son avancement, il suffit de calculer la concentration de 1’espece non
commune a la RPP et 4 la RPS1 : [H;01] ! Le pH nous fournit déja cette valeur :
[H307] = 1079 mol.L-!. Celle-ci n’est pas négligeable devant I’avancement de
la RPP (1075 mol.L71).

On ne peut donc pas s’arréter a la valeur précédente du p H ! Il faut tenir compte de
RPP et de RPS1. Le bilan de ces deux réactions concomitantes se fait sur I’espece
qu’elles ont en commun : [A>7].

[A?7] = [H30"] + [AH,]
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Kq,[AHT] +., [AHT][H;07]
TH0H [H307] + 71(“1
K4, [AHT] —ht [AH™ ]h

f K,

Comme on est dans la zone de prédominance de [AH™], la concentration de cette
espece est déja connue : [AH™] = 1,0.1072 mol.L™.
Kale*2 _ 10~%h

h +Ka

1

Le calcul fournit : & = 1,95.107° mol.L-! soit pH = 5,71.

Ce résultat est tres proche du résultat obtenu précédemment, mais c’est le seul a rete-
nir puisqu’il ne fait appel a aucune simplification non pertinente. Un autre exemple
illustrant ce paragraphe est traité a I’exercice d’approfondissement 6.13.

6.9.7 Mélange acide faible/base conjuguée

Exemple Soit le mélange d’un acide AH de concentration c¢; =
5,00.1073 mol.L™! et de sa base conjuguée A~ de concentration ¢, = 7,50.1073
mol.L~! caractérisé par un pK, = 1,3.

Le classement des acides et des bases est représenté sur le diagramme suivant :

H,0* RIV H,0
| | — P K

1 | | a

0 1.3 14

L’équation-bilan de la RPP s’écrit :
AH+ A" =AH+ A~

On voit bien que la concentration des especes mises en solution initialement n’est
pas modifiée sous I’influence de cette réaction si les avancements des RPS sont
négligeables devant c; et c,. Puisqu’on connait les concentrations de 1’acide et de la
base, on peut calculer tres facilement le pH :
pH = pK, + log E =1,5
[AH]

Cette valeur fournit aussi I’avancement de 1a RPS1 et on s’apercoit rapidement que

[H;0"] = 107" mol.L-! n’est pas négligeable devant c; et ¢ : il faut donc tenir

compte de la RPS1 (RPS1 est la RPS la plus avancée car Kgps, = 10~"3 alors

que Kgps, = 107127)
AH + H,0 = A~ + H;0t
e. 1 5,0.1073 exces 7,5.1073 0 mol.L!
e.f 5010°3-h exces 75103 + h h mol.L-!
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Ecrivons I’expression de la constante d’équilibre :

hx (7,5.1073 + h)
(5.1073 — h)

Krps, =

La résolution de cette équation fournit : & = 4, 10.1073 mol.L"!. On constate bien
que I’avancement de RPS1 n’est pas négligeable devant c; et ¢, : on a donc bien eu
raison de considérer une RPS en plus de la RPP. On déduit alors facilement que
pH=24.

6.9.8 Mélange acide faible/base non conjuguée

Exemple Soit le mélange de A,H et A" de concentration 0,10 mol.L! et de pPKq
respectifs 9,2 et 3,2.
Le classement des acides et des bases est représenté sur le diagramme suivant :

+ AH -
HSIO AIH — ‘ /?

I))
A OH~

0 32 9,2 14

P K,

L’équation-bilan de la RPP s’écrit :
AH+ AT = AjH+ AS avec Kgpp = 107°

A condition que les RPS aient une influence négligeable sur la RPP, on peut obser-
ver que le bilan de la RPP permet d’écrire :

[AH] =[A; ]
Maintenant, écrivons la définition de K,, et K,, puis multiplions ’une par I’autre :

_ [A]1[H;07]

a, —

[AH]
k, _ [AZIH:O"]
©T A
+127A—
Ko, x Ky, = HOTFIAT]

[AzH]

En supposant les especes AsH et A peu dissociées (ce qu’il faudra vérifier), on

trouve :
[H;0F] = 6,30.10~7 mol.L"! etpH =6,2

Pour vérifier I’hypothese, il suffit de calculer I’avancement de la RPP :

AH + Al = AT + AH
e i 107! 107! 0 0 mol.L!
e f 107" —x 1071 —x X X mol.L!
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2 2

Krpp =10"° = .

X
= A i 107!
10T —x2 ~ o <

On trouve alors x = 10™* mol.L™! et on constate bien que x <« 107" !
Il reste a vérifier que I’action acide de AoH sur I’eau et ’action basique de A sur
I’eau possede un avancement négligeable devant celui de la RPP :

RPS1 : A;H 4+ H,0 = A} + H;0"

L’avancement de cette réaction est donné par [H30] = 1072 mol.L~! qui est bien
négligeable devant ’avancement de la RPP (x = 10~* mol.L™1).

RPS2: A, + H,O = AH+HO™ (pKe—pH)

—_——~—
L’avancement de cette réaction est donné par [HO™ ] =10 (14 - 6,2)
= 10778 mol.L"! qui est bien négligeable devant I’avancement de la RPP.

Mélange quelconque

L’exercice d’approfondissement 6.14 permet d’aborder ce paragraphe et de le com-
prendre en détail.

e 6.10 Application a un dosage acido-basique

La chute de la burette est le
volume qui s’est écoulé de la
burette.

La réaction de dosage doit étre
quantitative.

(oPTION PC)

La partie qui suit ne prétend pas étre exhaustive. Son seul but est de faire comprendre
I’essentiel sur les dosages acido-basiques a partir du dosage d’un acide faible par une
base forte par exemple. Les notions qui seront acquises en TP notamment (constitution
des électrodes de mesure, utilisation correcte et fiable de la verrerie, étalonnage, etc.),
ne seront pas détaillées dans la suite. Un rapide rappel sur la conductivité des solutions
aqueuses ioniques sera effectué.

Exemple : Etude d’un dosage

L’ion ammonium (NHI) est un acide faible de pK, =9.2. On effectue le
dosage de V, = 100 mL d’une solution de chlorure d’ammonium (solide ionique
qui se dissout totalement dans I’eau) de concentration
cq = 1,00.1072 mol.L~! par une solution d’hydroxyde de sodium de concentration
cp = 1,00.10~" mol.L! et on suit le dosage 2 la fois par pH-métrie et par conduc-
timétrie. Nous allons calculer la valeur du pH en des points particuliers du dosage et
comparer la fiabilité des deux suivis (pH-métrique et conductimétrique).

Au préalable, il faut connaitre Vq (Vg4 est le volume équivalent, V), est la chute de
burette). A I’équivalence, la relation suivante est vérifiée :

NH; +HO™ = NH; + H,0

ca-Va = cp.Veq
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, La définition de la conductivité
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d’une solution est donnée au
chapitre 4, paragraphe 4.4.2.

On trouve Ve; = 10 mL.
Dans un premier temps, nous allons évaluer les valeurs des pH pour les points par-

1
ticuliers suivants : Vp =0 ; Vy = EVeq et Vp = 2V,q.
* Lorsque Vp, =0 :
On a une solution d’acide faible (supposé peu dissocié au vu de la valeur élevée du
1
pK,). Nous avons vu alors que pH = E(pKa + pCa) = 5,6. Le pH fournit éga-
lement la valeur de 1’avancement de la RPP a ce stade du dosage :
NH; +H,0 = H;O0T + NH; avec Kgpp = 1072
[H307] =1,0.107>% mol.L-! est effectivement bien négligeable devant
[NH;]; = 1,0.1072 mol.L!,
1
* Lorsque Vjp = EVeq (avec Vo = 10 mL), on se trouve a la moiti€ de I’avance-
ment total de la réaction de dosage :
NH;" + HO™ = NH; + H,0

On a consommé la moitié de la quantité de matiere de NH}' et on a produit la moi-

tié possible de NH3, de plus : [NHI] = [NH3]. Par conséquent, on dispose d’une
[NH;]
INHf]

L’ avancement de la réaction de NH, avec I’eau et celui de NH; avec 1’eau sont né-

solution tampon pour laquelle ona: pH = pK, + log

gligeables devant les nouvelles concentrations de [NHZ'] =4,8.107° mol.L " et de
[NH;3] = 4,8.107% mol.L! (le volume de la solution change au cours du dosage).

¢ Lorsque Vi, =2 x V4 = 20 mL, on se trouve largement au-dela du volume équi-
valent : on a donc un mélange de deux bases (une base faible NHj et une base forte
en exces HO™). On suppose par défaut que la base forte impose le p H. Sur les 20 mL
versés, 10 ont servi a la neutralisation de 1’acide et 10 sont effectivement en exces.
On a alors une solution de soude de concentration [OH™] = 8,3.1073 mol.L~! donc
un pOH ~ 2,1 et par conséquent pH ~ 11,9. On observe donc un petit saut de pH
de seulement 2 unités.

Dans un deuxiéme temps, nous allons donner 1’expression analytique de la conduc-
Vi

tance puis du pH en fonction de x (x = ) parametre de titrage de ¢y, V4, Vp,

eq
(conductivités ioniques molaires limites des ions précités)

A Al

OH—? *Nat? eti

A
+
NH]

cr-
avant puis apres 1’équivalence ainsi que 1’allure de leur représentation graphique en
fonction de V, (valeur proportionnelle a x).

* A I’équivalence :

Veq 1
ca-Va = cpVeq = Cb.Tb.Vb = Cb.;.Vb

donc, on a x.c,.V, = ¢p.Vp
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* Avant 1’équivalence (le facteur 1 000 transforme les concentrations en mol.L~! en
mol.m™) :

.cq.V,
[Nat] = 1000 x X-Ca-Va
Va+ Vb
.V,

[CI7]=1000 x —a-¥a_
Va+ Vo
Vi (1 —

[NH:'] — 1000 x M
Va+Vh

doo = 1000 x <Y [0 4y W=
ouo = XVa+Vb[( Cl‘+ NH:')—}_X( Na*+ — NH;')]
* Apres I’équivalence :
.cq.V,
[Na+] = 1000 x xc"—“
Va +Vb
.V,

[CI7]=1000 x —a-a_
Vo+Vp

Vaelx —1

[OH~]= 1000 x M
Va+ Vi

NS ca-Vay ° ° o °
d’ott o = 1000 x m[(}\.Cl, —)»OH,) +X()\.Na+ +)\,OH,)]

On remarque que o est une fonction affine de x tant que V}, peut étre négligé devant
V,. Ceci est possible en utilisant une base beaucoup plus concentrée que 1’acide ou
bien en rajoutant un grand volume d’eau dans le becher de dosage de facon a ce que
le volume total soit constant (ou a peu pres en fonction de Vj). L’allure de la repré-
sentation graphique de o (unité arbitraire) en fonction de la chute de burette est la
suivante :

[

_a
N

w

N

N

RN

S = N WA L ®

=1

10
Vi (mL)

L’abscisse du point d’intersection des deux droites fournit le volume équivalent (ici
Veq = 10 mL).
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1l s’ agit maintenant d’étudier le suivi pH-métrique. Etablissons pour commencer les
équations analytiques de 1’évolution du pH en fonction de x. Le pH est donné par :

[NH;]
[NH; ]

pH = pKy + log

cqa. Vg —cp.Vp _ (1 —x).cq.Vy,
Vat Ve — VatVp
cp-Vip x.cq.Vy R

De méme [NH;3] = = ,d’ou

* Avant I’équivalence : [NHI] =

X
H = pK 1
p pK, + log 1 —x)

* Apres I’équivalence : le pH est imposé par la base forte,

[OH-] = cp-Vp — cp.Veq _ cq.Vg.x—1)
Va+Vp Va+Vp

cq.Vg.x—1)

H=14+ 1o
P £ Va+ Vo

Lallure de la représentation graphique est la suivante :

=

w

|

o =

©

pH

S — D W kR V9 ®©

10
Vi (mL)

Le saut de pH est réduit donc difficilement exploitable graphiquement contraire-
ment a la conductivité.

Savoirs

° Connaitre tous les différents cas traités dans les ¢ Connaitre les deux méthodes de suivi d’un dosage

paragraphes précédents acido-basique (pH-métrie et conductimétrie)
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Savoir-faire
¢ Construire le classement des couples acido-
basiques présents en solution aqueuse

¢ Ecrire et calculer la constante d’équilibre d’une
réaction acido-basique

Mots-clés

° pH, pOH, couple acido-basique

* Diagramme de prédominance, diagramme de dis-
tribution

* Constante d’équilibre, loi de Guldberg et Waage
* Quotient de réaction
¢ Effet nivelant

COURS & METHODES

Faire le bon choix des réactions a traiter a partir
des constantes d’équilibre

Faire les approximations pertinentes pour déter-
miner le pH

Acide fort, faible — Base forte, faible

Me¢élange d’acides ou de bases, polyacide, polybase
Ampholyte

Meéthode de la réaction prépondérante

Dosage acido-basique, pH-métrie, conductimétrie
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Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Un acide de Bronsted est un accepteur de pro-

tons.
O b. Un acide fort ne peut pas exister dans I’eau.

O c¢. Une base de Bronsted est un donneur d’ion

hydroxyde.

U d. Une base faible ne peut pas exister dans 1’eau.
O e. Un ampholyte appartient a plusieurs couples

acido-basiques.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Le quotient de réaction posséde la méme valeur

que la constante d’équilibre.

O b. L’expression littérale du quotient de réaction est
équivalente a celle de la constante d’équilibre.

Q c. A I’équilibre thermodynamique, il n’y a plus de

transformation macroscopique de matiere.

Q d. Le produit ionique de I’eau vaut toujours 1074,
U e. Leau est siege d’un équilibre d’autoprotolyse.

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a.Plus le pK, d’un acide faible est petit, plus

I’acide est dissocié dans 1’eau.

Q b. Plus le K, d’une base faible est grand, plus la

base est protonée dans 1’eau.

U c. Dans I’eau, toutes les bases faibles sont équiva-

lentes.
U d. Dans I’eau, tous les acides forts sont égaux.

O e. La base la plus forte qui puisse exister dans

I’eau est HO™.

Quelles sont les affirmations exactes ?

QO a. Selon le pH d’une solution d’acide faible, AH

ou A~ prédomine.

U b. Lorsqu’on a [AH] = [A7], alors pH = pK,,.

Calculer le pH d’une solution d’acide fort
co = 1,00.10~7 mol.L-".

Calculer le pH d’une solution de base forte
¢o = 1,00.10"* mol.L~".

QO c. La réaction prépondérante est celle qui possede
I’avancement le plus grand.

U d. Une réaction prépondérante principale est un
équilibre de controle.

O e. Une réaction prépondérante secondaire est un
équilibre de controle.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a.Le pH d’un acide fort de concentration ¢ dans
I’eau est toujours donné par : pH = —logc.

O b. Le pH d’une base forte de concentration ¢ dans
I’eau est toujours donné par : pH = 14 + logc.

Q c.Un acide fort de concentration ¢ = 107’
mol.L" aun pH = 7.
U d.Le pH d’un acide faible est donné par :

1
pH = E(pKa + pC).

U e. Un mélange d’acide faible et d’acide fort se
comporte toujours comme un acide fort.

Quelles sont les affirmations exactes ?
O a. En premiere approximation, le pH d’un ampho-

1
lyte est donné par : pH = E(pK“' + pK,,).

U b. Le pH d’une solution d’un acide faible et de sa
base conjuguée est toujours donné par: pH =

[AT]

[AHT

U c. Pour effectuer un dosage acido-basique, la réac-
tion doit étre quantitative.

pKq+ log

U d. Pour effectuer un dosage acido-basique, la réac-
tion doit étre rapide.

U e. La conductivité d’une solution dépend de tous
les ions en solution, méme ceux qui ne partici-
pent pas en tant que réactifs a la réaction de
dosage.

Déterminer le pH d’une solution d’acide éthanoique
de concentration ¢y = 1,00.107* mol.L-! dont le pK,
vaut 4,8.
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6.10 Base faible dans I’eau

Déterminer le pH d’une solution d’éthanoate de sodium
(CH;COONa) de concentration ¢y = 1,00.1072 mol.L!

dont le pK , vaut 4,8.

6.11 Mélange de bases faibles dans I’eau

Calculer le pH d’une solution contenant du borate de
sodium (NaBO,) a la concentration ¢; = 0,10 mol.L! et
du phénolate de sodium (C;Hs;ONa) a la concentration

¢ = 1,0.1072 mol.L-! . On détaillera et vérifiera toutes les
approximations utilisées.

6.13 Espece amphotere dans ’eau
En posant AHj3 pour I’espece H;PO4 et AH; pour I’espe-
ce H,PO, , calculer le pH d’une solution contenant les ions
AHj; 2 la concentration 10~! mol.L~! sachant que le pK,,
du couple AH3/AH, vaut 2,2 et celui du couple
AH; /AH*™ vaut 7,2.
6.14 Mélange quelconque dans I’eau
On mélange, dans un litre de solution, 0,10 mol d’acide
chlorhydrique, 0,30 mol d’hydrogénophosphate (HPOi_)
de sodium et 0,10 mol d’acide nitreux. Déterminer le pH
de la solution. On donne : pK,(HNO,) = 3,3 et pour
H3PO, : pK, =2, pKy, =72, pK,y = 12.
6.15 Régulation du pH sanguin

par le dioxyde de carbone
Premiere partie : dosage d’un acide faible par une base
forte.
On considere le dosage d’une solution de monoacide faible
AH (du couple acido-basique AH/A™ de pK, connu), de
concentration c,, par addition de monobase forte de
concentration ¢, contenu dans une burette, dans un volume
V, de I’acide. On a ¢, > c¢,, ce qui permet de négliger la
dilution due a la base forte lors du dosage. On appelle x le

. . . Vi
parametre de titrage défini comme suit : x = v V,, cor-
bg

respond a la chute de burette et V,, correspond a la chute

de burette a 1’équivalence.

1. Ecrire ’équation de la réaction de dosage.

2. Quelles doivent étre les qualités d’une telle réaction
pour qu’elle puisse servir de réaction de dosage ?

3. Etablir I’expression littérale de V,,, en fonction de ¢,, V,
et Cp.

TESTS & EXERCICES

On donne a 25°C pK,(HBO,/BO;) =9,2 ;
pK ,(C¢HsOH/CsHsO07) = 10,0.

6.12 Diacide dans I’eau
Déterminer le pH d’une solution d’un diacide AH, de

concentration 1,00.10~2 mol.L~! de premiére acidité forte
et de deuxieme acidité caractérisée par pK, = 1,9.

4. Montrer que la relation suivante est vérifiée :
x.c..Vy, =cp.Vp.

5. Utiliser 1’expression précédente pour exprimer
pH = f(x) lorsque x < 1 (c’est-a-dire avant 1’équiva-
lence).

6. Déterminer 1’équation de la droite tangente en x = 0,5
alacourbe pH = f(x).

7. Expliquer succintement quelles sont les propriétés d’une
solution tampon acido-basique et quelles sont les
especes chimiques présentes dans une telle solution.

8. Montrer que si 1’on représente les variations du pH au
voisinage de x = 0,5 par la droite de la question précé-
dente, on peut écrire la relation [A™] =a + b.pH et
déterminer les expressions de a et b.

9. On considere que 1’acide dosé est un acide faible de
pK, = 6,1 et de concentration c¢,. On note pH; le pH
donnée par I’expression de la question 5 et pH;, celui
donné par la question 6.

t dc
e Calculer pH;, pHip, — (t = — est le pouvoir tampon
dpH

de la solution) et I’écart y = pH; — pH,;,, pour des
valeurs de x égales 2 0,1 ;0,3;0,5; 0,7 ; 0,9. Remplir le
tableau suivant :

x 0,1 0,3 0,5 0,7 0,9

PpH;

PpHj;,

t

Ca

y

1
On donne — = 2,3x(1 — x)

Ca
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* Conclure de fagon complete et pertinente. Comment évo-
lue le pouvoir tampon lorsqu’on s’éloigne de la demi-équi-
valence ?

Deuxiéme partie : Role du couple CO,/HCO; dans la
régulation du pH sanguin
Le pH du sang humain varie dans d’étroites limites autour
de 7.4. 1l s’avere étre un systeme tampon particulierement
performant. Ceci est dli en premier lieu a la présence de
tampons plasmatiques (couple H,PO, /HPO;™), de tam-
pons protéiques et de tampons érythrocytaires (comme
I’hémoglobine). On peut considérer que ces tampons ont
des concentrations totales qui ne varient pas : ils sont dits
fermés. On les désignera globalement par un couple unique
HA/A™ avec [AH] 4+ [A7] = c. Un autre couple acido-
basique intervenant dans la régulation du pH est le couple
COy,,,0y/HCO3 . Le systeme respiratoire permet, au
niveau des alvéoles pulmonaires, un échange de CO, entre
le sang et I’air ainsi qu’une modification de la pression du
gaz CO, et par la méme des concentrations sanguines de
CO, dissous et de HCO5. Dans la suite du probleme, la
pression de CO, dont il sera fait état sera la pression de ce
gaz dans les alvéoles pulmonaires. Pour interpréter les
phénomenes de régulation du pH par le dioxyde de carbo-
ne, on peut décrire le sang par le modele simplifié suivant :
une solution aqueuse contenant les tampons fermés, le
couple COyyissous)/HCO3 , des anions et cations inertes
notés X~ et C* respectivement.

La courbe de dosage du sang par une base forte est prati-

quement rectiligne autour de pH = 7,4.

1. Tracer un diagramme de prédominance pour le couple
COZ(dixwux)/HCO; (pKa =6,1 ).

2. Donner I’expression littérale de la concentration de
COyissousy en fonction de h (on rappelle que
[AH] + [A7] = [COxissous) | + [HCO5 ] = ¢).

3. Calculer le dosage (r) du couple
COsissous)/HCO3 dont le pK,, est égal a 6,1 pour une
valeur du pH proche de 7,4 (r =1 — lCL@). En déduire

que le pouvoir tampon du sang est dii aux tampons
fermés.

taux de

4. Sachant que

H — pK
[A7] = c, [’% +o,5}

. La constante K’ de I’équilibre CO,_, = CO,,, ,

et que

[HCO; 1+ [XT]+[AT] = [C*] (électroneutralité)

montrer que ’on peut écrire I’équation [HCO;5] =
—m X pH+n, ou m est une constante positive qui
dépend du pouvoir tampon des tampons fermés (on dit
que cette droite est une droite d’équilibration du CO,).

. Montrer que n varie s’il y a une modification de la

concentration des ions inertes du sang et que n ne varie
pas si le seul phénomene intervenant est une dissolution
de CO,; dans le sang.

0s) Vaut

2,25 x 1072 (la pression est exprimée en bar et les concen-
trations en mol.L!). Donner I’expression littérale de K.

.On a tracé sur un méme diagramme (figure 6.1) les

courbes isobares [HCO5'] en fonction du pH pour des
pressions partielles égales a 4.1072 bar, 5,33.1072 bar,
10,6.10~2 bar pour des valeurs de pH comprises entre
7,1 et 7,7. Un tel diagramme est appelé « diagramme de
Davenport ». Donner [’expression analytique de

[HCO; ] = f(pH).

. Chez le sujet normal, la pression partielle de CO, est

égale 25,33.102 bar et le pH du sang est 7,4. A partir de
I’expression précédente, calculer la concentration en ion
hydrogénocarbonate [HCO5 ] . La situation correspond au
point A du diagramme de Davenport (cf. ci-dessous).

. Un malade en acidose métabolique (i.e. que la baisse du

pH par rapport a la normale est due a un dysfonctionne-
ment métabolique ayant pour conséquence une modifi-
cation des concentrations des ions inertes du sang) a un
pH sanguin égal a 7,30 avec une pression partielle en
CO, égale 2 4.1072 bar. Calculer la concentration san-
guine en ion hydrogénocarbonate [HCO5 |. La situation
correspond au point B du diagramme de Davenport
(cf. page suivante).

10. Sachant que la droite d’équilibration du CO, pour un

11.

organisme normal coupe I’isobare 10,6.10~2 bar en un
point d’abscisse pH = 7,20 (point C), calculer la
pente de cette droite (A;).

En supposant que chez ce malade le retour a la valeur
7,4 se déroule par un mécanisme purement respiratoire,
quelles seraient alors la concentration sanguine en
[HCO5] et la pression de CO,, sachant que sa droite
d’équilibration du CO, a méme pente que celle du sujet
sain mais avec une ordonnée a I’ origine différente du fait
des ions internes (A,)?

Cf. Diagramme de Davenport (page suivante).
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P=10,6.10"2

0051 P=5,33.10"°

71 72 e i s 7s T 77

Figure 6.1 Diagramme de Davenport.
(C en mol.L™" et P en bar)
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CORRIGES

Bonnes réponses : b. et e.

¢. Méme si, en effet, une base fournit des ions HO™ en solu-
tion, la définition d’une base dit que celle-ci capte des protons
en solution.

Bonnes réponses : b. c. et e.

b. L’expression mathématique du quotient de réaction est équi-
valente a celle de la constante d’équilibre.

e. La valeur du produit ionique de I’eau dépend de la tempé-
rature et ne vaut 1074 qu’a 25 °C.

Bonnes réponses : a., b. et e.

Bonnes réponses : toutes les réponses sont correctes.

a. Il faut que pH < pK, —louquepH > pK,+ 1.

Bonnes réponses : b. et d.
a. Lorsque la concentration de 1’acide fort est faible

(~ 1077 mol.L"), il faut tenir compte de 1’autoprotolyse de
I’eau.

b. Lorsque la concentration de la base forte est faible
(~ 1077 mol.L1), il faut tenir compte de 1’autoprotolyse de
I’eau.

c. Dans ce cas précis, il faut tenir compte de 1’autoprotolyse
de I’eau.

d. Tant que I’acide est peu dissocié, cette relation est vraie.

e. Cela dépend des concentrations de deux acides et du p K, de
I’acide faible.

Bonnes réponses : toutes les réponses sont correctes.

b. Lorsque la réaction de dissociation de I’acide dans 1’eau a
un avancement qui ne peut pas étre négligé, cette relation ne
peut plus étre appliquée (cf. paragraphe 6.9.7).

d. I1 vaut mieux que la réaction soit rapide, mais cela n’est pas
nécessaire.

Acide fort en faible concentration dans I’eau

Le schéma suivant permet de mettre en évidence les différentes

I I K,
onr-
0 14

L’équilibre de contrdle (RPP) s’écrit :
H;0" + H,0 = H;0" 4+ H,0 avec K =1
La RPS (que nous avions, jusque 1a toujours, négligée) s’écrit :
2H,0 = H;0" + HO™ avecK' = K, = 10714

On voit clairement que les ions H3O™ ont deux provenances :
I’acide mis en solution et 1’autoprotolyse de 1’eau.
Mathématiquement cela s’écrit :

[H3O+]mlale = [H3O+]acidc’ + [H3O+]AP

11 nous faut estimer la part des ions H;O" fournie par I’ AP de
I’eau. L’avancement de I’ AP est donné par la concentration des
ions OH™, seuls a étre fournis par I’AP. On a donc :

K, ) )
=[OH J4p = [H;07 ]4p

OH7 otale S —=———=
(OF drate = T, 0+ e

trivial

On remplace [H3;0"],» dans la premiére équation par 1’ex-
pression obtenue ci-dessus :

[(H30 e = (30 e + st —
[H30+]t0ta1e
[H30+]totale =co+ K
[H30+]t0tale
K.
h = o+ 7

En posant (ce qui deviendra habituel) & = [H3;0™ ],prasc -
La résolution de cette équation du second degré fournit :
h = 107%7° mol.L~! et pH = 6,79. On voit bien que 1’avance-
ment de I’AP ([H;O%],p = 10772! mol.L™!) n’est pas
négligeable devant ce qu’apporte 1’acide fort
[H30%] = ¢ = 1,00.10~7 mol.L~".

Base forte en faible concentration dans I’eau

Le schéma suivant permet de mettre en évidence les différentes
RP:

I I » K,
0 14

L’équilibre de contrdle (RPP) s’écrit :
HO™ + H,0 = HO™ +H,0 avec K =1
LaRPS (que nous avions, jusque la toujours, négligée) s’écrit :
2H,0 = H;0" + HO™ avec K’ = K, = 107"

On voit bien maintenant que les ions HO™ ont deux provenances :
la base mise en solution et 1’autoprotolyse de 1’eau.
Mathématiquement cela s’écrit :

[Hoi]tatale = [Hoi]base + [Hoi]AP



11 nous faut estimer la part des ions HO™ fournie par I’AP de
I’eau. L’avancement de I’ AP est donné par la concentration des
ions H;O™, seuls a étre fournis par I’AP. On a donc :

K,
[H'i O+]r0tale =

——— = [H30"]4p = [HO™
[HO_]tumle [ i ]AP [ ]AP

trivial

On remplace [HO™],p dans la premiere équation par 1’ex-
pression obtenue ci-dessus :

K.
HO™ otale = HO™ ase TIn_1
[ ][ ral [ ]h + [Hoi]l(uale
[OH"] SR
=] e
rorate ’ [Hoi]mtale

e
w=cy+ —
w

En posant (ce qui deviendra habituel) w = [HO™ ],p/a.. La
résolution de cette équation du second degré fournit :
o = 107%% mol.L-! et pOH = 6,98, soit pH = 7,02. On voit
bien que I’avancement de I’ AP ([HO 4, = 107"-%2 mol.L1)
n’est pas négligeable devant ce qu’apporte la base forte
[HO™] = ¢ = 1,00.10~% mol.L1.

Acide faible dans I’eau

Ecrivons le tableau d’avancement :

» Laréaction avance donc suffisamment pour ne pas étre en me-
sure de négliger i devant 10~*. Tl faut donc résoudre 1’équa-
tion du second degré qui fournira la solution correcte au pro-
bléme. On trouve h = 3,27.10~> mol.L™!, soit pH ~ 4,5.
Dans ce cas, il n’y a aucune hypothese a vérifier (sauf I’avan-
cement de la réaction d’autoprotolyse de I’eau, mais nous avons
choisi des exemples ne nécessitant plus cette vérification.)

Base faible dans I’eau

Ecrivons le tableau d’avancement :

CH3C02H + HQO = CH3COO_ + H30+
e.i 10 exces 0 0 molL!
e.f 10%-h exces h h  mol.L!
h2
K=———/=10*8
104 —h

* Supposons que la réaction avance peu (cela signifie que h reste
petit devant 0,01) alors 4 < 10~*. L’équation ci-dessus se ré-
crit simplement :

LT

K =~ =
10—+

fournissant rapidement 4 = [H;0"] = 3,98.10~° mol.L! et
pH = 4,4.11 faut vérifier que cette proposition peut étre rete-
nue en prouvant que la réaction avance peu ! Pour cela, on com-
pare la valeur trouvée de / a la concentration initiale de I’acide
mis en solution : 4 = 3,98.10° « 107*.
——
?

On voit bien que 4 n’est pas dix fois plus petit que 107
L’hypothese de départ est donc erronée, on ne peut donc pas
I’utiliser.

CH;COO~ + H,O = CH3COOH + OH™
e i 102 exces 0 0 mol.L!
e.f 102-ow exces 1) ® molL!
2
15}
Ky=—0 =102
PT 102 —w

» Supposons que la réaction avance peu (cela signifie que @
reste petit devant 0,01) alors @ < 1072, L’équation ci-dessus

se récrit simplement :
2
1)
K ~ = 10722
102

fournissant rapidement @ = [OH"] = 2,51.10~° mol.L~! et
pH = 8,4.11 faut vérifier que cette proposition peut étre rete-
nue en prouvant que la réaction avance peu ! Pour cela, on com-
pare la valeur trouvée de w a la concentration initiale de
I’acide mis en solution : @ = 2,51.107° < 1072,

——

?

La réponse est bien évidemment positive. On aurait aussi pu
remarquer que nous sommes dans la zone de prédominance de
CH;COO™ en montrant que pH > pK, + 1.

* Si la réponse avait été négative, il aurait fallu résoudre
I’équation du second degré qui aurait fourni la solution cor-
recte au probleme. Dans ce cas, il n’y aurait eu aucune hypo-
these a vérifier (sauf I’avancement de la réaction d’autoproto-
lyse de I’eau, mais nous avons choisi des exemples ne nécessitant
plus cette vérification.)

Mélange de bases faibles dans I’eau

Voici le classement des couples acido-basiques des especes pré-
sentes en solution sur I’échelle d’acidité :

HO+ HBO, ®OH L0
! ] !
| I | | >k,
0 9.2 10 14

Les deux bases faibles sont de force et de concentration com-
parables. Il faut prendre en compte I’influence des deux bases
simultanément. Une autre facon de formuler les choses consis-
terait a dire que les avancements de la réaction prépondérante
principale (RPP) :
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¢ O~ +H,0=¢ OH + OH™ avec K;, = 107*°
et de la réaction prépondérante secondaire (RPS) :
BO; + H,O = HBO, + OH™ avec K,, = 107*#

sont comparables. Au vu de la valeur élevée des deux p K, nous
travaillerons dans I’approximation des especes prépondérantes,
c’est-a-dire que BO;, et ¢ O~ sont peu protonées : les deux ré-
actions avancent peu.

BO; + H,O = HBO, + OH™
e.i 107! exces 0 0 mol.L-!
e.f 107 -x, exces 7 x;+x, molL!
Nyt
avancement de 1’autre réaction
O~ + H,O = ¢$OH + OH™
e.i 102 exces 0 0 mol.L!
e.f 1072-x, exces B x +x, molL!
Nt
avancement de I’autre réaction

Chaque réaction possede son propre avancement et on voit tres
bien que :

[HBO:] + [¢OH] = [OH]
soit w = [HBO,] + [¢ O H]

L’état d’équilibre étant supposé atteint, on utilise les constantes
de basicité pour modifier I’expression précédente :

o= K, [BO; ] n Ky, [¢O7]
® ®

o? = (Kyp[BOy 1) + (Kp,[¢ O~ 1)

Comme nous travaillons dans I’approximation des especes pré-
pondérantes (c’est-a-dire que A H et A, H sont peu dissociés),
ona:

@? = (Kp, 1071 + (K;,1072)

d’ott = 1,61.10~3 mol.L~! puis pOH ~ 2,8
par conséquent pH ~ 11,2.
11 ne reste plus qu’a montrer que les deux réactions avancent
peu (approximation des especes prépondérantes) c’est-a-dire
que :
pH > pK, +1

et
pH = pK,, +1

La valeur du pH que ’on vient d’établir respecte les deux
contraintes ci-dessus (x; < 1,0.107! et x, < 1,0.1072).

Diacide dans I’eau
Nous allons pouvoir montrer assez rapidement qu’il faut tenir
compte des deux acidités.
* Sil’on ne tient compte que de la premiere acidité (forte celle
la) :
AH, + H,0 — AH™ + H;0™ (réaction quantitative)

on arrive a valeur pH = —log ([H;0"]) =
—log (1072) = 2,0. Il se trouve qu’a cette valeur du p H (proche
du pK,) la deuxieme acidité ne peut pas étre négligée (I’espece

AH™ est fortement dissociée).

une

« I1 faut donc prendre en compte la contribution des deux acides.
Construisons un tableau d’avancement :

AH- + H,0 = A~ + H;0"

e.i 102 exces 0 102 mol.L-!
e.f 102—x exces X 102 +x mol.L-!

_ATLHOM

¢ [AH"]
1072 + x).x
K, = QU FDE _ e
102 — x

fournissant x = 4,7.10~3 mol.L!
eth=x+10"2=1,5.10"2 mol.L-! donc pH~ 1,8.

Cette valeur n’est pas tres éloignée de la valeur précédente (qui
constitue donc une premiere approximation, méme grossiere)
mais qui ne nécessite plus de vérification. C’est donc cette va-
leur que 1’on retiendra. Dans le cas que nous venons de trai-
ter, nous avions affaire a deux acides de force comparable (au
vu de la valeur du pK,).

Espece amphotere dans I’eau

Le classement des acides et des bases est représenté sur le dia-
gramme suivant :

HO* AH; H,0
1
I 1 I | P K,
H,0 AH~ OH~
0 %) 72 14

Formellement, le probleme se présente de la méme facon qu’a
I’exemple précédent. Considérons uniquement (dans un pre-
mier temps) I’équilibre de contrdle appelé RPP :

2AH, = AHj; + AH>™
e. i 107! 0 0 molL™!
e.f 101-2x X x  mol.L™!

On voit que (si aucune RPS n’a d’influence notable) [AH;] =
[AH?>~]. Comme :



_ [AHy J[H;07]
“ [AH;]

_ [AH*7][H;07]
A [AH; ]

On a (en appliquant K,, x K,,) :
1
Ko K., = [H;0']? oupH = 5 (PKuy + pKa).

Dans notre cas, pH ~ 4,7. Plusieurs remarques s’imposent :
¢ On se trouve donc dans la zone de prédominance de [AH; ] ;

« x est donc petit devant 10~ mol.L!.
L’avancement de la RPP se calcule alors tres facilement (soit
K pp sa constante d’équilibre) :
AH;3][AH?- 2
Koy = 10-5 = AFBIART]
[AH; ] (10-1)2

D’ott x = 1073 mol.L-!

(en effet, négligeable devant 10~ mol.L1).

On peut arréter le calcul ici, a condition de vérifier que les RPS
ont un avancement négligeable devant celui de la RPP. Pour
cela, dans la mesure ol on considere qu’on a déja décrit I’ état
d’équilibre, on va déterminer 1’avancement de celles des RPS
qui avance le plus : il s’agit de la RPS1 (Kgps, = 10772, on
voit bien que Kgps, = 107'"%). La RPS1 s’écrit :
AH; + H,0 = H;0" + AH?>~

Pour calculer son avancement, il suffit de calculer la concen-
tration de I’espeéce non commune a la RPP et a la RPS1 :
[H;O"] ! Le pH nous fournit déja cette valeur
[H;0%] = 10~*7 mol.L-!. Celle-ci est négligeable devant

I’avancement de la RPP (107> mol.L~!). On retiendra la va-
leur 4,7 pour le p H sans calcul plus poussé.

Mélange quelconque dans I’eau
Rappelons, a toutes fins utiles, que 1’acide chlorhydrique
réagit totalement avec I’eau pour donner des ions H3;O™
(acides) et de ions CI~ (sans activité acido-basique) : il s’agit
d’un acide fort !

Le classement des acides et des bases est représenté sur le dia-
gramme suivant :

HOY  H3PO, H,PO ; H,0

| | l

1 | ! | T | » K,
0 2 33 72 12 14

On repere immédiatement deux réactions prépondérantes quan-
titatives. Nous ne traiterons que celle qui possede la plus
grande constante de réaction : la RPQ1 avec Kgpg, = 1072,

CORRIGES

Le tableau d’avancement nous fournira un état initial fictif équi-
valent au premier plus simple a traiter : une solution équiva-
lente au systeme initial (désignée par les initiales SE).

H;0t + HPO;” = H,0 + H,PO;
e.i 10! 3.10°! exces 0 molL!
e.f(SE) € 2.107! exces 107" mol.L!

S’il fallait calculer la valeur de e, il suffirait d’écrire 1’expres-
sion de la constante d’équilibre puis de résoudre 1’équation ob-
tenue.

Il faut maintenant construire un nouveau classement a partir de
cette solution équivalente :

HOT HiFO, [H,p05] [P0 27| [HO |
| | ; : : o
I ! I I » K,
oy PO;‘ OH-
© 2 33 T2 2 »

Seule la RPQ figure sur le schéma car c’est cette réaction
(Krpo = 10*°) seule que I’on traite puisqu’elle va conduire &
une nouvelle solution équivalente en la considérant comme quan-
titative (nous allons vérifier également que la réaction est bien
quantitative en calculant explicitement son avancement, ce qui
nous servira ultérieurement) :

HNO, + HPO;” = NO, + HPO;
e.i 107! 2.107! 0 10" mol.L™!
e. f e =5 2107 —x X 107! + x mol.L™!
NO; [H,PO;
Krpo = 10*° = ING; I[H,PO, 1

[HPO?™][HNO,]

_ x(107" +x)
T (10 = x)(2.101 — x)

La résolution de cette équation fournit x ~ 0,10 mol.L-!
(lautre solution de cette équation du second degré donne
x ~ 0,20 mol.L-! mais ne peut pas étre retenue car elle condui-
rait a une concentration en HNO, négative). Ce résultat prouve
qu’il s’agit bien d’une RPQ. Le tableau d’avancement résumé
est le suivant :

HNO, + HPOI™ = NO, + HPO;
e i 107! 2.107! 0 0  molL
e.f € 107! 107! 2.10"" mol.L!

S’il fallait calculer la valeur de €, il suffirait d’écrire I’expression
de la constante d’équilibre puis de résoudre 1’équation obtenue.

[l faut maintenant construire un nouveau classementa partir de
cette solution équivalente :
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CORRIGES

HO* H;PO,  HNO,

| | |
| |
0 2 33

H,PO|[HPO/"| |HO
»
| I
= 3- _
HPO,~| PO, OH

12 12 14

LaRPP : H,PO; + HPO:~ = H,PO; + HPO?™ ne contribue
pas a faire évoluer les concentrations des especes présentes dans
la solution équivalente. Il reste donc a vérifier que la RPS a un
avancement négligeable devant les concentrations de H,PO,

et HPO3™. La RPS sécrit :
NO; + H,PO; = HPO?™ + HNO, avec Kgps = 107>°
On remarque qu’il s’agit de I'inverse de la RPQ précédente :

son avancement peut donc étre négligé devant [H,PO, ] et

[HPO?™]. Par conséquent les concentrations n’évoluent plus
depuis I’étape précédente ! I1 suffit donc, pour calculer le p H,
de prendre n’importe quel couple acido-basique (de préférence
celui pour lequel plus aucune détermination n’est a faire), par

exemple H,PO, et HPO, ™.
On a donc :
[H,PO; ] = 2.10~" mol.L~!
[HPO; ] = 10! mol.L™!

HPO?*~ 1
[HPO, ] =72+1log- =69

[ R e
b=y & [H,PO; | 2

Régulation du pH sanguin
par le dioxyde de carbone

Premiére partie : Régulation du pH du sang par le dioxyde
de carbone

Premiere partie : dosage d’un acide faible par une base forte
1. AH+HO~ = A~ + H,O
2. La réaction doit étre quantitative et rapide.

coVa

3.V, =
Cp

4. A I’équivalence on a :
Vb, 1
C,,Va = CthE = vavh = Cb—Vb — XCaVa = C},Vb
b X

S.Lorsque x < 1 (i.e avant I’équivalence), le pH est donné par :
[A7] ¢ Vi
H=pK,+log | —= ) =pK,+log | ——
P = PRt g([AH]> PRt g(cava—cbv)

pH = pK, +log <L>
1 —x

6. On ré-écrit I’expression précédente sous la forme :

1 X
H=pK,+—L
PH=PRat 53 n(l—x>

pondPH _ 1 (1 1
Oudx T 23 \x 1—x

dpH

lorsque x = 0,5 on a =174
d’ou I’équation de la droite demandée
pH = pKa + 1574()5 — 0,5)

7. Une solution tampon permet de maintenir constant un pH
malgré la dilution, I’ajout d’acide ou de base. Le moyen le plus
simple de préparer une solution tampon est de mélanger dans
des proportions voisines de celles du mélange équimolaire, un
acide faible et sa base conjuguée.

8.0na:
na- =V = cpx Vi, = c,Vyx
na- na-
A7) = ~ = @77
[ ] Vtuml Va ¢
PH_PKa

On en déduit [A™] = ¢, +0,5

1,74

C’est une fonction affine du pH avec
Ca
a =
1,74

K
b || @5 — 22
1,74

9. Avant tout, démontrons 1’expression du pouvoir tampon ¢.
(ALTRAL
Vtuml Vu

La concentration des ions Na' vaut

xc,V, . .
= = xc,. Lorsque x varie de dx, ¢, varie de dcj, et le

a
pH varie de dpH :
dx

de, = c,dxetdpH = ———
b= CaGX ELOPE = S (= %)

d t
= deIIiI =2,3¢,x(1 — x) et donc Z =2,3x(1 —x)

*Voici le tableau :

x 0,1 0,3 0,5 0,7 0,9
PpH; 5,15 5,73 6,1 6,47 7,05
PHiiy 541 SN/E 6,1 6,45 6,79

t
. 0,21 0,48 0,58 0,48 0,21
y -026 | 0,02 0 0,02 0,26

* Le pouvoir tampon est maximal a la demi-équivalence et di-
minue rapidement ensuite des que 1’on s’en écarte un peu.

Deuxieme partie : Role du couple CO,/HCOj5 dans la régu-
lation du pH sanguin



1. Voici le diagramme :

€O,y HCO;

I i

PK, =6,1

On remarque qu’au pH = 7,4, ’espece HCO; est prédomi-
nante. Par conséquent : [HCO; ] ~ c.
2. La définition du K, permet d’écrire :

_ hx[HCO5]  hxc

T ICOl €O
hce
Donc| [CO,] = E
3. Le taux de dosage est :
CcO
1—M:1—£:0,95
c K,

Pour un tel taux de dosage, le pouvoir tampon di au couple de-
vient tres faible donc si pouvoir tampon il y a, il est di aux tam-
pons fermés.

4. Nous allons utiliser I’expression approchée de [A™] établie
ci-dessus :

PH_PKa

Al=c,
(ATl =c 1,74

+0,5

et la remplacer dans 1’expression de I’électroneutralité pour
écrire :

CORRIGES

[HCO; = —

it [CH =X 1+e, [ PXe o5
1,747 174"

5. n dépend bien de la concentration des ions inertes du sang
et est indépendant de la concentration du couple CO,/HCO5
dans le sang.

, _ [COy] .
6. K' = —— (relation de Guldberg et Waage).

COy
7. En utilisant simplement la définition du K,, [HCO;]

[CONK, . . , -
= —————, on tire simplement (compte tenu de 1’expression

h
précédente) :
K.,K'P
[HCO; ] = —4= %
h
. _ K,K'P
soit [HCO5 ] = =z
8. L’application numérique donne [HCO;]
=2,4.10"2 mol.L! (point A).
9. L’application numérique donne [HCO;]

= 1,4.1072 mol.L! (point B).
10. Le calcul du coefficient directeur est assez facile en utili-
sant le diagramme de Davenport :

-3

— = %1072 =—-3.10"2 mol.L!
74-72" mo

pente =
11. On lit simplement sur le graphique [HCO;]
= 1,1.1072 mol.L-!. Cela correspond & une pression
Pco, = 2,5.1072 bar.
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Les réactions

de complexation

] i
B Plan Introduction
7.1 Echange de cations Au cours de ce chapitre, nous allons utiliser les méthodes et les résultats du cha-
et d'anions 156 pitre précédent :
- S%nsjﬁ?;f: 157 * Quel que soit le complexe que nous allons traiter, nous le noterons ML voire ML,
o o 9 s’il est susceptible de fixer ou perdre plusieurs ligands comme nous écrivions AH
' d;ag:zar:\einance a ou AH; un acide faible ou un polyacide faible. Un des points essentiels consistera
Diagramme alors a identifier la particule échangée (L ou M)
de distribution 159 * Nous allons travailler par analogie avec les réactions acido-basiques. Il faut pour
7.4 Prévision du sens cela identifier les grandeurs qui sont analogues entre les réactions acido-basiques
d'échange et les réactions de complexation
de la particule 161 . o ) | o ) . ..
75  Détermination °La method.e de la réaction prépondérante sera utilisée pour déterminer I’état final
de I'état d'équilibre de la solution
d’une solution
aqueuse 162 Prére Uis
7.6 Notion de réaction q
prépondérante + Ecriture du quotient de réaction et de la constante de réaction
généralisée 166 o o . .
* Lalecon précédente sur les réactions acido-basiques
7.7  Titrage complexo-
métrique 168
Tests et exercices 171 (0 b] ectifs
Corrigés des exercices 176 +  Déterminer 1’état d’équilibre de n’importe quelle solution aqueuse siege d’une
réaction de complexation par la méthode de la réaction prépondérante.
Appliquer ces résultats aux dosages par complexation

—— 7.1 échange de cations et d’anions

714

Définitions

Les échanges de cations ou d’anions se produisent, par exemple, dans les réactions de
complexation.

Définition

Un complexe est un édifice polyatomique formé d’un centre métallique (souvent
cationique) lié a des molécules ou des ions (souvent des anions) appelés ligands.
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7.1.2.

La particule échangée est celle
qui n‘est jamais libre ou seule
en solution aqueuse.

La particularité des échanges
d’'ions, par rapport aux
réactions d’'échanges de
protons, est que, la nature de
la particule échangée varie
d’un probléme a l'autre.

COURS & METHODES
Exemples Fe(CO)s, [Cu(H,0)¢]*T, [Fe(CN)s]*~, [CuCl, >~

Transfert de particules

Dans un souci de simplification, tous les complexes seront notés ML (ou ML; s’ils pos-
sedent plusieurs ligands). Envisageons le complexe ML (M, désigne le centre métal-
lique et L un ligand) susceptible de réagir avec le centre métallique M, selon I’équation-
bilan :

accepteur
—~ =
ML + M, =M;+ML
——

donneur

Il s’agit du transfert de ligand L entre le donneur ML et I’accepteur M. Donneurs et

accepteurs sont réunis sous forme de couples notés M,L/M, et M,L./M, dans notre cas.

Envisageons désormais le complexe ML, engagé avec le ligand L, selon I'équation-
bilan :

accepteur
~ =
ML, + L, =ML, +L;
——

donneur

La particule échangée est maintenant M (il s’agit de la particule qui n’est jamais libre
ou seule en solution aqueuse) entre le donneur ML, et I’accepteur L. Donneurs et

accepteurs sont réunis sous forme de couples notés ML, /L, et ML, /L, dans notre cas.

= 7.2 Constantes d’équilibre

7.2

Constante globale de formation

La réaction traduisant la formation d’un complexe noté ML, a partir du centre métal-
lique et de chacun des ligands isolés correspond a la réaction globale de formation :

donneur de ligands
—~
M +nL = ML,
——
accepteur de ligands

11 s’agit d’un équilibre chimique auquel est associé une constante d’équilibre S, qui ne
dépend que de la température :

(ML,]

P = MLy

Il s’agit de la constante globale de formation.
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7.2.2

Ces relations trés utiles sont a
retenir.

] On commence a voir I'analogie
avecpH = pK, + log (A

) [AH]"

7.2.3

158

Constantes successives de formation

La formation d’un complexe possédant n ligands peut étre décomposée en étapes ne fai-
sant intervenir a chaque fois qu’une seule particule L. Il s’agit d’équilibres successifs
de formation.

ML
M+L =ML Ky = fim
ML + L = ML, Ky, = [l[\l/I/I[‘II[ZI]AJ
ML, +L = ML; Ky, = []\[/[B{lhs[{]
ML;_; +L =ML; Kf,- = %

11 est tres facile de montrer les relations suivantes :

n
[1%: =5
i=1

c’est-a-dire

log B, =Y _ log (Ky)

i=1

K, Bk

c’est-a-dire = 4~
Br—1

log Ky, = log Bx — log Br—1

Il est possible de traduire de fagon logarithmique 1’expression de ces constantes d’équi-
libre. Il apparait alors une forme tout a fait voisine de celle utilisée en acido-basicité.
Ainsi :

[ML; ]

—log [L] = pL = log Ky, + log ML ]

ou bien

[accepteur de particule]
[donneur de particule]

pL = log K¢, + log
(La particule échangée est L)

Mais intéressons nous aux réactions inverses.

Constantes successives de dissociation

ML=M+L Kyq, :[?1/\[/}][5]
ML, = ML + L Ky, = MU
ML; =ML, + L Ky = [I\[/II\I/‘[%‘]H‘]

ML =ML +L Ky = Ml
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1
Il est évident que Ky, = ok il est donc possible d’écrire pour chacun des équilibres :
fi
—log [L] = pL = —log K4, + log %

ou bien

pL = pKy, + log [l\[ﬁ’gl‘]

La particule échangée est L (celle qui n’est jamais libre en solution), ML;_; est I’ac-
cepteur et ML; le donneur. On notera également que :

n n
log B =Y _ log (Kz) =Y pKq,
i=l1 i=l1

™

y L'analogie avec I'acido-basicité
/ est maintenant claire lorsque la pL < pH
particule échangée est L (ce
qui sera le cas le plus souvent). pKqa < pkK,
ML;,_;, < AHa_l)
ML,' <> AH,‘

s 7.5 Diagramme de prédominance —
Diagramme de distribution

7.3.1 Diagramme de prédominance — échange de ligand

Il est toujours utile de connaitre 1’espece en solution qui prédomine sur 1’autre en fonc-
tion du pL de la solution. On construit assez simplement un schéma permettant de s’y
retrouver a partir de 1’expression logarithmique du K4 d’un couple ML/M. En effet, on
établit simplement :

1y Cette expression n'est que la [M]
/| forme logarithmique de celle pL = pKg+ log | ——
= qui définit le K. [ML]

On en déduit simplement :

* Lorsque pL = pK  alors [ML] = [M] ;
¢ Lorsque pL > pK, alors [ML] < [M] ;
* Lorsque pL < pK, alors [ML] > [M].

Ce qui peut se schématiser ainsi :

ML prédomine M prédomine
I ’pL
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7.3.2

7.3.3

1l arrive parfois qu’il faille étre plus précis : On dit qu’une espece prédomine sur une autre
lorsque sa concentration est au moins 10 fois supérieure a I’autre. 10 en échelle réelle cor-
respond a 1 en échelle logarithmique. Ceci se schématise simplement comme suit :

PKqs_ PKyt g

ML prédomine M prédomine

pL

rKy

Dans toute la fenétre bleue, aucune espece ne prédomine.

Diagramme de distribution — échange de ligand

S’il fallait étre encore plus précis qu’au paragraphe précédent, il faudrait tracer un dia-
gramme donnant 1’évolution de la concentration des especes en solution en fonction de
pL. Voici un exemple d’un tel diagramme dans le cas d’un couple ML/M de pK; = 15
sur le diagramme ci-dessous :

concentration (mol/L)
0,014

[ML] (M]

0,005

| |
T
15 20

On constate que lorsque [ML] = [M] (intersection des deux courbes), pL = pK.

Diagramme de prédominance particulier

Ce paragraphe illustre un cas ou les complexes intermédiaires ne sont pas stables et/ou
négligés. Prenons I’exemple d’un complexe ML; coexistant avec un centre M (tout autre
complexe ML;_;, ML;_,, etc. est négligé ou instable).
L’équilibre entre ML; et M est décrit par une équation-bilan, elle-méme caractérisée par
une constante d’équilibre :
. [ML;]
M +iL = ML; avec Bi = ——
[M].[L]'

La frontiére séparant ML; de M correspond a la situation ou [ML;] = [M], ce qui se tra-
duit par :
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7.3.4

Cette expression n’est que la
forme logarithmique de celle
qui définit le K.

COURS & METHODES

log (B;) = —log (IL]) = i.pL

log (B:)
i

soit pL =

log Bi)/i

ML, prédomine | M prédomine

| »pL

Diagramme de prédominance —
Echange de centre métallique M

Il va de soi que lorsque la particule échangée est le centre métallique on peut continuer
a travailler par analogie avec ce qui précede a condition de remplacer le couple ML/M
par le couple ML/L.

On peut construire assez simplement un diagramme de prédominance a partir de 1’ex

pression logarithmique du K; d’un couple ML/L . En effet, on établit simplement :

pM = pKg4+ log L]
[ML]

On en déduit simplement :

* Lorsque pM = pKyalors [ML] = [L] ;
* Lorsque pM > pKyalors [ML] < [L] ;
* Lorsque pM < pK, alors [ML] > [L].

Ce qui peut se schématiser ainsi :

PKq_y PKy 41
ML prédomine L prédomine

’pM

Ky

e 7.4 Prévision du sens d’échange
de la particule (OPTION PC)

7.4.1

Dans un souci de simplification et pour ne pas détailler deux fois les mémes concepts,
a partir de ce paragraphe, nous ne considérerons que des couples donneur/accepteur de
ligand dont I’échange met en jeu des ligands. Ces couples sont du type ML/M.

Le couple L/HZO

Le meilleur donneur de ligand est le ligand lui-méme, il forme donc avec le solvant
(I’eau dans tous nos cas) un couple donneur/accepteur :

Lag) =L+ Hy0

1L
Ce couple est caractérisé parun pKy = —log ( (L] ) _0
[Liag)]
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7.4.2

Construction de I'échelle — Exemple

Il est possible, de fagon analogue a I’échelle d’acidité graduée en pK,, de classer les
couples donneur/accepteur de ligand en fonction de log Ky = pK,. Illustrons cette
construction avec un exemple fictif tout a fait général : Soit un mélange de ML avec des
ions M’ pour lequel on donne log Ky(ML/M) = 10,8 et log Ky(M'L/M’) = 18,6.
Le schéma suivant permet de mettre en évidence les différentes RP :

L ML RPQ M'L

= = \ = ’PKd
M

0 10,8 18,6

La fleche étant « descendante » en allant de gauche a droite, la réaction est une réaction
prépondérante quantitative (RPQ) d’équation-bilan :

ML+M =M+ML avec Kgpg = 101867108 = 1078

On retrouve donc la méme facon de procéder que celle que nous avons décrite et utili-
sée au chapitre précédent.

e 7.5 Détermination de I'état d’équilibre
d’une solution aqueuse (OPTION PC)

7.5.1

Solution contenant un seul complexe ML

Il s’agit de 1’analogue d’un acide faible mis en solution dans I’eau. L’espece centrale M
forme avec le ligand L le complexe ML. La constante globale de formation vaut
B = 10221, Le complexe est introduit a la concentration ¢ = 1,00.10~2 mol.L~!.
Indiquer la valeur de pL et [L] lorsque 1’équilibre est atteint.

Dans le cas d'un complexe simple du type ML, il faut noter que

! 22,1
By = K, = — =10">" donc pKy, = 22,1
Ka,

L

| "

| — I ’PKd
H,0 RPE M

0 2.1

La fleche bleue « montante » (en allant de la gauche vers la droite) indique un équilibre
de contrdle que I’on qualifiera dans ce cas de réaction prépondérante principale (RPP)
dont I’équation-bilan s’écrit :

ML + H,0 = M(4q) + L(aq) avec Kgpp = 100722
que nous pouvons écrire de maniere plus simple sous la forme :

ML =M+L avec Kgpp = 1072%!
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/
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Si I'approximation n’était pas
vérifiée, il faudrait résoudre
I'équation du second degré.

75.2
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Construisons un tableau d’avancement :

ML = M + L
e. 1 1072 0 0 mol.L™!
e. f 102 —x X X mol.L!

Pour terminer complétement le probleme, il faut résoudre 1’équation suivante :

x2

Krpp=10"21=
RPP 102 — x

Au vu de la valeur de la constante d’équilibre, supposons que x < 1072 :

x2

10~2

10—22,] ~

Fournissant [L] = x &~ 10729 mol.L-!. Cette valeur est bien négligeable devant 102
ce qui justifie a posteriori notre approximation. On obtient également pL ~ 12,1. On

e . . 1
peut aussi vérifier que, compte tenu de notre approximation, pL = 5(pKg + pc) (on

1
remarque I’analogie avec pH = E(pKa + pc)).

Complexe amphoteére

Exemple L’espéce centrale M forme avec le ligand L les complexes stables ML et
ML, avec B8; = 10>* et B, = 107-8. ML est initialement introduit  la concentration
¢ = 0,10 mol.L~L. Déterminer 1’état de la solution 2 I’équilibre.

7 Il nous faut d'abord disposer des pKy. Comme pour le cas précédent,
4 By =Ky, = % =10%*. Ensuite, nous avons déja vu plus haut la relation :
1
B 107% .,
=—=——=10" d'ol pKd, = 2,4
f 5, 1054 pRG2

L ML,

| | = >

0 24 5.4

Comme dans le cas de I’acido-basicité, nous commencgons par ne traiter que la réac-
tion prépondérante principale (RPP) puis nous confirmerons que nous pouvions
nous en contenter. Le cas échéant, nous ferons le calcul plus affiné.
L’équation-bilan de la RPP s’écrit :

2ML = ML, +M avec Kgpp = 1073

Construisons un tableau d’avancement :

2ML = ML, o+ M
e. i 107! 0 0 mol.L-!
e. f 10t -2x X X mol.L!
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On voit que, si la RPS n’a pas d’influence notable, [ML,] = [M]. Comme :

ML

4= ML
_ MLIL]

“ = TIML,]

Ona: K4.Kg, = [L]? ¢’est-a-dire pL = %(pKdl + pKy,).

Dans notre cas, pL =3,9 c’est-a-dire [L]=1,26.10"* mol.L-!. Plusieurs
remarques s’imposent :

* On se trouve dans la zone de prédominance de [ML] ;

* x doit donc étre petit devant 10~! mol. L1,

L’avancement de la RPP se calcule alors tres facilement (soit Kgpp sa constante
d’équilibre) :

[ML,1.[M] _ x*

— -3 _
Keep =107 == e ~ Qo2

D’oti x = 10723 mol.L™! (en effet, négligeable devant 10~! mol.L™!).

On peut arréter le calcul ici, a condition de vérifier que la RPS :
ML=M+L

a un avancement négligeable devant celui de la RPP. Ceci se fait en comparant [L]
(avancement de la RPS) a x (avancement de la RPP). C’est effectivement le cas :

VRS

75.3 Mélange complexe/centre métallique conjugué

Une solution est obtenue par mélange de ML a ¢; = 0,10 mol.L! avec M a la concen-
tration ¢, = 0,20 mol.L~1. On donne pKys(ML/M) = 10,8. On souhaite calculer les
concentrations a 1’équilibre. Pour ce faire, nous allons nous inspirer des résultats vus au
chapitre précédent concernant le mélange d’un acide et de sa base conjuguée.

]I_l _l I{ I)I)

P K
| I a
0 10,8

L’équilibre de contrdle (RPP) s’écrit :
ML+M=ML+M
Il ne contribue pas a faire évoluer les concentrations. Si 1’on admet que ce seul équilibre

de contrdle détermine 1’état d’équilibre de la solution (ce qui revient a négliger I’avan-
cement de la RPS : ML = M + L), la valeur de pL est donnée par :

pL = pKg+ log ﬂ =11,1
[ML]
On adonc [L] = 10~ mol.L-L. Cette concentration donne aussi I’avancement de la RPS :
ML=M+L

dont on voit qu’il est négligeable devant c; et c,. Notre hypothese est bien vérifiée :
seule la RPP détermine 1’état d’équilibre de fagon notable.
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75.4 Complexe et centre métallique non conjugué

Dans le méme état d’esprit, étudions le mélange d’un acide et d’une base non conju-
guée. Soit une solution dans laquelle se trouvent M a ¢; = 1,00.102 mol.L™! et ML
a ¢ =1,00.10"2 mol.L!. On  donne pKé(MzL/Mz) =18,6 et
pKgsML/M;) = 10,8. On cherche a déterminer 1’état final de la solution lorsque
I’équilibre chimique est atteint.

L ML
|
|

I =l I P K,
P
o M,
0 10,8 18,6

Commencons par supposer que seule la RPP impose 1’état d’équilibre (ce qui revient a
négliger I’avancement de la RPS devant celui de la RPP) :

(10,8—18,6)

—
M; + MbL = M{L + M, avec Kgpp = 10773

M, + M,L = M,L + M,
e.i 102 1072 0 0 mol.L™!
e. f 102 - x 102 - x X X mol.L!

Pour déterminer x, il faut résoudre :
2

X
Kgrpp=10"8= ——
RPP 102 —x)?
En supposant x < 1072, ceci se simplifie en :
2
X
K =108 ~
RPP 10272

fournissant x = 107>° mol.L-!. Nous constatons bien que x <« 1072, Les deux
constantes d’équilibre Ky et K [’1 vont nous permettre (I’'une ou I’autre) d’obtenir [L] :

L=pK;+1 L 1]—108+1 1072—147
= 0 = 0g —— =
P P2d £ [M;L] ’ & 1059 ’
ou bien
L=pK,+ 1o [Mo] =18,6+ lo 1075 =14.7
p PRa g [M,L] ’ & 102 ’

Enfin, [L] = 107'*7 mol.L-! fournit la preuve que la RPS :
M,L =M, +L

a un avancement négligeable devant celui de la RPP.
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755 Etude de mélanges

Il s’agit de déterminer 1’état de la solution a I’équilibre, en particulier, [L]. On donne
pKsML/M;) = 10,8 et pKg(ML/ M) = 25,5.

L '
P K
| | d

|
M, M,

0 10,8 25,5

Supposons, pour commencer, qu’une des deux réactions ait un avancement tres supé-
rieur a I'autre. Au vu des deux pKy, on pense a :

M,L =M, +L avec Kgpp = 107108

Construisons un tableau d’avancement :

ML = M, o+ L
e.i 107! 0 0 mol.L!
e.f 10— x X X mol.L!

En supposant de plus que x < 107!, on en déduit trés simplement :

x2

01 ¢’est-a-dire : x ~ 107> mol.L"!

Kgrpp =107108 ~

On constate effectivement que x < 10™!, ce qui valide notre deuxieme hypothese. Il
reste a valider la premiere. La solution étant unique, si on en dispose avec cette valeur
de x, toutes les hypotheses vont se vérifier. L’avancement de la RPS se calcule simple-
ment, en déterminant [M»]. Pour cela écrivons la définition de Ky, :

_ DMLLL] | [M]1075¢

d = MoL] ~ o1 ¢’est-a-dire [Mz] = 10720 mol.L-1.

75.6 Mélange centre métallique/ligands, polycomplexation

Ce cas est rencontré lorsqu’il est possible de fixer plusieurs ligands sur le centre métal-
lique pour former ML, ML,, MLz, ..., ML, et est traité dans le cadre de I’exercice d’ap-
plication 7.6. Le complexe obtenu dépend alors du mélange initialement introduit.

= 7.6 Notion de réaction prépondérante généralisée

Soient les deux équilibres suivants, réalisés simultanément en solution :

A=A +P caractérisée par K;
Ay +P=A) caractérisée par K,
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Si K < K3 et que A, et A, sont introduits avec des concentrations du méme ordre de

grandeur, ’espece P est plus fortement consommée que produite. On peut alors simpli-
fier le traitement a 1’aide d’une approximation pertinente qui consiste a écrire une équa-
tion bilan ne faisant plus intervenir P mais qui continue a décrire correctement 1’état
d’équilibre du systeme :

A+ A, =A] +A)  caractérisée par K = K; x K,

Cela revient a négliger [P] devant les autres concentrations. Il faut vérifier cette ap-
proximation a posteriori. L’équation précédente est I’équation bilan de la réaction pré-
pondérante généralisée.

Cette approximation est particulierement efficace lorsque Ky < 1 et Ko > 1.
!

L’exemple suivant va nous permettre d’illustrer cette approximation : sachant que les
ions Hg?* forment avec NH; un complexe stable selon :

Hg?* + 2 NH, = [Hg(NH,),|** f, = 10'7

on constitue une solution de [Hg(NH3)2]2+ (diamminemercure (II)) a la concentration
C =5,0.102 mol.L~!. Il est possible de calculer le taux de dissociation & du complexe
(défini comme le rapport de 1’avancement de la réaction et de la concentration initiale
du complexe : ¢ = %) ainsi que les concentrations a I’équilibre des trois especes impli-

quées dans la réaction par I’intermédiaire d’un tableau d’avancement en mol.L~!. Le
complexe étant en solution, 1’équilibre de contrdle est :

[Hg(NH,),]** = Hg?*  + 2NH,
e C 0 0
ef C(l—a) Ca 2Ca

. 1
La constante de cet équilibre est K = — = 107!'7:3. On trouve a, en résolvant I’équa-
2

tion suivante :
1 4C3a3

B Cl—a)
En supposant o« < 1 (la constante de dissociation est tres faible), on a :
1
— ~4C%3
2

on trouve a = 107>!7. La valeur obtenue justifie a posteriori I’hypothése simplifica-
trice posée pour résoudre I’équation. On détermine donc facilement :

[[Hg(NH;),]?*] = 107"3 mol.L"!
[Hg?*] = 10-547 mol.L-!
[NH;] = 1017 mol.L~!
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A ce pH, on a bien [NH;] <
[NH;]

Le complexe étant constitué, 1’équilibre de contrdle s’écrit :

[He(NH,),I>* =Hg>* + 2 NH; L _ |o-175
2

On rajoute maintenant a cette solution, un acide fort (H;0*) dans I’eau. On comprend
bien que I’espece NH; ne peut pas €tre majoritaire puisqu’elle réagit totalement avec les
ions oxonium selon :

1
H,0* + NH, = NH] + H,0 = =10

a

Ecrivons 1’équation bilan de la réaction prépondérante généralisée en ne faisant pas
apparaitre NH, puis calculons sa constante d’équilibre :

[He(NH,),]>* = Hg?* + 2 NH, L o1
B2
1
x2 H,0* + NH, = NH + H,0 %= 1092
1
[Hg(NH;),]* + 2 H;0* = Hg?* + 2 NH; +2 H,0 e ~ 10
2Bq

On peut, par exemple, trouver la valeur du pH de la solution lorsque 80 % du complexe
[Hg(NH3)2]2+ aura disparu en écrivant un tableau d’avancement en mol.L~! (le volume

de la solution vaut 1L) :

[Hg(NH,),I>*  + 2H,0* = Hg* + 2NHf + 2H0
e. i C a 0 0 -
e. f C(l—ao) h=a-2Cd Ca’ 2Ca’ -

a est la quantité d’acide qu’il faut ajouter a 1L de solution pour provoquer cette décom-

position du complexe a un taux de 80 % (o’ = 0,8).

4C3C(/ 3
Krpc = m =h=5,1-1072 mol.L~!, ¢’est-a-dire pH=1,30

On trouve alors facilement @ = & + 2Ca’ = 0,13 mol d’acide a rajouter dans 1 litre.

s 7.7 Titrage complexométrigque (OPTION PC)

La partie qui suit ne prétend pas étre exhaustive. Son seul but est de faire comprendre
I’essentiel sur les dosages de complexation a partir du dosage d’une espece centrale M
par un ligand L. Les notions qui seront acquises en TP notamment (conduite du dosage,
repérage expérimental du volume équivalent, etc.) ne seront pas détaillées dans la suite.



© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

Ne pas confondre I'avancement
de la réaction et le parametre
de titrage.
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Au moyen d’une réaction rapide et quantitative, dosons Vy = 10 mL de M de concen-
tration ¢p; = 1,00.1072 mol.L! par L de concentration ¢;, = 1,00.1072 mol.L"L. On
formera un complexe ML caractérisé par Ky = 107'%%, Nous allons établir I’expres-

V
sion analytique de pL en fonction du parametre de titrage (x = V—L).
eq

L’équation-bilan de la réaction de dosage s’écrit :
M+L =ML avec Kgpg = 10'%8
I’équivalence est atteinte lorsque :

cL-Veqg = cpm.Vy fournissant Vg = 10 mL

2 Veq 1
On a égalementcy,.—Vy =cy.Vyy =cp. -V
\%3 X

d’ou x.cp.Vy =cLVL

* Lorsque Vi =0 mL
II n’y a pas de L dans la solution et par conséquent : pL n’est pas défini.

* Lorsque 0 < V. < V4
La solution contient un mélange de M (non encore dosé) et de ML (déja formé grace
au L introduit) :
(M]

L =pK log ——
p pKa + Og[ML]

La quantité de complexe formé est égale a la quantité de L versé, d’olu

cLVp x.cpyVu

[ML] = =
Vu+ VL Vu + VL

de méme, on trouve facilement :

cmVm —cL Ve _ cm-Vu —x.cyVu _ cpy V(1 —x)
Vu+ Vi Vu + VL Vm + Vi

M] =

d’ou enfin :

(I-x

pL = pKy+ log

° Lorsque Vi > Vg

. cLVL —cLVeq _ cyVux —1)

[L] = =
Vu + Vi Vu + Ve
d’ou finalement
cmVm
L=—-log ——— —log (x — 1
P g Var £ Vi g ( )
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La repréentation graphique de pL en fonction de la chute de burette (V) qui est pro-
portionnelle a x est donnée par la figure suivante :

15

14|

13 |

12 |\

11

10

9

pL

8
7
6
5
4
3
2
1
0

10
Vi (mL)

Cette courbe est tout a fait analogue a celle de 1’évolution du pH lors du dosage d’une
base faible par un acide fort. Il faut remarquer qu’a la demi-équivalence (V;, =5 mL)

N

nous avons pL = pK,; a condition que la réaction de dissociation du complexe
(ML = M + L) puisse étre négligée devant I’avancement de la réaction de dosage, tout
comme on aurait pH = pK, a la demi-équivalence du dosage d’une base faible (d’un
acide faible) par un acide fort (par une base forte) a condition que 1’on puisse négliger
la réaction de I’acide faible ou de la base faible avec I’eau.

Savoirs

Connaitre la constitution d’un complexe
Les relations qui lient K, Kg; et f;
Les analogies avec les grandeurs du chapitre précédent

Savoir-faire
Calculer une constante d’équilibre de complexation

Appliquer la méthode de la réaction prépondérante
pour déterminer I’état d’équilibre

Appliquer la méthode de la réaction prépondérante
généralisée pour déterminer 1’état d’équilibre.

Mots-clés
Centre métallique, ligand

Constante globale de formation, constante successi-
ve de formation, de dissociation

Analogie acido-basique

Connaitre tous les différents cas traités dans ce
chapitre

Etablir I’expression analytique de I'évolution d’un pL
en fonction de la chute de burette au cours d’un dosage

pL, pK 4, couple (L/H,O)
Complexe amphotere
Réaction prépondérante
Dosage par complexation
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Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Un complexe est formé d’un centre métallique
lié a un(des) ligand(s).

U b. Différents complexes peuvent s’échanger leur
centre métallique.

U c. Différents complexes ne peuvent pas s’échanger
leur(s) ligand(s).

QO d. La constante globale de formation est égale a la
somme des différentes constantes successives
de formation.

QO e. La relation suivante est vraie : logK; = pKj.

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. Dans I’analogie avec I’acido-basicité, pK, cor-
respond a pK,.

U b. L’analogue acido-basique d’un complexe trés
stable est un acide tres faible.

O c. Pour classer entre eux différents donneurs d’une
méme particule, on utilise une échelle graduée
en pK,.

U d. Sur cette échelle, on place au-dessus, les don-
neurs de particule classés par force croissante
de gauche a droite.

QO e. La limite supérieure des p K, dans ’eau a 25 °C
est 14.

Quelles sont les affirmations exactes ?
U a. L’analogue du pH estle pL.
U b. Pour un complexe ML de concentration ¢ dans
I’eau, on a toujours : pL = %(pKd + po).
U c. Un complexe amphotere dans 1’eau conduit a :
pL = %(pKdl + pKdz)~

(D’apres CCP)
Une solution de volume 1L contient 0,10 mol de cyanure
de potassium et 0,10 mol de chlorure mercurique. Les ions
mercuriques Hg>™ peuvent donner des complexes avec le
ligand CN~ jusqu’a la coordinence 4. On donne les
K; =10 ;1067 ;10*% ; 10° respectivement. Déterminer
I’état d’équilibre de cette solution.

Les ions Fe?* peuvent donner un complexe avec les ions
cyanure CN™~ selon la réaction d’équation :

TESTS & EXERCICES

O d. Pour un mélange d’un complexe et de son
centre métallique conjugué dans 1’eau, on a :
pL =pK,;+ log%.

QO e. Pour effectuer un dosage par complexation, la
réaction doit étre un équilibre de controle.

Quelles sont les affirmations exactes ?
O a. Pour un dosage par complexation, la réaction du
dosage doit étre rapide.

U b. Pour un tel dosage, le paramétre de titrage est
V.
Veg"

donné par: x =

O c. Pour un dosage de M par L, la relation suivante
est vraie : xcy Vi =L Vy.

QO d. Lors d’un dosage par complexation, 1’allure de
pL en fonction de la chute de burette est une
sigmoide.

O e. A la demi-équivalence d’un tel dosage, on a
toujours pL = pK,.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. L’analogue du pH est le pM.

O b. Les ligands sont toujours neutres ou chargés
négativement.

O c. Une constante successive de formation est 1’op-
posé d’une constante successive de dissociation.

O d. L’équilibre de complexation peut étre sensible
au pH.

O e. Un complexe ne peut pas étre chargé négative-
ment.

Fe’* + 6CN~ = [Fe(CN)g]*~

On étudie un litre d’une solution S contenant des

ions [Fe(CN)¢]*~ a la concentration apportée ¢ =

2,0.1072 mol.L-1.

1. Nommer le complexe [Fe(CN)e]*~.

2. On note o le coefficient de dissociation du complexe.
Déterminer une relation entre «, B¢ et c. On néglige
dans cette question les propriétés acido-basiques des
ions cyanures.

3. Calculer « et les concentrations de tous les ions en solution.
On négligera les propriétés acido-basiques des ions cyanures.
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4. On ajoute a la solution S un volume égal d’une solution
contenant des ions Fe?* a la concentration c;. Quelle
doit étre la valeur de c; pour avoir & = 3.1073 ? On
négligera les propriétés acido-basiques des ions cya-
nures.

5. On ajoute a la solution S, sans variation de volume, une
quantité n (en mole) d’acide fort. Calculer n pour que le
complexe soit dissocié a 50 %. On ne néglige plus les
propriétés acido-basiques de 1’ion CN™.

6. En déduire la concentration de tous les ions en solution
et le pH.

Données thermodynamiques :
Bs = 10, pK,(HCN/CN™) =9,2.

Soit une solution contenant 0,10 mol.L~! d’ion Ag* et

10~% mol.L~! d’ion ammonium (NH}).

1. Identifier la particule échangée.

2. Etablir un diagramme gradué en pK, classant toutes les
especes « donneur/accepteur ».

Comparer le dosage d’un volume Vj, d’une espece (base ou
espece centrale d’un complexe) de concentration Cy par
un volume V espece titrante (acide fort ou ligand respecti-
vement) de concentration C. Lors du dosage, une dilution
a lieu, on notera C|, la nouvelle concentration correspon-
dant a un ajout du volume V de I’espece titrante, c’est-a-
dire :

0 C().V()

T Vo4V

Dans les deux cas que nous allons examiner, il y a deux
réactions successives et deux volumes équivalents V.,

Veg,- On suppose que les approximations usuelles sont
vérifiées. Pour simplifier I’écriture, on note H* pour H;0™"
et on pose :

° pKa(AHZ/AH_) = pKal

* pK,(AH™/A*) = pK,,

*pK;(ML/M) = pKy,

* pKs(MLy/ML) = pKy,

(D’apres ENSTIM)
L’acide borique est communément utilisé comme antisep-
tique dans les cas de blessures superficielles ou de brilures
au premier degré. C’est également le constituant principal

3. Moyennant quelques approximations que I’on précisera,
donner le pH de la solution et la concentration de toutes
les especes en solution.

Données thermodynamiques :
log(B1) = 3,5 ; pK,(NH} /NH;) = 9,2.

Soit une solution contenant 1,0.10~2 mol.LL-! d’ion Agt et

2 mol.L~! d’ion ammonium (NH}).

1. Identifier la particule échangée.

2. Etablir un diagramme gradué en pK, classant toutes les
especes « donneur/accepteur ».

3. Déterminer le pH et les concentrations de toutes les
especes en solution.

4. Comparer la force de I’acide NH; en milieu complexant
et non complexant.

Données thermodynamiques :
log(B1) = 3,5 ; log(B,) = 17.2.

des solutions de rincage pour les yeux. Pour I’espece
humaine, cet acide posséde une toxicité faible : la dose
1éthale se situe entre 15 et 20 g pour un adulte et entre 3 et
6 g pour un enfant. Mais il est souvent utilisé dans la lutte
contre les fourmis pharaons dans la mesure ou, altérant
gravement 1’exo-squelette des insectes, il conduit rapide-
ment a leur mort. Nous allons étudier quelques propriétés
de cette molécule.

L’acide borique H3BO; est, au sens de Bronsted, un triaci-
de de pK, respectifs 9,2 ; 12,7 et 13,8. Dans ce probleme,
seule la premiere acidité de 1’acide borique sera considé-
rée. Cet acide largue un ion oxonium en captant un ion
hydroxyde selon 1’équation de réaction suivante :

H;BO; + 2H,0 = H;0" + [B(OH)4]~
Par souci de simplification, le couple acido-basique incri-
miné sera noté HB/B~ et on pourra donc simplifier I’équa-
tion précédente comme suit :

HB + H,0 = H;0" + B~
D’autre part, ’ion ammonium NH] est un monoacide de
pK,=9,3 qui appartient au couple acido-basique
NH; /NH;. On dispose d’une solution aqueuse de 10 mL
contenant de 1’acide borique a une concentration de
0,05 mol.L! et I’ion ammonium 2 une concentration de
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0,05 mol.L~!. On dose ce mélange par une solution aqueu-

se d’hydroxyde de sodium (soude) & 1 mol.L~!.

1. Ecrire les équations des deux réactions de dosage.

2. Calculer la valeur numérique de leur constante de réaction.

3. Les deux réactions sont-elles successives ou simulta-
nées ? Pourquoi ?

4. Pour quel(s) volume(s) de soude versée devrait-on, a
priori, observer un(des) saut(s) de pH ?

5. Tracer I’allure de la courbe pH = f(V) de ce dosage ou
V représente le volume de solution aqueuse d’hydroxy-
de de sodium versé (chute de burette).

6. Peut-on accéder a la concentration de chacun des deux
acides par I'intermédiaire de ce dosage ? Justifier votre
réponse.

7. Quelles électrodes utiliseriez-vous pour suivre ce titrage
par pH-métrie ? Préciser leurs roles respectifs.

8. Quelles précautions doit-on prendre avant d’utiliser un
pH-metre ? Pourquoi ?

11 est possible d’augmenter la sensibilité du dosage précé-
dent en utilisant un complexant de 1’ion borate : le manni-
tol (symbolisé « Man » par souci de simplification). Celui-
ci est un hexaalcool sans activité acido-basique dont la
représentation topologique figure ci-dessous :

HO OH HO

HO OH

9. Justifier que le mannitol possede des propriétés com-
plexantes.

Le diagramme suivant simule 1’ajout de mannitol (Man)
1 mol.L~! & une solution d’acide borique 4 0,05 mol.L~!. 11
se forme deux complexes : [B(Man);]” et [B(Man),]~
caractérisés par leurs constantes de formation Ky, et K,.
Le diagramme suivant donne 1’évolution des pourcen-
tages de B™, [B(Man),;]~ et [B(Man),]~ en fonction de
—log[Man] = pMan.

T T

0 i i i i i |

3 4
— log[Man] = p Man

TESTS & EXERCICES

10. Attribuer chaque courbe a chaque espece en solution.

11. Ecrire 1’équation de formation successive des deux
complexes permettant de définir K, et K,.

12. Déterminer, a 1’aide du graphe précédent, les
constantes successives de formation des deux com-
plexes Ky, et Ky,. Expliquer.

13. Ecrire 1’équation de formation globale des deux com-
plexes permettant de définir B, et B,.

14. Calculer les constantes globales de formation des deux
complexes B et f,.

15. Quel est le complexe le plus stable en présence d’un
exces de mannitol ?

On choisit maintenant de doser par la soude 0,1 mol.L ™!,
10 mL d’une solution contenant de I’acide borique
a 5,0.1072
5,0.1072 mol.L-! et 1,0 mol.L~! de mannitol (cette espece
est donc en exces). Son existence ne perturbe pas le couple

mol.L~!, Tion ammonium NHj a

NH; /NH; mais modifie le comportement acido-basique
du couple HB/B~. Le diagramme suivant représente la
simulation du dosage de cette solution par 1,5 ml de soude
20,1 mol.L ~! et I'évolution des pourcentages des especes
contenant 1’atome de bore en fonction de la chute de
burette.

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
chute de burette (X 0,1V) en mL

16. Attribuer chaque courbe a chaque espece en solution.

17. Utiliser le diagramme ci-dessus pour déterminer le pK,,
apparent du premier couple dosé. De quel couple
acido-basique s’agit-il ?

18. Ecrire les équations des réactions acido-basiques se
déroulant au cours du dosage.

19. Calculer la constante de réaction de chacune de ces
réactions. Les deux dosages sont-ils simultanés ou suc-
cessifs?

20. A quelle fin de réaction de dosage correspond le
deuxieme saut de pH ?
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21. Comment a été modifié le comportement du couple
HB/B™ par la présence de mannitol en exces?

22. Expliquer en quelques lignes la différence fondamen-
tale entre les deux dosages ?

(D’apres CCP)

On dose 10 mL d’une solution de cyanure de potassium
(KCN) de concentration 0,30 mol.L~! par une solution de
nitrate d’argent (AgNO3) concentrée de fagon a pouvoir,
dans toute la suite du probleme, négliger la dilution au
cours du dosage. On pose x = 10n et n est le nombre de
mole par litre de la solution de nitrate d’argent utilisée. Le
schéma ci-dessous représente 1’évolution de pAg en fonc-
tion de x :

pPAg

b0 S O N S I S S A

00 i i i i i i i i i

1. Quelle est la particule échangée au cours de ce dosage ?

2. Classer alors les couples « donneur/accepteur » sur une
échelle graduée en pK.

3. En déduire la réaction ayant lieu jusqu’au point A.

Donner sa constante de réaction. Conclure.

. Que se passe-t-il au point A?

5. En déduire la réaction se déroulant a partir du point A.
Donner sa constante d’équilibre. Conclure.

6. Les réactions sont-elles successives ou simultanées ?
Pourquoi ?

=

On souhaite maintenant établir 1’expression analytique de
pAg en fonction de x. Pour cela, on distingue plusieurs
domaines : x = 0, x €]0; 3[; x €]3;3[, x =3,x > 3.

7. Pour x =0 :iln’y a pas d’ion argent dans le réacteur du
dosage et par conséquent pAg n’est pas défini. Vers
quelle valeur tend pAg ?

8. Pour x €]0; 2[ : établir I’expression analytique de pAg
en fonction de x. Montrer qu’il se met sous la forme

— r=8.0? 3
pAg = o +log sachant que («,y,d) € R°.

X
9. Pour x €]2; 3[ : établir ’expression analytique de pAg
en fonction de x. Montrer qu’il se met sous la forme
pAg = o +log(y — x) sachant que («',y) € R2.

10. Pour x = 3 : montrer que pAg = .

11. Pour x > 3, établir I’expression analytique de pAg en
fonction de x. Montrer qu’il se met sous la forme
pAg = a” —log(x — y) sachant que (a”,y) € R>.

12. Etablir analytiquement les coordonnées du point A. On
donne :

AgCN,) = Ag" + CN™ avec K, = 107"

1
[Ag(CN),]~ = Ag* +2CN~ avec 5= 1
2

On effectue maintenant le dosage du nitrate d’argent

0,10 mol.L™! par une solution de cyanure de potassium

suffisamment concentrée pour négliger la dilution.

13. Quelles sont les réactions qui ont lieu au cours du
dosage ? Donner les constantes de réaction.

14. Donner I’allure de I’évolution de pAg en fonction de x
(x = 10n, n est le nombre de mole de cyanure ajouté
par litre de solution initiale).

(D’apres ENSTIM)
Les ions Fe’* donnent, en solution aqueuse, avec les ions
thiocyanate SCN™ une série de complexes dont le premier
[FeSCN]** est beaucoup plus stable que les suivants. I est
de couleur rouge sang et constitue un test caractéristique
des ions Fe** selon :

Fe3* + SCN~ = [FeSCNJ**
que I’on écrira pour simplifier :
M+L=C

On se propose d’étudier le principe de détermination de la
constante de formation (K; ou f;) de ce complexe par
spectrophotométrie a 480 nm, son coefficient d’extinction
molaire est €.

1. Donner la définition de 1’absorbance.

2. Comment déterminer la longueur d’onde de travail ?

3. Pourquoi faut-il déterminer celle-ci ?

Dans une série de bechers de 100 mL numérotés de i = 0
a 4, on introduit 5,00 mL d’une solution de nitrate de
Fer(IlI), (20 — i) mL d’une solution d’acide perchlorique
et, juste avant la mesure, i mL d’une solution de thiocy-
nate de potassium. On mesure alors I’absorbance a 480 nm
des solutions contenues dans les bechers 1 a 4 en prenant
comme référence celle contenue dans le becher 0. Puis on
refait une deuxieme série de mesures mais on introduit
1,00 mL de nitrate de Fer(Ill), (24 — i) mL d’acide per-
chlorique et i mL de thiocyanate. Dans tous les cas, les
ions Fe** sont introduits en exces pour faciliter les calculs.
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Chaque becher contient le méme volume total de solution

et les cuves sont de coté £.

4. Quel est I'intérét de prendre la solution du becher 0
comme référence ?

5. Comment s’écrit simplement la loi de Beer-Lambert
dans notre cas ?

Pour les deux séries de mesure, on obtient les résultats sui-
vants (vscy- est le volume de thiocyanate versé et A; les
absorbances des expériences i) :

VscN- Ay A,
0 0 0
1 0,3 0,23
2 0,6 0,46
3 0,9 0,69
4 1,2 0,92

6. En observant les résultats ci-dessus, que peut-on conclu-
re ?

7. Exprimer la constante de formation 8 en fonction de A
(I’absorbance), €, £, [M], [L]y (concentration initiale en
L). On pourra poser A = K[L], (K est une constante de
proportionnalité).

8. Montrer que ce résultat est compatible avec une stoe-
chiométrie 1-1 du complexe.

9. Les indices 1 et 2 se rapportant aux séries d’expériences
1 et 2, établir que pour un volume de thiocyanate versé

donné, on a :
A
1 B A,

[M],  [M]
(%-1)
2

Ay

10. En calculant la valeur de 8 (8 &~ 10*°), on s’apercoit
que le complexe n’est pas tres stable. Comment aurait-
on pu s’en douter sans faire le calcul ?

13=

(D’apres ENS)
Certaines molécules permettent des interactions hau-
tement sélectives en raison de leur structure tres spécifique.
Parmi ces molécules on trouve des complexants
macrocycliques de type cryptand dont un représentant
figure ci-dessous (4,7,13,16,21,24-hexaoxa-1,10-diaza-
bicyclo[8.8.8]hexacosane) :

TESTS & EXERCICES

Pour simplifier, nous symboliserons cette espece par L. Sa
particularité est de conduire a des complexes tres stables

selon (M™* est un ion métallique) :

A
AN

AN
i)

n+

n+

On schématisera cette interaction par :
M + L = ML™*

Dans 1 litre d’eau, on ajoute 1,0.10~3 mol du ligand L,
2,0.1073 mol d’acide chlorhydrique et 1,0.10 mol d’une
base forte ((Et), N*,HO").

1. Expliquer pourquoi le ligand L est basique au sens de
Bronsted.

2. Expliquer pourquoi le ligand L est basique au sens de
Lewis.

3. Déterminer le pH de cette solution.

On ajoute a la solution précédente un exces de chlorure de

potassium (1,0.10~" mol) : la formation du complexe KL*

est alors tres favorisée. On constate que le pH se stabilise

a la valeur 6,24.

4. Tracer un diagramme de prédominance en fonction du
pH. Quelle sera I’espece acido-basique prédominante a
ce pH en fin de réaction ?

5. Ecrire 1’équation de la réaction prépondérante en expli-
quant les approximations effectuées.

6. Ecrire alors une relation simple entre [H2L2+] et [KL*].

7. Soit la constante de formation du complexe KL*. Ecri-
re son expression.

8. Exprimer [L] en fonction de [H2L2+].

9. Déduire la valeur de B des questions précédentes.

On  donne pK,, (HL** /HLY) = 7,28 et

pK,,(HL* =L) =9,60.
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Bonnes réponses : a., b. et e.

Bonnes réponses : a., b. et c.

d. Ils sont classés par force croissante de droite a gauche.

Bonnes réponses : a. et c.

b. La formule est applicable tant que le complexe est tres peu
dissoci¢ dans 1’eau (ce qui est presque toujours le cas).

c. La formule est applicable lorsque le complexe est stable (peu

dissocié) dans 1’eau.
d. Pour un mélange d’un complexe et de son centre métallique
M]

conjugué dans l’eau, on a : pL = pK, —|—10gM—L] ou bien

pM = pK, + log%.

e. La réaction doit étre quantitative et, si possible (mais pas obli-
gatoirement), rapide.

Bonnes réponses : a., b. c. et d.
a. La réaction doit étre quantitative et rapide.

e. Pour que larelation soit vraie, encore faut-il que le complexe soit
stable (peu dissocié) dans I’eau. C’est pratiquement toujours le cas.

Bonnes réponses : a., b. et d.

d. 11 faut que, par exemple (c’est le cas le plus fréquent), que
le ligand ait des propriétés acido-basiques au sens de Lewis.

e. Voir le paragraphe 7.1.1.

Pour simplifier au maximum les notations et ainsi nous inté-
resser a la méthodologie plutot qu’a I’écriture, posons :
Hg>* =M ;CN- =L ; [Hg(CN)]* = ML ;
[Hg(CN),] = ML, ; [Hg(CN);]~ = MLs
et [Hg(CN), >~ = ML,
Dans ce probleme, les especes mises en solution sont M et L et
les différents complexes s’échangent la particule L. Dessinons ci-

dessous le diagramme permettant de rassembler les especes pré-
sentes en solution puis classer les couples donneur/accepteur :

ML, ML, ML, ML

j I ] i j > ok,
Ml L

0 3 3,8 16,7 18

La réaction quantitative qui apparait s’écrit :
M + L = ML avec KRPQ = 1018
M et L réagissent pour former 0,10 mol de ML. II s’ensuit un

nouveau classement des especes présentes en quantité notable
dans la solution équivalente :

IL ML, ML; ML,

| l ] i I

T I i 1 » K,
ML, ML, M

0 3 3.8 16,7 18

En négligeant I’avancement de la réaction prépondérante
secondaire (RPS) :

ML =M+ L avec Kgps = 10718
devant la réaction prépondérante principale (RPP) :
2ML = MLz + M avec KRPP = 1071’3

Construisons un tableau d’avancement :

ML = ML, + M
e.i 10! 0 0 molL!
e.f 101-2x X x  mol.L!

On voit que (si la RPS n’a pas d’influence notable)
[ML,] = [M]. Comme :

_ IMIIL]
47 ML
_ [ML][L]
= —
: [ML,]
ona
Ky .Kq, = [L) etpL = 2(pKy + pKay).
Dans notre cas, pL=17,35 c’est-a-dire [L]

= 4,47.10~"% mol.L-!. Cette derniére valeur est aussi I’avan-
cement de la RPS que nous allons comparer a celui de la RPP
en calculant x :

2

X
Kppp =107 = ———
kep (101 — 2x)2

fournissant x = 1,55.102 = 10~"%" mol.L-!.

Au vu de la valeur de la constante d'équilibre, on ne pouvait pas a priori
négliger x devant 107",

On constate bien que [L] < x. On a donc [ML,] = [M]
=x = 10718 mol. L1

Pour disposer de la concentration des autres complexes, il suf-
fit d’utiliser les définitions des constantes d’équilibre dans la
mesure ou I’ état d’équilibre est correctement décrit par la RPP
que nous venons d’étudier.

K, [ML,][L] = [ML3] = 4,37.10~'% mol.L"!

K, [ML;][L] = [MLy] = 1,95.107* mol.L"!
Ces dernieres concentrations sont négligeables devant les
autres ! La valeur de p L permet de visualiser sur le diagramme
de prédominance que I’on est bien dans la zone de ML et que

les autres complexes du mercure sont en quantités négligeables
devant celle de ML.



ML, | ML ML, , ML M
! | ! | » vt
3 38 16,7 18
Un complexe du fer
1. Il s’agit de I’ion complexe hexacyanoferrate(II).
2. Ecrivons I’équation de la dissociation du complexe :
[Fe(CN)g]*~ = Fe* + 6CN~
e.i c 0 0
e. f c(l —a) ca 6ca
Lorsque I’équilibre est établi, on peut écrire :
_ [Fe(CN)g]*~ _c(l-a)
® ™ [Fe>*] x [CN-]6  65.(ca)’

3. En supposant le complexe tres stable, on pourra négliger o
devant 1. Le calcul donne : o & 2,3.1073. L’hypothése est donc
vérifiée et on obtient facilement :

[Fe(CN)g]*~ ~ 2.1072 mol.L!
[Fe*] ~ 4,6.10~° mol.L™!
[CN~]~ 2,8.10~* mol.L!
4. Avant I’équilibre, voici les concentrations en présence :
[Fe(CN)s]*~ = 1072 mol.L™!
[Fe’t] = Z mol.L-!

Ne pas oublier la dilution!

F€2+

cr
2

[ @l
et 3

+ 6CN~

[Fe(CN)e]*~
e. i

e f

i
51 —a)

On trouve finalement ¢; = 5,8.10~* mol.L L.

NIo

5. L’acide fort réagit quantitativement avec les ions cyanures.
11 faut donc écrire I’équation de la réaction prépondérante quan-
titative dite généralisée dans laquelle les ions CN™ ne figurent
pas puisque quantitativement consommés mais peu produits (voir
ci-dessous).

Si on veut dissocier la moitié¢ du complexe, il faut que x = -.

A ce moment-la, on aura consommé tout 1’acide fort donc
n = 3c. On a alors :

[Fe(CN)o]*~ Fe2t +

6 CN™

CORRIGES

[Fe(CN)¢]*~ = 1072 mol.L!
[Fe’*] = 1072 mol.L-!
[HCN] = 6.1072 mol.L"!
Par g et K,,ona: [CN™] = 10~* mol.L! etpH = 6,4. On
vérifie bien que la concentration des ions cyanure est négligeable
devant les autres.
L’ion argent en milieu complexant — partie 1

La particule échangée (celle qui n’est pas libre en solution
aqueuse) est NHj et on peut construire le classement suivant
des couples « donneur/accepteur » d’ammoniac :

-
NH, [AzNHy)]

l | |

1 1 I
H,0 Agt H+

0 35 9,2

On ne peut pas construire un diagramme en pK  ou en pK ; car toutes les
réactions ne sont pas de méme nature.

En ne fournissant que la valeur de B;, I’énoncé suggere impli-
citement que le seul complexe a considérer est I’ion ammine
argent (I) : [Ag(NH3)]". Apparait immédiatement un équilibre
de controle qui conduit a la description de 1’état final de cette
solution. II s’écrit :

Agt  + NHf = [Ag(NH3)]* + HT avecK=10"%7
0,1 1073 0 0
0,1 —x 103 —x X X

Ecrivons I’expression de la constante d’équilibre :
[Ag(NH3) " J[H"]
[Ag*]INH;]

x2

T (0,1-0.(107 —x)
En négligeant x devant 0,1 et 103

K =10"" =

x2

K=10""~ —
10—+

On trouve x = 1,41.10~> mol.L~! (I’hypothése est vérifiée
puisque x < 107 et bien entendu x < 107!) et donc
pH = 4,85. 11 faut aussi vérifier que la RPS :

NH; + H,O = NH; + H;0"

avance peu, c’est-a-dire que [N H3] est négligeable devant les
autres concentrations. En utilisant I’expression du K, on trouve

1
Bs
6 X (CN~ + H;0t = HCN + H,0) +
[Fe(CN)¢]*~ + 6H;0% = Fe>*  + 6 HCN + 6 H,0 K+%
c n 0 0 -
c—Xx n — 6x X 6x
5 n—3c 5 3¢
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[NH5] = 4,5.10~® mol.L~L. On aurait pu se contenter de re-
marquer qu’au vu de la valeur du pH, on se trouve dans la zone
de prédominance de NHJ .

L’ion argent en milieu complexant — partie 2

La particule échangée (celle qui n’est pas libre en solution
aqueuse) est NH3 et on peut construire le classement suivant
des couples « donneur/accepteur » d’ammoniac :

NH, [z [aeoviy, ]"

| | | 1

I l . K
H,0 Agh [Az(NH,) H*

0 35 37 9.2

On ne peut pas construire un diagramme en pK  ou en pK , car toutes les
réactions ne sont pas de méme nature.

En fournissant les valeurs de B; et B,, I’énoncé suggere im-
plicitement que les complexes a considérer sont les ions
[Ag(NH3)]" et [Ag(NH3),]". Considérons que seul 1’équilibre
de contrdle suivant conduit a la description de 1’état final de
cette solution. Il s’écrit :

Agt  + NHj = [Ag(NH3)]" + HT avecK=10"%7
0,01 2 0 0
0,01 — x ~2 X X

Ecrivons I’expression de la constante d’équilibre :
K 1057  ASNH)FIHT] X’
- ~ [AgAIINH;] (2.(102 - )

En négligeant x devant 1072 :

K =107~
2.10-2

On trouve x = 2.10~* mol.L~! et donc pH = 3,70. La méme
vérification qu’a I’exercice précédent s’impose. En utilisant
I’expression du K, on trouve [N H;] = 6,3 1.107% mol.L-! (né-
gligeable devant [NHf{] ). A partir de Ky on trouve
[Ag(N H3),]* = 6,32.107° mol.L!, donc Ag(NH3) " est ultra-
majoritaire devant Ag(N Hg)zf . On remarque aussi que NHI est
un acide plus fort par complexation que seul en solution ou il
donneraitun pH = %(pKa + pC) = %(9,2 —log2) =4,45.

Dosage acido-basique / dosage par complexation

Les expressions utilisées ont été établies dans les chapitres 6 et 7.

Echange de proton (dosage acido-basique) Echange de ligand (dosage par complexation)

On dose une dibase, A2~ par un acide fort pour aller jusqu'a AH,  On dose M par L pour aller jusqu’a ML,

0<V <V,

&l

A2 + H" = HA™ avec K =
(c’est un dosage) o

: laréaction est quantitative

un dosage) @

V. . D . .
V= % (premiere demi-équivalence). La solution équivalente est :

A’~ et HA~ 4 la méme concentration Cj). M et ML a la méme concentration Cj).

Ecriture de la RP dans la solution équivalente : ¢’est 1’équilibre de controle

A +HA- = HA~ + A> M+ML =ML +M
Les concentrations sont inchangées. On trouve : pH = pK,,
V = V,,, (premiere équivalence). La solution équivalente est :

HA~ (ampholyte) a la concentration C, ML (ampholyte) a la concentration Cj,

Ecriture de la RP dans la solution équivalente : ¢’est 1'équilibre de controle

2ML =M + ML,

On constate que [ML] ~ C;

et [M] =ML, « C) = K4, x K4y = [L]
donc pL = E(PKdl + pKy,)

2HA™ = A~ + H,A

On constate que [HA™] =~ C|

et [A*] = [H,A] € C) = K, x K., = [HT]?
donc pH = %(pK,,l + pK,,)

V,

€q1

<V <V

€q2

HA™ + H" = HyA avec K =

: laréaction est quantitative
ap dy

1
M + L = ML avec K = — : laréaction est quantitative (c’est

Les concentrations sont inchangées. On trouve : pL = pKy,

1
ML 4+ L =ML, avec K = X, : la réaction est quantitative



Echange de proton (dosage acido-basique)

Vegi + Veq
2

HA™ et H>A ala nouvelle concentration C,

V =

CORRIGES

Echange de ligand (dosage par complexation)

(2° demi équivalence). La solution équivalente est :

ML et ML, a la nouvelle concentration C;,

Ecriture de la RP dans la solution équivalente : ¢’est I’équilibre de controle

HA~ + H,A = HA™ + H,A laisse les concentrations in-
changées : pH = pK,,

ML + ML, = ML + ML, laisse les concentrations inchan-
gées: pL = pKy,

V = V,,, (2° équivalence). La solution équivalente est :

H,A ala nouvelle concentration Cj)

ML, a la nouvelle concentration C;,

Ecriture de la RP dans la solution équivalente : c’est I’équilibre de controle

H,A = HA™ + H" qui avance trés peu donc [HyA] =~ C} et

1
[HA™] = [H*] « C{ par conséquentpH = E(pKa, + pCy)

Etude de ’acide borique
1.HB +OH =B~ + H,0 (1)
NH + OH™ = NH; + H,0 (2)
2. Les constantes d’équilibre des réactions quantitatives se cal-

culent comme dans le cours. D’ou :

Kl — 1014—9.2 — ]04,8 Kz — 1014—9.3 — ]04,7

3. Au vu des valeurs des p K, et de 1’égalité des concentrations
des acides, on peut affirmer que ces acides sont dosés simul-
tanément : les deux réactions auront un avancement presque
identique.

4. A I’équivalence, on a :
Vacide X C(H3B03+NH4+) = Con- X Vou-

On s’attend donc a un saut de pH pour 1 mL de soude versé.

5. L’allure de la courbe pH = f(V) de ce dosage figure ci-des-
sous :

ML, = ML + L qui avance trés peu donc [ML,] ~ C; et

1
[ML] = [L] <« C; par conséquent pH = E(ng,2 + pCy)

6. Les deux acides étant dosés simultanément, on ne peut ac-
céder qu’a la somme des concentrations des deux acides par
I’intermédiaire de ce dosage.

7. On utilise une électrode de mesure (électrode de verre) dont
on mesure le potentiel par rapport a une électrode de référence
(par exemple, I’électrode au calomel saturée). Le pH-metre me-
sure une différence de potentiel reliée a la concentration en H;O*
qu’un logiciel transforme en pH.

8. Il faut toujours étalonner le pH-metre de fagon a ce que la

différence de potentiel mesurée soit correctement traduite en
pH.

9. Chaque atome d’oxygene possede 2 doublets non liants. L'un
de ces deux doublets peut se lier a des especes déficitaires en
électrons comme 1’atome de bore.

10. L attribution figure sur le schéma ci-dessous :

10 T

0 1
1 2
pK,, =log (Kp) =22

—log (Man) = pMan
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En parcourant I’axe des abscisses de droite a gauche, la concen-
tration en mannitol augmente, celle en borate libre (B™) diminue.
Le premier complexe formé ([B(Man)], courbe 2) apparait au
fur et & mesure que B~ est consommé. Ce premier complexe
n’est pas le plus stable car il disparait peu a peu au profit de
[B(Man),] (courbe 3) lorsque la concentration en mannitol aug-
mente.

11. Les équations de formation successive des deux com-
plexes figurent ci-dessous :

B~ +Man = [B(Man)]~ Kj
[B(Man)]~ + Man = [B(Man),]~ Ky,
12. On détermine donc 2 partir de la figure : K, = 10*° et
Ky =10%2.
13. Les équations de formation globale des deux complexes :
Pr = Kj
Br =Ky Ky,

14. On trouve B; = 10>3 et B, = 10*7.

B~ 4+ Man = [B(Man)|~

B~ 4+ 2Man = [B(Man), ]|~

15. En présence d’un exces de mannitol [B(Man),]™ est le
complexe le plus stable et donc prépondérant.

16. L attribution figure sur le schéma ci-dessous :

S = N W R N ® O
T

Lo N 0

4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
chute de burette (X 0,1V) en mL

17.Le pK , apparent du premier couple dosé (HB/[B(Man),]™)
vaut 4,5. On rappelle que celui du couple (HB/B ™) vaut (sans
complexation) 9,2.

18. Les équations des réactions acido-basiques se déroulant au
cours du dosage figurent ci-dessous :

HB + OH™ + 2Man = [B(Man),]- + H,O  (3)

NH; + OH™ = NH; + H,0~ @)

19. K3 = 104745 = 10%% et K4 = 101793 = 10*7. La diffé-
rence importante entre ces deux valeurs comme 1’observation
de la courbe de dosage permettent d’affirmer que les deux
réactions de dosage sont désormais successives.

20. La fin du dosage de I’ion ammonium NHj .

21. L acidité du couple HB/B™ a été exacerbée par la présence
de mannitol en exces.

22.Lacomplexation a permis d’augmenter 1’acidité de 1’acide
borique permettant ainsi de bien le distinguer de ’ion ammo-
nium (ApK, > 4). Sans 1’aide du mannitol, les deux acides ont
pratiquement la méme constante d’acidité.

Dosage complexométrique

1. La particule échangée est I'ion Ag™ (le réactif titrant n’est
pas libre en solution, avant I’équivalence).

2. Le classement figure ci-dessous :

Agt AgCN Ag(CN);
] ] ]
| | |

Le classement des especes donneur/accepteur d'ion Ag* est construit pour
I'échange d’une seule particule (un seul ion Ag*) par couple. (voir
chapitre 16,5 16.2.6).

P pK

3. La premiere réaction ayant lieu s’écrit :
Agt 4+ 2CN~ = [Ag(CN),]~ avec B, = 10*!
La réaction est quantitative : elle peut étre utilisée comme ré-

action de dosage.

4. Le point A est un point anguleux (la valeur de la dérivée a
droite est différente de celle a gauche du point A) et correspond
a I’apparition ou a la disparition d’un précipité (voir chapitre
suivant). Ici, il s’agit de 1’apparition du précipité AgCN.

5. En continuant a ajouter des ions argent, le complexe dispa-
rait au profit du précipité AgCN :

1
Ag(CN); = Agt + 2CN’ﬂ— =107
2

2Ag* +2CN- = 2AgCN 10

Ag(CN); +Agh =2AgCN K = 10"
Au vu de la valeur de la constante d’équilibre, on peut se ser-
vir de cette réaction quantitative pour effectuer un dosage.

6. Le deux constantes de réaction ont un rapport supérieur a
10* (ApK = 4), par conséquent, les deux réactions sont suc-
cessives.

7.Pourx =0,onapAg —+00

8. Pour x €]0, %[, on a la réaction suivante :

Agt + 2CN- = Ag(CN),
0,1.x 0,3 = mol.L!
0 0,3-2.0,1.x 0,1.x mol.L!



_ [Ag(CN);]
>~ [AgT][CN-P2

(3 —2x)?
pAg =log(B,) + 1log(0,1) + log —

(3 — 2x)?
X

pAg =20+ log

9. Pour x €] % ,3[, on a la réaction suivante (en mol.L!) :

Ag(CN),; + Agt = 2AgCN
0,1.3 0,1.(x — 1,5) -
(0,1.3) = (0,1.(x — 1,5)) 0 solide
A partir de la constate d’équilibre de cette réaction, on a :
1
K = 10” =
[AgT][Ag(CN); ]

pAg =10+ log(3 — x)

10. Pour x = 3 : La réaction précédente est terminée. On a
1
[Agh] = [AgCN; ] = —.
g g 2 \/E
pAg =5,5

11. Pour x > 3 : On verse un exces d’ions Ag™. On a
[Ag*]1=0,1.(x —3), donc

‘pAg:l—log(x—3)‘

12. En résolvant une équation a une inconnue :

(3 —2x)?

20 + log =10+ log(3 — x)

On trouve x = 1,5 et pAg = 10,18. Donc A(1,5; 10,18).

13. La particule échangée est maintenant I’ion CN~. Le clas-
sement des especes donneur/accepteur est le suivant :

CN- 12[ Ag(CN), ]~ AgCN

% | i
H,0 12 Ag* Agt
0 10,5 16

Le classement des especes donneur/accepteur d'ion CN-est construit pour
I'échange d’une seule particule (un seul ion CN°) par couple (voir
Chapitre 16,§16.2.6).

CORRIGES

Le précipité commence a se former selon :

_ 1 16
Ag* + OCN- = Ag(CN) avec— =10
0,1 0,1.x -
0,1 -0,1.x 0 solide

Cette réaction a lieu jusqu’a x = 1 : on aura alors épuisé tous
les ions Ag™.

Ensuite le précipité disparait en réagissant avec les ions CN™
selon :

AgCN + CN- = Ag(CN); avec K = B,.K, = 10°

Cette réaction a lieu jusqu’a disparition d’ AgCN (apparition d’un
point anguleux) en x = 2.

14. D’ou I’allure suivante :

2[pAg;

—————————————————————————————————————————————————————————————————

————————————————————————————————————————————————————————————————

00 | | i i i | i

Détermination d’une constante de complexation

1. L’absorbance est une grandeur sans dimension définie par :

I
A =log (70)

Iy est I’intensité lumineuse incidente et / ’intensité a la sortie
de la cellule.

2. Pour déterminer la longueur d’onde de travail, il faut étudier
A = f(}) (M estlalongueur d’onde de la radiation qui traverse
la cuve contenant le produit dont on mesure 1’absorbance) et
retenir la longueur d’onde pour laquelle A est maximale.

3. C’est a cette longueur d’onde (dite longueur d’onde de tra-
vail) que la sensibilité de 1’appareil est maximale.

4. 1l faut bien compenser ’absorbance due aux ions Fe**
légerement colorés. On ne mesure ainsi que I’absorbance due
au complexe coloré.

5. A =€l[C].

6. En observant les données, on en conclut, de maniére évidente,
que I’absorbance est proportionnelle au volume de thiocyanate
versé c’est-a-dire proportionnelle a la concentration initiale en
thiocyanate [L]y : A = K[L]p.
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CORRIGES

[C]

7. = ———
2 [MI][L]*

8. On développe un peu I’expression précédente :

M+ al = C
M, L, = o0
[M] [Lly-«[C] = [C] molL™!
c 2
= [C] _ el -
[M]<[L]o = Ol[C]> [M]<[L]o - aJ>
K[L]o
— (24
K[L “
[M]([L]o—a [ ]")
el
BIM]et [L]o

K B “] K\*
(1en) (1-o2)

Le membre de gauche est indépendant de [L]o, il faut donc que
o =1 pour que la méme observation puisse étre faite sur le
membre de droite. Le complexe a bien une steechiométrie 1-1.

9.Apartirde[C] = ﬂ[M]([L]O — [C]) , on déduit simplement :
MI][L A

(- AMILL _ A
1+ B[M] et

séries 1 et 2 et en divisant les relations obtenues, on établit sans

difficulté :
A
1 A;

_ ML M,

NE
——1
A,

10. Si la formation du complexe était quantitative, sa concen-
tration (mesurée au travers de la densité optique) ne dépendrait

En écrivant cette relation pour les

B

que du réactif en défaut : 'ion SC N ~. Or a concentration égale
en ligand, les deux séries de mesures conduisent a des résul-
tats différents : la concentration en complexe dépend donc aussi
du Fe’t en exces. En d’autres termes, la réaction de com-
plexation n’est pas quantitative.

1. Le ligand L peut capter des protons par I'intermédiaire des
doublets non liants localisés sur les deux atomes d’azote pour
donner des amines quaternaires. C’est la raison pour laquelle
deux pK , sont fournis par I’énoncé.

2. Au vu des nombreux doublets non liants localisés sur les
atomes d’azote de d’oxygene, le ligand peut ainsi partager de
la densité électronique avec une espece métallique déficitaire
en électron.

3. Commengons par établir un classement des couples acido-
basiques impliqué dans ce probleme :

L s

P oK

HL' PR
0 7,28 9,60 14

Traitons la RPQ, de constante d’équilibre 10'4, pour obtenir une
solution équivalente :

H,0* + HO~ = 2H,0
e.i 2.103 1073 exces
ef 1073 0 exces

Etablissons un nouveau classement 2 partir de la solution équi-
valente précédente :

w  womm
HL* on- :
0 7,28 9,60 14

Traitons la RPQ, de constante d’équilibre 1099, pour obtenir
une nouvelle solution équivalente :

H30+ + L = HL* + H,0
el 103 1073 0 exces
ef 0 0 103 exces

Il ne reste que HL* dans la solution, nous obtenons une solu-
tion d’ampholyte dont le pH vaut en premiere approximation :

1
pH = > (PK,, +PK,,) = 8.4

Les valeurs de pK,, et de pK,, sont trop éloignées de 0 ou 14
pour qu’il faille tenir compte d’une RPS. Nous sommes dans
la zone de prédominance de HL*.

4. L’espece qui prédomine a ce pH est H2L2+.

H,L* . HL' \ L

T 1
T7,28 9,60

5. Avant I’ajout des ions K*, la solution équivalente contient

»

HL*. En ajoutant I’ion potassium en large exces le complexe
KL* va se former. Le pH se stabilisanta 6,2, nous passons dans
la zone de prédominance de H2L2+. Deux équilibres se super-

posent :



K* + HL* = KL* + H*
H* + HL* = H,L>*

H* devrait étre écrit Hy,

aq) €N toute rigueur et désigne H;0*

La réaction prépondérante résulte de 1’addition des deux équa-
tions de réaction précédentes :

K*+ 2 HL* = KL* + H,L?

On peut aussi dire les choses autrement. La formation du com-
plexe consomme le ligand L qui n’est fourni que par la réac-
tion d’équation

2 HL* = L + H,L?* de constante d’équilibre 107232
le complexe se forme suivant la réaction d’équation :
K*+L=KL*

a la formation tres favorisée. L est donc fortement consommé
et faiblement produit. Une approximation utile consiste a af-
firmer que sa concentration est négligeable devant les autres
pour écrire 1’équation-bilan de la RPG. On arrive a la méme
équation que précédemment :

K*+2HL*=KL* + H,L>*
6. H2L2+ et KL*, n’étant pas présents au départ, on constate
qu’a I’équilibre :
[H,L**] = [KL*]
7. A partir de I’équation bilan de la formation de KL* :

K*+L=KL*

CORRIGES

On définit B, la constante globale de formation, comme :

5 KL
ILIKA]
8. On trouve facilement que :
KL+
(L] = [KL™]
BIK*]

et comme :

[H,L**] = [KL*]

on obtient finalement :

[H,L>"]
[L]= =2
BIKH]
9. 11 est facile de montrer que :
H’[L
K, K, — B
[HL2+]

En éliminant [L] a I’aide de la relation précédente, on trouve :

h2
f = KR
0 Ko, [KF]

comme, [K*] &~ 0,10 mol.L~! puisqu’il est en large exces, on
trouve B = 105.4 soit log(B) = 5.4.
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Les réactions

de précipitation

I Plan s,

Introduction

&.1  Echange de cations Ce chapitre propose une étude quantitative des phénomenes de précipitation par la
et d’anions 184 méthode de la réaction prépondérante et I’étude d’un dosage par précipitation.

£.2 Equilibre solide / espéces Nous allons nous limiter a I’étude des solides ioniques peu solubles en équilibre
en solution — constante avec leurs ions constitutifs en solution. Ces solides sont du type AgCl (constitué de
d'équilibre 185 Ag™ etde Cl7), PbCl, (constitué de Pb>* et de C17), Fe,S3 (constitué de Fe3t

£.%5 Effet d'ion commun - et $>7), etc. Nous rappelons que I’activité d’un solide est égale a I'unité et par
Influence conséquent celle-ci n’apparaitra jamais dans 1’expression des constantes d’équi-
sur la solubilite 189 libre que nous écrirons.

5.4  Dosage
par précipitation 190 , ;

Tests et exercices 193 Pre req uis

Corrigés des exercices 196 + Ecriture du quotient de réaction et de la constante de réaction

*  Maitrise des deux chapitres précédents

Objectifs

e Déterminer 1’état d’équilibre de n’importe quelle solution aqueuse siege d’une
réaction de précipitation par la méthode de la réaction prépondérante.
Appliquer ces résultats aux dosages par précipitation

5.1 échange de cations et d’anions

8.1.1 Définitions

Les échanges de cations ou d’anions se produisent au cours des réactions de précipita-
tion (également au cours de réactions de complexation).

Définition

Un précipité est un solide neutre (moléculaire ou ionique) possédant la propriété
d’étre peu soluble en solution aqueuse.

Exemples AgCl, Ag,CrO,

184



&.1.2

i

La particularité des échanges

j d’ions, par rapport aux

échanges de protons, est que,

selon le probléme, la nature de
la particule échangée varie.

COURS & METHODES

Transfert de particules

L’échange de particules peut faire intervenir des précipités, par exemple dans la réac-
tion :

accepteur
—

MnC,04,, + Ba’*t = BaCy04, + Mn*"
————

donneur

La particule échangée (la particule qui n’est jamais libre ou seule en solution aqueuse)

est I’ion oxalate CQOi_.

e 5.2 équilibre solide / espéces en solution —
constante d’équilibre

&.2.1

.

)y Les ions sont hydratés et

// I'indice (ag), méme s'il va de
‘ soit, est omis la plupart du
temps.

6.2.2

6.2.3

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

écriture de la constante d’équilibre

Illustrons le préambule par quelques exemples d’équilibre en solution aqueuse
a298K:

PbClys) = Pbi, ) +2CI¢, avec K = [Pb*T][CI7]> = 10~*°
AgCl) = Agh +CI™ avec Ky = [AgT][Cl7] = 10727
CaSOy,,, = Ca’* 4 SO;~ avec Ky = [Ca?t][SO} "] = 1074
Fe(OH), , = Fe** 4+ 20H" avec Ky = [Fe*T][OH™)? = 10~ 1>!
Fe,S;,, = 2Fe’™ 4 35%~ avec Ky = [FETP[S*7P =107

Définition du produit de solubilité

Les équilibres précédents sont qualifiés d’équilibres de solubilisation lorsqu’ils
sont établis c’est-a-dire lorsque les trois especes coexistent (le solide doit aussi étre
présent). Ils sont alors caractérisés par une constante d’équilibre de solubilisation
noté K (produit de solubilité). On rencontre aussi pK; = —log (Kj).

Conditions d’existence

Contrairement aux deux chapitres précédents, il n’y a plus ici de domaine de prédomi-
nance :

Un précipité existe ou n’existe pas !
Lorsque toutes les especes coexistent (le solide aussi!) alors K est vérifiée. Il existe un
critere permettant de savoir si le solide est présent ou non en solution : il s’agit de calcu-
ler le quotient de réaction (Q) dont la forme mathématique est analogue a celle de la
constante d’équilibre mais faisant intervenir les concentrations initiales en ions introduits.
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&.24

Au fur et a mesure que la chute
de burette augmente, p/
diminue : il faut donc parcourir
I"axe des abscisses de la droite
vers la gauche pour suivre
I"évolution du pourcentage de
Ag™ en fonction de la chute de
burette.

8.2.5

En pratique, on peut affirmer
qu’une solution est saturée
lorsque le solide est visible a
I'oeil nu.

* Si Q < K : la solution n’est pas saturée
* Si Q = K; : il y a équilibre entre le solide et ses ions en solution
° Si Q > K :ily a précipitation et diminution de Q jusqu’a ce que Q = Kj

Diagrammes d’existence

Lorsqu’on ajoute une solution d’iodure de potassium (KI) a une solution de nitrate d’ar-
gent (AgNO3), les ions I~ et Ag™ réagissent ensemble et I’on observe 1’ apparition d’un
précipité d’iodure d’argent (Agl). Le diagramme de la figure ci-dessous donne I’évolu-

tion du pourcentage d’ions Ag™ en solution en fonction de pI = —log [I™].
10
9 s
=
8

points anguleux

X 0,1 %
IV
—

1
.
O ——
o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pl

L apparition d’un précipité correspond a un point anguleux a 1’abscisse 14 ou 13 selon
la concentration initiale en ion argent de la solution (courbe a ou b). La précipitation
commence a partir du point anguleux et on s’apercoit que treés rapidement le pourcenta-
ge d’ions argent en solution chute. Avant le point anguleux, il n’y a pas de précipité.

Solubilité

La solubilité d’un solide (notée s) est la quantité maximale de ce solide que 1’on peut
dissoudre dans 1L de solution. Unité : mol.L~! ou g.L‘l. Si une solution est saturée,
la quantité de solide passée en solution est égale a la solubilité du solide dans cette
solution.

Exemple 1 Cas de PbSO, avec Ky = 10773

PbSO,,, - Pt o+  SOX
e. 1 exces 0 0 mol.L-!
e.f exces s S mol.L!
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Lorsque I’équilibre est établi, I’écriture de I’expression de la constante d’équilibre
(Ks) permet alors d’accéder a la valeur de s :

Pb>T][SO; ™
K L ]1[ o
=
activité de PbSO4(S)

s =Ky = 1072 mol.L-!

Exemple 2 Cas de Pbl, avec Ky = 10731

Pbl,,, = Pb** + 21~
e. i exces 0 0 mol.L-!
e.f exces S 2s mol.L-!

Lorsque I’équilibre est établi, I’écriture de I’expression de la constante d’équilibre
(Ks) permet alors d’accéder a la valeur de s :

K = [PB2H][I7]? = 453

K
s = <Ts) =10"%° mol.L!

Q=

Exemple 3 Cas de PbCl, avec Ky = 10746

PbCl,,, = Pb>* + 2C1-
e.i exces 0 0 mol.L!
e f exces S 2s mol.L-!

Lorsque I’équilibre est établi, I’écriture de I’expression de la constante d’équilibre
(Ky) permet alors d’accéder a la valeur de s :

Ky = [Pb*H][CI7]? = 453

1
K 3
s = <Ts> =10"""mol.L"!

Pour conclure, on peut remarquer qu’il ne faut pas comparer simplement les valeurs des
p K pour en déduire une comparaison sur les solubilités si les solides ioniques n’ont pas
la méme steechiométrie. On peut donc directement comparer (sans méme la calculer) la
solubilité des exemples 2 et 3 sur la base des pKj : plus le pK; est grand, moins le soli-
de ionique est soluble. Mais on ne peut rien conclure sur les solubilités comparées des
exemples 1 et 2 ou 1 et 3 en comparant simplement les pKj car les solides ioniques
n’ont pas la méme steechiométrie.
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Le solide ionique Kl est tres
soluble en solution aqueuse.

Les donneurs de Pb*>* sont au
dessus de |'axe, les accepteurs
au-dessous.

La valeur du p K fournie dans
les données thermodyna-
miques ne peut plus étre
utilisée. La nouvelle valeur est
la moitié de la précédente.

Les ions CrOAZf servent
d'indicateur de fin de titrage
des ions C1~ par les ions Ag™
(cf exercices d'application 8.8 et
d’approfondissement 8.14)

(oPTION PQ)

Tout comme les pK, ou les pK,4 (chapitres 14 et 15), les pK, permettent de comparer
la force des donneurs et des accepteurs d’ions a condition d’écrire la réaction avec une
seule particule échangée (cela suppose évidemment de repérer la particule échangée
auparavant). [llustrons ce point par les trois exemples qui suivent :
Dans un tube a essai contenant un précipité de chlorure de plomb, on ajoute de
I'iodure de potassium. Que se passe-t-il ? On donne : pK,;(PbCl) =4,6 et
pK,(Pbl,) = 8,2.
La particule échangée (celle qui ne sera pas libre en solution) est Pb>*. Nous allons
donc construire une échelle de pK; a partir des données thermodynamiques précé-
dentes :

PbCly,,, = 2CI~ + 1Pb>*

Pbl, =21~ + 1Pb**

Pb 2+ PbCI, Pbl,
' | P K,

| | 1
H,0 201

0 4,6 82

La réaction observée s’écrit :
PbCl, + 217 = Pbl, + 2Cl™ avec Kgrpp = 10%°

Que se passe-t-il quand un mélange en concentration comparable de C1™ et CrOZ_
est dosé par les ions AgT ? On donne : pKy(AgCl) = 9,8 et pK(Agr,CrOy) = 12.
La particule échangée (celle qui ne sera pas libre en solution) est Ag™. Nous allons
donc construire une échelle de pK a partir des données thermodynamiques précé-
dentes et de :

AgCly =Cl~ + 1Ag*

Ag:CrOy) = CrO]™ + 2Ag*

Cette derniere équation-bilan n’est pas utilisable en tant que telle car elle fait inter-
venir deux Ag*. En la divisant par deux, nous ferons apparaitre I’échange d’un seul
ion Agt.

1AZCrO, () = 1CrO;” + Agh  avec pK; =6

Agh 0,5 AgCrO, AgCl
| | » K,
H,0 0,5 CrO3~ Cl-
0 6 9,8

Les deux réactions quantitatives vont se dérouler I’'une apres 1’autre dans 1’ordre sui-
vant :
Ag"™ + ClI™ = AgCl avec Kgrpgi = 10°8

Agt +1CrO]” = 1 Ag,CrO4 avec Kgpgr = 10%°
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L'axe gradué est en unité pK
car on classe des réactions qui
ne sont pas de méme nature.

Ce formalisme n’est pas trés
rigoureux car on ne compare
pas toujours des réactions de
méme nature mais il permet
toutefois de prévoir |I'ordre des
réactions au cours d'un titrage.

COURS & METHODES

* Méme question que précédemment lors du dosage par la soude (HO™) d’un mélan-
ge d’acide fort, d’acide éthanoique et d’ions Mg ™.
On donne : pK;(Mg(OH),) = 11, pK,(CH3CO,H/CH3CO; ) = 4,8.

La particule échangée (celle qui ne sera pas libre en solution) est HO™. Nous allons
donc construire une échelle de pK a partir des données thermodynamiques précédentes
etde:

2H,0 = H30T + HO™ avec K, = 1074 =K,
CH3COO~ + H,0 = CH3COOH + HO™ avec K> = 10792 = K,
Mg(OH), = Mg>t 4+ 2HO™ avec K, = 107!

Cette derniere équation-bilan n’est pas utilisable en tant que telle car elle fait intervenir
deux HO™. En la divisant par deux, nous aurons ce que nous cherchons :

%Mg(OH)z(S) = %Mg” +HO™ avec pK; = 5,5 soit K3 = 1073

O J—— 05 M:OW),  CHL00~ 2H0
! ! P K.
I I P f— PK;
RPQ3
HO Q\‘ |0’5 Mg 2+ | |CH3COOH| RPO 1 [HO*
0 5,5 9,2 14

Les trois réactions quantitatives vont se dérouler 1’'une apres 1’autre dans 1’ordre sui-
vant :

H;0" + HO™ = 2H,0 avec Kgpo; = 10"
CH3COOH + HO™ = CH3;COO™~ + H,0 avec Kgpgr = 10%2

HO™ + %Mgz‘*‘ = %Mg(OH)z avec Kppgs = 10°°

e 5.3 Effet d’ion commun —
Influence sur la solubilité

&6.3.1

Position du probléme

Etudions I’influence de I'introduction d’un ion constitutif du solide ionique sur sa solu-
bilité en calculant la solubilité s’ de AgCl dans une solution contenant déja des ions
chlorure 2 la concentration 1,00.10~" mol.L-1.

* Avant cela, calculons en préambule la solubilité « naturelle » de ce solide ionique :

AgCl = Ag* + Cl-
e.i exces 0 0 mol.L!
e f exces S S mol.L-!
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6.3.2

_ [Aghiian] _

1
——

activité de AgCL
* Venons en a la question qui nous intéresse :

K 52 = 1078 fournissant : s = 10749 = 1,26.107 mol.L™!

AgCl = Agt + Cl-
e.i exces 0 0,1 mol.L-!
e. f exces s’ s’+0,1 mol.L!
Agt][Cl~
.= % =5.(s' +0,1) =10""%. En supposant s’ <0, on a

K~ s".0,1 qui fournit : s’ = 1078 = 1,58.10™° mol.L~! (la valeur de s’ obtenue
valide I’hypothese précédente). La solubilité est tres inférieure a la solubilité naturelle.

Principe de modération

On peut généraliser le résultat précédent. Lorsqu’un équilibre est établi et qu’une per-
turbation est provoquée, la position d’équilibre est modifiée afin de limiter I’effet de la
perturbation. Cette observation sera justifiée rigoureusement en deuxieme année.

s 5.4 Dosage par précipitation

La partie qui suit ne prétend pas étre exhaustive. Son seul but est de faire comprendre
I’essentiel sur les dosages par précipitation a partir du dosage d’un ion par un autre. Les
notions qui seront acquises en TP notamment (conduite du dosage, repérage expéri-
mental du volume équivalent, etc.) ne seront pas détaillées ci-dessous.

Au moyen d’une réaction rapide et quantitative, dosons V- = 10 mL de chlorure de
sodium de concentration cc- = 1,00.1072 mol.L! par Vag+ de nitrate d’argent de concen-
tration cpg+ = 1,00. 1072 mol.L"!. On formera un précipité de chlorure d’argent selon :

Agt + CI~ = AgCl de constante d’équilibre K = 1018

Nous allons établir I’expression analytique de pAg en fonction de la chute de burette
Vagr- Expérimentalement, il est possible de suivre directement I’évolution de cette
grandeur en fonction de Vg+.

A I’équivalence, nous avons :
CAg+'V€q = VCI_'CCI_ soit Veq =10 mL

* Lorsque Vpg+ =0
En toute rigueur, pAg ne devrait pas étre défini ! Toutefois la technique de potentio-
métrie utilisée introduit une toute petite quantité d’ion Ag' et, en pratique,

pAg est défini  (voir la courbe de dosage ci-dessous).
* Lorsque 0 < Vg < Vg :

— Des la premiere goutte introduite (Vag+ =5 1072 mL), le précipité apparait. Pour
montrer ceci, nous allons calculer le quotient de réaction pour un tel volume versé :
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[C17] ~ 1072 mol.L! (le volume total ne varie presque pas
dans le becher de dosage lorsqu’on verse une goutte de réactif titrant)
(5.1072.107%).1072

10.10—3

[AgT] = =5.10"° mol.L!

Q =[AgT][CI7] =5.1077 > Kj, il y a donc précipitation

S

N N . + K KS
A ce moment-la, la concentration [Ag™] vaut —— &~

A =10""% soit
[CI-] 102 sot

pAg =17.8.

Ver-.co-) — (cpe+.V, Vg .C — (cpe+.V,
_ Ensuite, on a [CI] (Var--cci-) — (cagt-Vag+) _ (Veg-cagt) — (Cag+-Vagt)
Vagt + Vo Vagt + Var-

CAg*'(VEq - VAg*)

[CIT]=
VAg+ + VCl_

cagt-(Veq — VAg+)>

pAg = pK; + lo <
$ T OB T Wagh) + (Ver)

* Lorsque VAg+ > Vg :
Il ne reste plus d’ions C1™ a doser et I’excés d’ions Ag™ est donné par :
(cAg+'VAg+) - (ng.CAg+) _ CAg+‘(VAg+ - Veq)
VAg+ + VCI_ VAg+ + VCI_

cAg+‘(VAg+ — ng))
(Vag+) + (Vo)

[AgT] =

pAg = —10g<

La représentation graphique de I’évolution, de pAg en fonction de V,,+ est donné par

la courbe suivante :

8

pAg[ T

L

00 10
\% Ag+(mL)
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Savoirs

La définition d’un produit de solubilit¢ —
La définition de la solubilité

Les conditions d’existence d’un précipité

Savoir-faire

Calculer une constante d’équilibre

Repérer la particule échangée au cours d’une
réaction

Mots-clés

Solubilité, produit de solubilité
Conditions d’existence

Couples donneur/accepteur

Les réactions susceptibles de perturber un équi-
libre de précipitation

Traiter les cas ou des réactions perturbent un équi-
libre de précipitation

Etude d’un dosage par précipitation

Loi de modération
Effet d’ion commun

Dosage par précipitation
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Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. L’équilibre de solubilisation permet de définir

le K.

O b. Le solide n’intervient pas dans la définition du
produit de solubilité.

U c. Le produit de solubilité s’applique pour toute
solution dans laquelle coexistent toutes les
especes.

U d. Le quotient de réaction a une forme mathéma-
tique analogue au Kj.

U e. La comparaison de K, et Q permet de dire s’il y
a précipitation ou pas.

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a.Les domaines de prédominance d’un précipité
sont donnés par une relation analogue a :
pH = pK,+ log%.

U b. La solubilité est la quantité maximale du solide
que I’on peut faire passer dans 100 mL d’eau.

O c.La comparaison du K; de deux solides peu
solubles fournit directement la méme comparai-
son sur la solubilité.

U d. Deux solides peu solubles de méme K; ont la
méme solubilité.

O e. Deux solides peu solubles de méme solubilité
ont obligatoirement le méme K.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. On augmente la solubilité d’un solide ionique
peu soluble par effet d’ion commun.

O b. Si I'un des deux ions en solution a une activité
acido-basique, on peut modifier la solubilité en
jouant sur les conditions de pH.

U c. Si’'un des deux ions en solution peut étre com-
plexé, on peut modifier la solubilité par com-
plexation.

O d. Lorsqu’un équilibre est établi, aucune perturba-
tion n’est susceptible de modifier sa position.

1. Calculer la valeur du pH a partir de laquelle le solide

Mn(OH), précipite pour une solution telle que [Mn**] =
1,0.102 mol. L1,

TESTS & EXERCICES

O e. Une réaction de dosage par précipitation peut ne
pas étre quantitative.

Quelles sont les affirmations exactes ?

Q a.Lors du dosage de CI- par Agf,
pAg = —log[Ag™] est parfaitement défini.

O b. Pour ce méme dosage, a la demi-équivalence,
onapAg = pkK;.

O c. La courbe représentant 1’évolution de pAg en
fonction de la chute de burette présente un point
anguleux.

O d. Dés la premiere goutte versée, K; est vérifié.

Q e. A deux fois I’équivalence, on a pAg = pK;.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a.La formation simultanée de deux précipités
n’est pas possible.

O b.Le produit de solubilité¢ est une grandeur sans
dimension.

U c. Le produit de solubilité ne dépend pas de la
température.

O d. La solubilité dépend de la température.

U e. La solubilité est une grandeur sans dimension.

Quelles sont les affirmations exactes ?

QO a. Dans une solution non saturée, un solide est
présent.

O b. Le produit de solubilité d’un solide est généra-
lement inférieur a 1.

O c. Lorsque I’anion constitutif d’un précipité posse-
de des propriétés basiques, la diminution du pH
conduit a une augmentation de la solubilité du
solide.

U d. Leffet d’ion commun permet une augmentation
de la solubilité d’un solide.

QO e. L’ajout d’un ligand formant un complexe stable
avec le cation ou I’anion du précipité permet
I’augmentation de sa solubilité.

3. Soit une solution contenant Mn?* et Mn3* a la méme

concentration 1,0.10~2 mol.L~!. Dans quel domaine de
pH doit-on se placer pour que 99,99 % des ions Mn3*

sans que les ions Mn?* ne précipitent ?

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

2. Méme question pour Mn(OH), dans une solution telle

TR = A0 e T On donne : pK ; (Mn(OH),) = 12,7 et pK , (Mn(OH),) =
que [Mn°*] = 1,0.10~= mol.L~

35,7
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(D’apres CCP)
Cette méthode de dosage des ions chlorure consiste a pré-
cipiter ceux-ci par les ions argent (I). Le dosage est effec-

tué en présence d’ions chromate (CrOi_) qui donnent avec

les ions argent un précipité jaune-orange lorsque la quasi-

totalité des ions chlorure est consommée. Le but de cet
exercice est de déterminer la quantité de chromate minima-
le nécessaire a la formation de ce précipité jaune-orange.

Dans un litre d’eau, a 1I’équivalence du dosage d’ions chlo-

rure 2 1,00.1072 mol.L"!, on a théoriquement introduit

1,00.10~2 mol d’ions argent (I).

1. Indiquer la nature et la quantité de toutes les especes pré-
sentes dans le systeme. Ecrire I’équation de 1’équilibre
ayant lieu en solution.

2. On a introduit dans cette solution V mL de chromate de
potassium 2 1 mol.L~!.

a. Ecrire I’équation de la réaction prépondérante.

b. Déterminer le volume V, en négligeant tout effet de
dilution, pour obtenir la précipitation de chromate
d’argent.

3. Comment repere-t-on la fin du titrage ?

Données thermodynamiques :

pK; (AgCl) =9,75 ; pK,, (Ag,CrO4) = 11,96.

1. Déterminer la solubilité du sulfite d’argent Ag,SOs3 en
négligeant les propriétés basiques de I’ion sulfite.

2. Déterminer la solubilité du sulfite d’argent Ag,SO5 dans
un milieu tamponné a pH =4 en tenant compte des
propriétés basiques de I’ion sulfite.

3. Commenter ce résultat.

Données thermodynamiques :

pK,(A2805) = 13,5 ;

K., (HSO; /SO37) =17.

pK,, (H,803/HSO;) = 2;

Une ancienne méthode de mise en évidence du dioxyde de
carbone consiste a faire barboter ce gaz dans une solution
d’hydroxyde de calcium : I’eau de chaux.

1. On utilise une solution de 100 mL dans laquelle on a dis-
sous 37 mg de chaux Ca(OH),. Montrer que cette solu-
tion n’est pas saturée et calculer son pH.

2. Décrire, par une équation de réaction, ce qui ce produit
lorsqu’on fait barboter du dioxyde de carbone dans cette
solution.

3. Si on fait barboter un exces de ce gaz, le précipité se
redissout. Interpréter cette observation.

Données thermodynamiques : pK, (Ca(OH),) =5,3 ;

pK,,(CaCO3) =8,3 ; pK, (CO,,H,O/HCO3) =6,3 ;

pKaz(HCO;/COg’) = 10,3, pK, = 14. On donne égale-

ment : M(Ca) =40 g.mol!, M(O) =16 g.mol! et

MH) =1 g.mol !,

1. On introduit 1,00.10~* mol d’hydroxyde de calcium
dans un litre d’eau. La solution est-elle limpide ?

2.Dans 100 mL de la solution précédente, on ajoute
0,1 mL d’une solution d’acide oxalique H,C,Oy4, noté
AH,, 2 1,00.10~" mol.L-1.

a. Construire un diagramme de prédominance des
especes acido-basiques.

b. Etablir la composition de la solution équivalente
(donner les concentrations en mol.L™1).

¢. Montrer qu’il apparait un précipité dont on précisera
la nature.

3. Le milieu est alors acidifié¢ par un acide fort a anion iner-
te sans variation de volume. Quelle valeur du pH faut-il
choisir pour observer la dissolution du précipité ?

Données thermodynamiques : pK, (Ca(OH),) =4,5 ;

PK,,(CaCy04) = 8.6 pK,, (HyC,04/HC,07) = 1,25 ;

pK.,(HC,0; /C,077) = 4.,3.

On introduit 1,0.1072 mole d’hydroxyde magnésium
(Ks = 10'%6) dans 100 mL d’eau. On ajoute ensuite pro-
gressivement une solution trés concentrée de Na,Y (€lec-

trolyte fort, c’est-a-dire totalement dissocié en solution

aqueuse) et on observe la disparition du précipité.

1. Donner I’équation bilan de la réaction de dissolution de
ce précipité. Calculer sa constante d’équilibre sachant
que les ions Mg2* forment un complexe soluble
[MgY]? de constante globale de formation 8 = 1088
avec I’ion Y*~.

2. Quelle quantité minimale en ion Y#~ a-t-on introduite
pour observer cette disparition ?
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(D’apres CCP)
L’arséniate d’argent est peu soluble en solution aqueuse,
I’équilibre suivant est observé :

AgzAsOy, = 3Agt + AsO}~

L’acide arsénique est un triacide dont les pK, sont les sui-

vants : pK,, =2,2 ;pK,, =7,0 ; pK,, =11,6.

1. Une solution saturée d’arséniate d’argent dans 1’eau
pure a un pH égal a 9,05. Calculer la solubilité et le pro-
duit de solubilité K, de I’arséniate d’argent a 25 °C.

2. Le pH est maintenant fixé a 5,65 a 1’aide d’un tampon.
Calculer la solubilité de AgzAsOy.

(D’apres CCP)

A Vy =100 mL d’une solution S de chlorure de sodium

NaCl 2 la concentration Cy d’environ 2.10~2 mol.L-!, on

ajoute 1 mL d’une solution de chromate de potassium

K,CrOy4 a la concentration 2,5.103 mol.L-!. On dose

alors la solution par une solution de nitrate d’argent

AgNO;3 a la concentration C = 2,0.10~" mol.L™! jusqu’a

apparition d’un précipité jaune-orange.

1. Expliquer pourquoi la simple comparaison des valeurs
numériques des produits de solubilité ne permet pas de
comparer la solubilité des ces deux précipités.

2. Donner I’ordre d’apparition des précipités ?

3. On constate que la couleur rouge apparait lorsque la
chute de burette vaut 9,0 mL. Calculer la concentration
des ions chlorure Cj.

4. Calculer la concentration des ions Ag* lorsque le préci-
pité de chromate d’argent apparait. En déduire la préci-
sion théorique du dosage (définie comme le rapport
entre la quantité de titrant restant a I’équivalence a la
quantité de titrant introduit a 1I’équivalence).

5. Dans le protocole expérimental il est précisé que le pH
de la solution doit étre voisin de 7. Calculer la valeur
maximale acceptable du pH pour que le précipité
d’oxyde d’argent Ag,O n’apparaisse pas avant 1I’équiva-
lence de dosage.

6. Expliquer pourquoi le chromate d’argent peut se redis-
soudre en milieu acide.

7. On veut que la précision théorique du dosage soit au
moins de 2 %. Calculer la valeur minimale acceptable
du pH dans ces conditions.

Données thermodynamiques pK; (AgCl) =10 ;
K, (AgCrO,) = 12 ; pK,(HCrO, /CrO}") = 6,5 et
Ag0¢) + H,0 = 2Agt +20H™ avec K, = 10714,

TESTS & EXERCICES

Exprimer la solubilit¢ s de 1’acétate d’argent
(CH;COO0Ag(s)) en fonction du pH et distinguer deux cas

limites (appelés « asymptotiques ») pour exprimer le plus
simplement possible ps = —log(s) = f(pH).
On  donne pKs(CH;COOAg)) = 2,7 et

pK (CH;COOH/CH,COO") = 4,8.

Exprimer la solubilit€ s du carbonate de calcium CaCO, de
pKs = 8,3. Les deux pK, des couples acido-basiques de
dioxyde de carbone valent respectivement pK,; = 6,4 et
pK, = 10,3. Distinguer trois cas asymptotiques pour
exprimer le plus simplement possible ps = f(pH).

Soit une solution d’ions AI’* de concentration
1,0.1072 mol.L~! & laquelle on ajoute de la soude. Ce fai-
sant un précipit€ apparait (Al(OH)5). II est possible de dis-
soudre celui-ci en continuant a ajouter de la soude par for-
mation du complexe [Al(OH),]".

Remarque : Ce protocole constitue une facon de mettre en
évidence les ions A,

Le pKs de Al(OH); vaut 32 et la constante globale de for-

mation du complexe S, vaut 1034, Construire le diagram-
me d’existence du solide puis I’évolution de ps = f(pH) en
distinguant, le cas échéant, des cas asymptotiques.

Soit une solution d’ions Cu?* de concentration
1,0.103 mol.L! a laquelle on ajoute de la soude. Ce fai-
sant un précipité gélatineux d’une teinte bleue marquée
apparait (Cu(OH),). Il est possible de dissoudre celui-ci en
continuant a ajouter de la soude par formation du com-
plexe CuO%f. Le pKs de Cu(OH), vaut 18,8. Construire le
diagramme d’existence du solide puis 1’évolution de
ps = f(pH) en distinguant, le cas échéant, des cas asympto-
tiques.

On donne : Cu(OH), + 2H,0 = CuO3~ + 2H;0" avec pK;
=30,6.
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CORRIGES

Toutes les réponses sont vraies.

Toutes les réponses sont fausses.

Bonnes réponses : b. et c.

Bonne réponse : d.

a. pAg est parfaitement défini tout au long du dosage sauf pour
une chute de burette nulle (en théorie du moins, car en pratique,
pour une chute de burette nulle, la présence de 1’électrode de
mesure en argent introduit une petite quantité d’ions Ag™).

b. Lallure est une sigmoide.

Bonnes réponses : b. et d.

Bonnes réponses : b., c. et e.

1. Le produit de solubilit¢ de Mn(OH), est défini par I’équa-
tion bilan suivante :

Mn(OH), |= Mn>* +2 HO~
caractérisé par :

K, = [Mn**][HO"J*

L application numérique fournit : [HO™] = 4,5.10~° mol.L"!
et donc pH = 8,7.
2. Le produit de solubilit€ de Mn(OH); est défini par I’équa-

tion bilan suivante :

Mn(OH); | = Mn** + 3 HO~

caractérisé par :
Ky, = [Mn*+][HO

L’application numérique fournit : [HO™] = 5,8.10712 mol.L~!
et donc pH = 2,8.

3. Apres la précipitation de 99,99 % des ions Mn3*, on a
Mn3*]=10"*x 1,0- 1072 = 1,0 - 10~® mol.L~!. Par consé-
[Mn3*][HO 3, on a [HO] =
1,3.107'9 mol.L~! et donc pH = 4,1. Pour ne pas précipiter les

quent, puisque K,, =

ions Mn?*, il suffit que pH < 8,7. Le bon encadrement est :

4,1 < pH < 8,7

Méthode de Mohr

1. Les ions Ag™ et CI~ réagissent ensemble selon une réac-
tion quantitative d’équation :

Agt + Cl~ = AgCly,
1072 1072 0 mol
€ € 1072 mol

Les ions sont donc en équilibre avec le solide et on peut écrire :
K, =107 = ¢2
d’ou le résultat suivant :
€ =[AgT] = [CI7] = V107975 = 107488 mol.L-!

L’équilibre ayant lieu en solution est donc le suivant (solution
équivalente) :

AgCl,) = Agt + Cl™ K, =107

Cette réaction avance peu.
2. Si on introduit dans cette solution V ml de chromate de po-
tassium a 1 mol. L' :

a.’équation de la réaction prépondérante est la somme de deux
équations :

AgCl,, = Agt + cl- K, = 10757
1
24g" + CroO;” = AgCro, == 1019
52
2 ng 7,54
24gClyy + CrO; = AgCrO4, + 2CI° K=—1=10"
52
1072 0
1072 —2¢ x—& 3 28
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Mais au tout début de la précipitation du chromate
d’argent, on a [CIT]=2¢ = 107*% mol.L-!, donc
£ =6,59.107% mol.L 1.

b. En résolvant :

[P 4

C[Cro¥] x-—§&

RP

N'interviennent dans I'expression de la constante d'équilibre que les
especes dissoutes !

On trouve x = 6,18.10~% mol. Cela correspond 4 un volume
de 6,18 mL. Ce volume est a disposer dans le volume de 1 litre
que I’on doserait. Mais si la prise d’essai est de 10 mL (comme
bien souvent), soit 100 fois moins, il faudrait 0,062 mL ce qui
correspondrait & un peu plus d’un goutte.

3. Lafin du titrage est repérée lorsque le précipité blanc de chlo-
rure d’argent prend une teinte rose persistante (mélange du blanc
et du jaune/orange).

Solubilité du sulfite d’argent

1. Ecrivons I’équilibre de mise en solution en négligeant les
propriétés basiques de I’ion sulfite :

Ag2503(s) = 503_ i 2Ag+
e. i exces 0 0
e.f exces S 2s

Si I’équilibre est établi (si les 3 especes coexistent) alors on peut
écrire :

K, =[Ag" x [SO; ] = 4s* <= 5 =2.107° mol.L"!

2. Lorsque pH = 4, c’est I’espece HSO; qui prédomine de-
vant les autres espeéces ayant une activité acido-basique :
I’équation-bilan de la réaction doit faire apparaitre cette espece
(on appelle cette réaction une réaction prépondérante généra-
lisée, RPG). Pour ce faire, on suppose que [SO?] est négli-
geable devant les autres concentrations (ce qu’il faudra véri-
fier a posteriori).

Ag:S0s35) =  SO; + 24Ag*

SO0~  + H;0F = HSO; + HO0
AgS0s5) + H;0T =  HSO; + 24gT + H,0
exces 107+ 0 0 —
exces &):t S 2s -

le pH reste constant

La constante d’équilibre de la RPG vaut K =

10-135 x 1 = 10765,
K,
453 4 L
K = m <= s =2.107" mol.L~
3

3. L’anion S 0327 étant basique, il est normal qu’en abaissant
le pH, la solubilité augmente (voir dans le cours, I’énoncé du
principe de modération au paragraphe 8.3.3).

CORRIGES

L’eau de chaux
1. Sachant que la masse molaire de I’hydroxyde de calcium vaut
74 g.mol™!, la quantité de matiére introduite vaut :

37.1073

Nca(OH), = T =5.10"* mol

Par conséquent, les concentrations en présence sont :
[Ca’*] =5.10"% mol.L!
[OH"] = 1072 mol.L!

Le calcul du pOH est immédiat puisque pOH = —log[OH™]
=2, donc pH = 12. Il reste a calculer le quotient de réaction
et a le comparer au K, de Ca(OH), :

0, = [Ca**].[OH ? = 5.10~7

On voit que O, < K, il n’y a donc pas précipitation.

2. Voici le classement des couples acido-basiques en pré-
sence :

HO+ CO, HCO;~

f T ! I

1 | | | » K,
H,0 HCO; Co2"

0 63 10,3 14

Laréaction s’écrit (jusqu’a épuisement du dioxyde de carbone,
introduit en défaut) :

CO,, H,0 + OH~ = HCOj + H,0 avec K = 1077

La solution équivalente obtenue donne lieu au classement sui-
vant :

H,0+ co, H,0
| | I I > oK
I I I I > Pla
0 63 10,3 14

La réaction s’écrit (jusqu’'a épuisement de 1’ion hydrogéno-
carbonate, en défaut) :

HCO; 4+ OH™ = CO%™ + H,0 avec K’ = 10*7

Mais des que des ions CO%‘ apparaissent, ils sont susceptibles
de réagir avec les ions Ca’* présents selon :

1
CO3™ + Ca** = CaCO; avec K" = —— = 10°,

s
la réaction est quantitative.
Le bilan s’écrit :

Ca>* + CO,,H,0 + 20H~ = CaCO; + 2H,0
avec K” =107 = K.K' K"

3. Lorsque le précipité est présent, I’équilibre de contrdle
s’écrit :

CaCO; = Ca?* + CO3™ avec K = 10753
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Si on continue a faire barboter le dioxyde de carbone, CO, et

CO3~ étant incompatibles, réagissent selon :

CO0,,H,0 + CO3~ — 2HCO; avec K’ = 10*

Le bilan s’écrit (CO? étant en concentration tres inférieure aux
autres concentrations) :

CaCO; + CO,, H,0 = Ca?* + 2HCO; avec K" = 107*3

La réaction est déplacée dans le sens de formation des produits
a cause de I’exces de CO, qui barbote dans la solution.

Solubilité de ’hydroxyde de calcium
1. Ecrivons I’équation de la mise en solution de I’hydroxyde
de calcium :
Ca(OH)z(S) = (2212+ + 20H~
Calculons le quotient de réaction :

0, =[Ca®"] x [OH"]* = 1073 x (2.1073)2 = 1078

Cette valeur est inférieure au K, donc la solution reste limpide :
il n’y a pas de précipité.
2. Dans 100 mL de la solution précédente, on ajoute 0,1 mL
d’une solution d’acide oxalique H,C;O4, noté AH,, a
1,0.10~! mol.L~!. Les quantité de matiére en présence sont les
suivantes : nap, = 107> mol et npy- = 2.10~* mol.

a. Le diagramme de prédominance des especes acido-basiques
figure ci-dessous :

AH, AH™ A2-

P pH

1,25 4,30

b. Pour établir la composition de la solution équivalente, tra-
cons une échelle d’acidité :

! I I j oK,
0 AH- 8-
0 125 430 14

AH, et OH™ sont incompatibles et réagissent ensemble selon
une réaction prépondérante quantitative (RPQ) :

AH, + OH- = AH™ + H,0 avec K = 10'>7

Ilreste alorsn g, ~ Omoletnoy- = 1,9. 10~* mol. On a aussi
« fabriqué » nap- = 10~ mol.
HO* AH, AH- 1,0
| | | | Pk,
0,0 AH- N OH-
0 125 430 14

Mais AH™ et OH™ sont aussi incompatibles et réagissent en-
semble selon une RPQ :

AH™ + OH™ = A> + H,0 avec K’ = 10°7

A Tlissue, il reste n45- ~ 0 mol et npy- = 1,8.10~* mol. 1l
apparait aussiz 2~ = 107> mol. La composition de la solution
équivalente est alors : [OH ] =1,8.10 mol.L!,
[A%>7]=1,0.107* mol.L ! et [Ca®*t] = 1,0.10~ mol.LL.

c. Le précipité de Ca(O H ), ne se forme toujours pas alors que
le précipité de CaC, 0,4 (c’est-a-dire CaA) se forme puisque
le produit ionique vaut :

[Ca*"][A* ] =107 > K|,

On aurait pu s’en douter, 1’acide oxalique étant acide provoque
un abaissement du pH, I’hydroxyde de calcium ne peut pas se
former (voir dans le cours, I’énoncé du principe de modération
au paragraphe 8.3.3).

3. Pour résoudre simplement cette question, remplagons I’équa-
tion de mise en solution par une équation fictive :

CaAy) = Ca*t + A2~ avec sa constante fictive K/
A% représente la totalité des ions oxalate sous toutes ses formes.
[A] = [A* ]+ [AH ]+ [AH)]

2

K, * K, K,

=[A*7] (1 + ) =[A* Ja(h)

avec

Kaz Kaz Kﬂl

Le précipité est totalement dissous si [A*], = 107* mol.L™!
et [Ca®*] = 1072 mol.L! (si tout est en solution aqueuse).

K/ =K,, x a(h) = [A*"], x [Ca**] =107
a(h) =40 < pH =272

Influence de la complexation sur la solubilité
1. Il faut, en premier lieu, s’ assurer que le précipité est bien pré-
sent. Pour cela, calculons le quotient de réaction donné par :
1,0-1072 (2,0 (17 )2
X

, = [Mg?*] x [OH ]* =
Q- = [Mg™] x [OH"] 0.10 0.10

— 10—2,4
Comme Q, > K, le précipité est bien présent. L’équilibre de
controle s’écrit :

Mg(OH), | = Mg** 4+ 2 HO™ avec K, = 1010¢

Mg?2* est peu produit, mais fortement consommé par la réac-
tion d’équation bilan suivante :

Mg + Y+ = [MgY]> avec B = 10%3
L’équation bilan de la RPG décrivant le phénomene s’écrit donc :

Mg(OH), | +Y* = [MgY]*~ +2 HO™ avec
K=K =108
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2. Un tableau d’avancement (en mol) sur la RPG permet de ré-
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Faisons un bilan en concentration :

pondre a la question : 2
AgsAsO,|  HyO OH- | 3Agt | HAsO}
MgOH),| + Y+ = [MgYP* + 2HO- exces - s 3 s
ei 102 n 0 0 B ;
ef e n—-1072 102 2,102 avec K = ;Ko =27s

Au moment ou la derniere particule de solide disparait, la
constante d’équilibre est toujours vérifiée :

102 [/2-1072\?
(Y
0,1 0.1
n—102
0,1

K=

Dans I'expression de la constante d'équilibre, il faut utiliser les
concentrations et non pas les quantités de matiére.

On trouve alors 7 = 3,5.10~2 mole. On calcule ensuite [Mg?*] :

MgY]*~ 107!
gty = MEYPT
B x [Y*] 10%8 x 0,25
qui est bien négligeable devant les autres concentrations, jus-
tifiant a posteriori, I’approximation faite pour écrire la RPG.

= 1072 mol.L-1

A propos des sels d’arsenic

Commengons déja par tracer un diagramme de prédominance
des especes acido-basiques contenant I’arsenic :

H;As0 , H,AsO |

| I
22 7,0

HAsO,? - AsO 2~

i »oti

11,6

1. Lorsque le pH est fixé a 9,05, I’espece qui prédomine est
HAsO,™ . Par conséquent I’espece AsO,~ est minoritaire et
ne doit pas apparaitre dans I’équation de la réaction prépon-
dérante généralisée.

Le pH étant fixé (p H = 9,05), nous connaissons aussi pPOH
(pOH =4,95) c’est-a-dire [OH™] = 1,1.107° mol.L! et
par conséquent aussi s puisque s = [O H~]. On en déduit na-
turellement la valeur de K, = 27;:—'(3 =1,2.1072! ¢’est-a-dire
pK,; =20,9.

2. Maintenant le pH est fixé a 5,65 et I’espece majoritaire conte-
nant de I’arsénic est H,As O, :

AgzAsOy = 3Ag" + AsO;~ K, =102
AsO;” + H' = HAsO;~ % = 10"
1
HAsO;” + H* = H,AsO, — =10’
K,
Ag3AsO, + 2H' = 3Ag" + H,AsO; K = 107> = g
Faisons un bilan de concentrations :
AggAS 04 2H* 3Ag+ H2A504_
exces 10736 3s S
——
constante

Ag3AsOy = 3Ag" + AsO;~ K,
1
AsO;” +H* = HAsO;~ — =106
3
_ K
AgzAsO, + H = 3Agt + HAsO; K = =
3

Mais comme on est en milieu basique, il vaut mieux équilibrer
cette équation avec des ions O H ™.

o= K
AgzAsO, + H = 3Agt + HAsO; K = =
3
H,0 = H* + OH~ K,
AgzAsOy + H,0 = OH™ + 3Agt + HAsO}™
K,
K=K,
K3

avec K = 25 & 5 = 1,65.10"* mol.L"!
Méthode de Mohr

1. La steechiométrie des deux sels n’est pas la méme : 1’ex-
pression des produits de solubilité non plus (voir paragraphe
8.2.5).

2. Construisons une échelle de donneur d’ion argent pour une
particule échangée :

0

1/2 (AgZCrO4) AgCl
|

Lk,
6 10

C’est le chlorure d’argent qui apparait en premier et cela, des
la premiere goutte de nitrate d’argent versée selon 1’équation-
bilan : Ag™ + ClI~ = AgCl.

3.0na C x V,, = Cy x V. On trouve Cy = 0,018 mol.L-\.

La concentration de la solution de CI~ vaut 1,8.10~2 mol.L-!.

4. Lorsque le précipité de chromate d’argent apparait,
K, = [AgT’[CrOF ] avec [CrO;7] = 2,5.107° mol.L!si
I’on néglige la dilution, ¢’est-a-dire [Ag*] = 2.10~* mol.L!.
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D’ou :
n,,+ =100.107% x 2.107* = 2.10~> mol
Agreslanl

g+ =9.10"% x 2.107! = 1,8.10~% mol

Agimmduh
la précision du dosage est 1,1 %.
5. A I’équivalence, [Agt] = 2.10~* mol.L-! (si I'on néglige

la dilution au cours du dosage). L’équilibre de mise en solu-
tion suivant :

Ag0,H,0 =2Ag* +20H- K,

permet de calculer [O H ~] lorsque 1’oxyde d’argent apparait :

[OH™] = /[Af—;Jz =9,95.10"5 mol.L!

soitpH < 10 (cette limite correspond au pH au-dessus duquel
le précipité d’hydroxyde d’argent apparait).

6. En milieu acide le précipité de chromate d’argent peut se re-
dissoudre a cause de la suite de réactions suivantes :

Ag,CrO, = 2Ag* + CrO}™  avec K, =107
1

CrO}™ + Ht = HCrO; avec K = = = 1095

AgCrO4 + HY = 2Agt + HCrO; avec K = 1073

L’ion CrOif est, dans des conditions acides, minoritaire de-
vant les autres, d’ou I’équation-bilan de la réaction prépondé-
rante €crite ci-dessus.

7. Si ’on souhaite une précision de 2 %, il faut
que [Ag*]<3,6.10* mol.L~! et par conséquent
[CrOf‘] > 7,72.10~° mol.L-!. Comme on avait introduit
[CrO;7]1~2,5.107° mol.L-!,ona:

[HCrO;]=(2,5.107%) — (7,72.107%) = 1,73.107> mol.L™!

r 2=
En appliquant larelationpH = pK, + log([f C%_J]),on trouve
4
assez simplement :
h <7.1077 mol.L!, c’est-a-dire pH > 6,15

Pour conclure, les conditions de pH optimales pour mener ce
type de dosage sont les suivantes :

6,15 < pH < 10

Solubilité de I’acétate d’argent
Il faut procéder en deux étapes :

* On exprime la solubilité de deux manieres avec des bilans
séparés sur les anions et les cations. Dans une solution
saturée en acétate d’argent, le solide passé en solution se

retrouve sous la forme d’ions Ag* d’une part et sous forme

CH,COO™ et CH;COOH (selon le pH) d’autre part. On peut
donc écrire simplement :

s = [Ag*] = [CH,COO] + [CH,COOH]

* On utilise des constantes d’équilibre pertinentes pour expri-
mer s en fonction de 4 :

[CH;COO~] x h

Comme K, = [CH,COOH] I’expression précédente
s’écrit :
h
s = [CH;COO] x (1 + K

A partir de I’expression du K; = [Ag"][CH;COO], on
tire :

52

1 ale h
— K,
relatif a CH3CO, -
®  relatif 4 CH3CO,H
soit :
K,
= — h+ K,
K. —
——

N relatif a CH}CO;
relatif a CH3CO,H

Pour représenter graphiquement s en fonction du pH, une
étude asymptotique suffit :

* Lorsque pH < pK - 1, [CH;COOH] > [CH,COO] et donc
s ~ [CH;COOH] :

N/Ksh it ~ ll—l—lH
s K, soit ps , 2p

e Lorsque pH > pK, + 1, [CH;COOH] < [CH;COO] et
donc s &~ [CH,COOT] :

s~ /Ky soit ps~1,4
Ces deux droites constituent le tracé asymptotique de
ps = f(pH):

ps
141

12+

14

0.8+

0.6+

041

024+

T 3 4 5 6 7 8
pH
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Ces deux droites ont un point d’intersection dont 1’abscisse
vaut 4,8 c’est-a-dire le pK, du couple acido-basique. Bien

entendu, entre pK, — 1 et pK + 1 I’évolution n’est pas affine

et il faut utiliser la relation exacte. La représentation gra-
phique est la suivante :

0.8+

0.6+

041

0.2+

Le domaine situé en dessous de la courbe correspond a une
situation hors équilibre pour laquelle la concentration serait
supérieure a la solubilité du solide. Tant que I’on se trouve au-
dessus de la courbe, la solution n’est pas saturée. Sur la cour-
be, la solution est saturée et la concentration est égale a la
solubilité.

Solubilité du carbonate de calcium
Il faut procéder en deux étapes :

* On exprime la solubilité de deux manieres avec des bilans
séparés sur les anions et les cations. Dans une solution satu-
rée en carbonate de calcium, la totalité du solide passé en

solution se retrouve sous la forme d’ions Ca?* d’une part et
sous forme H,CO;, HCO3 et CO?%™ (selon le pH) d’autre

part. On peut donc écrire simplement :
s = [Ca’*] = [H,CO3] 4 [HCO; ] + [CO37], d’oi :
*Le K et les constantes d’acidité (K, et K,,) permettent
d’écrire :
h? h

— +1
K, K., + +1

= [CO%~
s [ 3 1 x( Kaz

A partir de I’expression du K; = [Ca2+][CO§7], on tire :

2

s
K, =
h: arF h + 1
K., K, K., —
—_— — relatif a CO3~

relatif 2 HyCO3  relatif 2 HCO;

CORRIGES

soit :
K R
= s X
Ka| Kaz Kaz
—_——— S—— relatif a C0§7
relatif & HyCO3  reladif a HCO; ‘

Il est possible de simplifier le probléme en envisageant trois
domaines de pH :

* Lorsque pH < pK,, — 1, H,CO; prédomine et par consé-
quent s ~ [H,COs].

L’expression  ci-dessus  se  simplifie  ainsi
h2
s~ Ky x( ) soit
Ky Ko,
ps~pH —42

* Lorsque pK,, + 1<pH <pK,, — 1, HCO; prédomine et par
conséquent s ~ [HCO5 ]. L’expression ci-dessus se simpli-

/ h
fie ainsi : s & | K; x (—) soit
K.,

1
~—-pH —1
ps 217

* Lorsque pH >pK,, + 1, CO%‘ prédomine et par conséquent
s ~ [COT].
L’expression ci-dessus se simplifie ainsi : s &~ /K soit

1
ps ~ EPKS ~ 4,2

Ces trois droites constituent le tracé asymptotique de
ps = f(pH):

ps
454

Ty 6 5 10 12

L’intersection des différentes droites se fait pour des points
d’abscisse pK,, et pK,,. Pour des valeurs du pH proches des
pK,, I'évolution n’est plus affine et il faut utiliser 1’expres-
sion complete de s en fonction de i (voir ci-dessous 1’allure
de la courbe en gras) :
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ps
454

Etude de la solubilité de I’hydroxyde d’alumi-

nium
Lorsque le premier grain de précipité apparait, on a :

K, = 1073 = [AP*][OH ®
correspondant a pH = 4,0.
En continuant 1’ajout de base, le dernier grain de précipité
disparait par la réaction suivante :
Al(OH); + OH™ = [AI(OH)4]~
et la relation suivante est encore vérifiée :
1,0-1072

—
[AL(OH)4]7]

K=K x fB4s= , d’ou pH =10,0

Il reste a aborder ce qui se passe lorsque le pH est compris

entre 4,0 et 10,0.

Lorsque le solide est présent, sa solubilit¢ vaut (il faut
prendre en compte toutes les formes solubles de I’ion alumi-
nium : AI** « nu » et complexé [AI(OH),]7) :

s = [AI**] +[A1(OH),]7]

Le produit de solubilité étant vérifié, les relations précédentes
sont toujours vérifiées :

K, K
3+ _ s _ S
A =05 =%
— KS;B4K¢>
et [[AI(OH)4]7] = K Bsow = Y
par conséquent, on a :
KR K,BsK,
e I
—— —
relatif 3 AB+ relatif a [AI(OH)4]~
Une valeur de % existe pour laquelle s est extrémale. En
ds(h)

résolvant = 0, on trouve cette valeur (qui correspond a

un minimum de solubilit€) : pH, = 5,6.

* Lorsque [AI**] > 10 x [Al(OH) 471, ¢’est-a-dire :

K.h?

K

K.Y:B4K('

> 10 x

3

N
> par
e

K

on trouve que pH < 5,2. On a alors s ~ [A}*] =

conséquent ps = 3pH — 10.
* Lorsque [[AI(OH),]7] > 10 x [AI3*], ¢’est-a-dire :

KS,B4Ke 10 Ksh3
> X
h K3}
on trouve que pH > 5,8. On a alors s ~ [[AI(OH),]7] =
KsﬂétKe
h

Le tracé asymptotique de ps = — log(s) = fipH) est représenté
ci-dessous :

, par conséquent ps = 12 — pH.

g 4 6 oH 8 10 12
L’évolution complete est présentée sur la figure suivante :

ps

)
1
o

pH :
Etude de la solubilité de I’hydroxyde de cuivre
Lorsque le premier grain de précipité apparait, on a :

Ks — 10—18,8 - [Cu2+][OH—]2
correspondant a pOH = 7.9, soit pH = 6,1.
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En continuant I’ajout de base, le dernier grain de précipité
disparait par la réaction suivante :

Cu(OH), + 2 H,0 = CuO3™ + 2 H,0* K] = 107306
2H,;0*+2HO =4H,0 K, =10%

Cu(OH), + 2 HO" = Cu0; +2 H,0 K=102°
et la relation suivante est encore vérifiée :

1,0-1073
—_——
_ [Cu037]

K .

, d’ott pH = 13,8

Le précipité n’existe qu’a partir de pH = 6,1 et jusqu’a pH =
13,8. 1l reste a aborder ce qui se passe lorsque le pH est
compris entre ces deux valeurs.

Le solide étant présent, sa solubilité vaut (il faut prendre en
compte toutes les formes solubles de Iion cuivre : Cu2*
«nu » et complexé CuO%‘) :

s = [Cu?**] + [Cu03]

Le produit de solubilité étant vérifié, les relations précédentes
sont toujours vérifiées :

K, Kn?
2. _ S_ §
=0 =%

KK?
h2

et [CuO} | =Kao? =

par conséquent, on a :

KR KK>
=k vt m
\,e_/ =

relatif 3 Cu2+ relatif a CuOg’
Une valeur de & (soit pH,, le pH correspondant) existe pour
laquelle s est extrémale.
Dérivons I’expression précédente par rapport a & :
ds(h) _ 2Kh 2KKL,2

dh K? h3
ds(h)

En résolvant = 0, on trouve cette valeur (qui corres-

pond a un minimum de solubilité) : h = 1,1.10° mol.L-!, soit
pH,, ~ 10,0.

* Lorsque [Cu?*] > 10 X[CuO%f], c’est-a-dire :

K,h? KK?2
— > 10 x d
K? h?

e

CORRIGES

2

I 2+ = il

on trouve que pH < 9,7. On a alors s ~ [Cu™"] K2 , par
conséquent ps = 2pH — 9.7.

* Lorsque [CuO%‘] > 10 x [Cu®*], ¢’est-a-dire :

KK? K.h?
i > 10 x X2
2, KKZ

on trouve que pH > 10,2. On a alors s ~ [CuO;" ] = PR

par conséquent ps = 30,6 — 2pH.

Le tracé asymptotique de ps = — log(s) = fipH) est représenté
ci-dessous :

10 12 14

9]
]
=N
©
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d’oxydo-réduction

Bl Plgn MR |htroduction

9.1 Echange d'électrons 204 Ce chapitre propose une étude quantitative des phénomenes rédox par la méthode

9.2 Définitions de la réaction prépondérante et 1’étude d’un titrage d’oxydo-réduction
fondamentales 205

9.5 Nombres d'oxydation 205
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9.5 Pile électrochimique 210 Prérequis
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9.7 Relation de Nernst 212
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des réactions rédox 212 »  Déterminer I’état d’équilibre de n’importe quelle solution aqueuse siége d’une
9.9 Méthode réaction rédox par la méthode de la réaction prépondérante. Appliquer ces
de la réaction résultats aux dosages d’oxydo-réduction.
prépondérante 214
9.10 Calcul d'un potentiel
standard inconnu 215
9.11 Dosage rédox 217
Tests et exercices 220
Corrigés des exercices 224

= 0| Echange d'électrons

La particule échangée est maintenant 1’électron (on retrouve le cas des échanges de pro-
tons car quel que soit le probleme d’oxydo-réduction, la particule échangée reste la
méme). Ce transfert a lieu entre un donneur et un accepteur. L’électron libre n’existe
pas en solution aqueuse.
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accepteur

—~ =
Red; + Ox, = 0x;+Red;
—_——

donneur
par exemple :
accepteur
——
Zn(s) + Cu*t = Cu(s) +Zn*t
——
donneur

s 9.2 Définitions fondamentales

* Un oxydant est une espece capable de capter des électrons.

* Un réducteur est une espece capable de céder des €lectrons. Ces transferts élec-
troniques sont représentés de facon symbolique par une demi-équation de la forme :

Ox + ne” = Red

* Un couple oxydant-réducteur est un couple dont les membres sont liés par une rela-
tion d’échange électronique. Ce couple est le plus souvent (mais pas convention-
nellement) noté sous la forme Ox/Red.

9.2.1 Vocabulaire

L’espece « Ox » d’un couple oxydant-réducteur subit une réduction (gain d’électrons)
lors de la transformation Ox 4+ ne™ = Red tandis que « Red » subit une oxydation
(perte d’électrons) lors de la transformation Red = Ox + ne™.

9.2.2 Réaction d’oxydoréduction

i G e Peue Gwe Une réaction d’oxydo-réduction est une réaction d’échange électronique entre le don-
/
;

/| décomposé en deux demi-  neur d’un couple et I’accepteur d’un autre couple. L’équation de la réaction prend la
équations ne faisant intervenir  forme suivante :
qu’un seul couple a la fois.

aOx; + BRed; = aRed; + BOx;

s 9.5 Nombres d’oxydation

La compréhension et 1’assimilation de ce paragraphe est déterminante pour la suite. Ne
passez pas aux paragraphes suivants si ces notions de nombre d’oxydation et d’équili-
brage d’équation rédox ne sont pas parfaitement sues
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9.3.1

9.3.2

La somme algébrique des n. o
des atomes constitutifs d'une
molécule est égal a zéro. Ce
résultat est général.

Définition

Le nombre d’oxydation (n. o.) est une quantité formelle caractérisant I’état d’oxy-
dation d’un élément chimique engagé dans un ion ou une molécule. Il s’agit de la
charge que porterait un atome de cet élément si les électrons de chaque liaison étaient
attribués a 1’atome lié€ le plus électronégatif. Un nombre d’oxydation est générale-
ment écrit en chiffres romains.

Détermination des n. o
Molécule diatomique homonucléaire (exemple CL)) :

Le doublet d’électrons formant la liaison de valence est réparti également entre les deux
atomes qui sont de méme nature, par conséquent aucune charge formelle ne peut étre
attribuée a I’atome de chlore. Le n.o du chlore est ici égal a zéro.

Molécule diatomique hétéronucléaire (exemple HC) :

Le doublet liant est formellement attribué a 1’atome le plus électronégatif (le chlore) qui
possede donc autour de lui un électron de plus que le nombre habituel (ses 7 électrons
de valence + celui venant de I’hydrogeéne par la liaison de valence). Le n. o du chlore
vaut alors — I et celui de I’hydrogeéne + I.

Molécule hétéronucléaire (exemple H,0) :

Les deux atomes d’hydrogene jouent le méme role structural, on attribue les électrons
de leur liaison a I’atome d’oxygene qui possedera par conséquent deux électrons de plus
que ses 6 électrons de valence habituels, son nombre d’oxydation vaudra alors — II.
Chaque hydrogeéne aura un nombre d’oxydation + L.

Molécule hétéronucléaire (exemple H,0,) :

Les deux atomes d’hydrogene jouent le méme role, les deux atomes d’oxygene jouent
aussi le méme rdle (mais différent de celui des atomes d’hydrogene !). Pour cette molé-
cule, il faut savoir si les deux atomes d’oxygene sont liés ou pas. Voici le schéma de
Lewis de cette molécule (peroxyde d’hydrogene) :

_H

0—O0
7/ —
H

Les deux atomes d’oxygene étant liés I’un a 1’autre, on ne peut leur attribuer que les
électrons de la liaison de valence des deux atomes d’hydrogene. Par conséquent, le n. o
des atomes d’oxygene vaut — I. Celui des atomes d’hydrogene vaut + 1.

Molécule hétéronucléaire (exemple CH;CO,H) :

Les deux atomes d’oxygene ne jouent pas le méme role structural, ni certains atomes
d’hydrogene, ni les atomes de carbone. Il faut disposer du schéma de Lewis de 1’acide
éthanoique :
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| &
H—C

I
H =

Les points noirs ont été ajoutés pour visualiser les électrons des liaisons de valence. En
ce qui concerne I’atome de carbone bleu clair : Il a perdu trois électrons (ceux partici-
pant aux liaisons avec les atomes d’oxygene), son n. o vaut + III. En ce qui concerne
I’atome de carbone bleu foncé : Il a gagné trois électrons (ceux participant aux liaisons
avec les atomes d’hydrogene), son n. o vaut — III. Les atomes d’oxygene sont a — II et
les atomes d’hydrogene a + 1.

Les ions simples

Le n. o est égal a la charge de I’ion (Nat: +1; Ca’t . +1[;S* :-1I;Cl” : - D).

Les ions polyatomiques

Exemple 1 —> SO;~

Les 4 atomes d’oxygene jouent le méme role et il n’y a pas de liaison O-O. Ils sont
tous — II et par conséquent I’atome de soufre est + VI.

Exemple 2 — MnO,
Les 4 atomes d’oxygene jouent le méme rodle et il n’y a pas de liaison O-O. Ils sont

tous — II et par conséquent I’atome de manganese est + VII.

L’ensemble de ces régles a permis de déterminer un n.o. pratiquement constant pour
quelques éléments tres couramment utilisés en chimie :

Elément n. o (le plus fréquent) Remarque
H +1 — I dans les hydrures (NaH, LiH, etc.)
OetS -1 — I dans les liaisons O-O (ou S-S)
Halogenes -1 + [ dans les composés interhalogénés
Meétaux alcalins +1 (ICl1, CIB)
Alcalino-terreux + 11

+ Un élément qui subit une oxydation voit son nombre d'oxydation augmenter ;
+ Un élément qui subit une réduction voit son nombre d'oxydation diminuer ;

+ Lors d’une réaction rédox, la variation du nombre d’oxydation de I'élément réduit (oxydé) est
négative (positive), elle correspond au nombre d'électrons échangés entre les deux especes :
la somme de ces deux variations doit étre nulle.

Application a 'équilibrage des demi-équations
et des équations rédox

Les demi-équations rédox

Nous allons illustrer cette partie avec quelques exemples :
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Cas du couple 105 /1™

Ecrire de part et d’autre la forme oxydée puis la forme réduite en veillant a respecter
la conservation de la matiere pour I’élément qui subit la variation du n. o. Dans notre
cas, ce point n’est pas a effectuer :

10; =1~

Calculer le nombre d’oxydation (+ V pour I’iode a gauche et — I pour I’iode a droite).
Iy a un écart de 6. Il faut donc rajouter a gauche 6 électrons pour équilibrer d’un point
de vue rédox :

10; +6e” =17

Equilibrer les charges avec des ions HT par défaut. Dans notre cas, il en faut 6 a
gauche :

107 +6¢~ +6H =1~
Enfin, équilibrer la matiére avec de I’eau. Dans notre cas il faut 3H,O a droite :

I0; +6e¢” +6H+ =1 +3H,0

Cas du couple HCIO/Cl,

Nous suivons le méme canevas que ci-dessus :

2HCIO =Cl,

Il faut respecter la conservation de la matiere pour 1I’élément qui subit la variation du
n. 0. (C1) d’ou le coefficient 2. A gauche, on a + I pour le chlore et  droite, on a 0 pour
le méme élément. Il y a donc un écart de 1 unité de n. o. par atome de chlore, il faut
donc rajouter 2 électrons a gauche :

2HCIO+-2¢~ =Cl,

Equilibrer les charges avec des ions HT par défaut. Dans notre cas, il en faut 2
gauche :

2HCIO+2e¢~ +2HT =Cl,
Enfin, équilibrer la matiére avec de I’eau. Dans notre cas il faut 2 H,O a droite :

2HCIO +2e¢~ +2H" =Cl, +2H,0

Cas du couple Cr,0% /Cr¥*

Nous suivons le méme canevas que ci-dessus :
Cr,05~ =2Cr*

Le chrome a gauche est a + VI et a droite + III. Il y a trois unités d’écart par atome
de chrome, soit 6 (2 X 3) en tout (puisqu’il y a 2 atomes de chrome) :

Cry07~ +6e~ =2CrT
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puis :

Cr,05” +6e~+14H =2Cr* + 7TH,0

Les équations rédox

On établit les deux demi-équations rédox relatives a chaque couple. On les écrit dans le
sens ou elles se déroulent et on les additionne apres les avoir éventuellement multipliées
par un coefficient pour que le nombre d’électrons cédés soit égal au nombre d’électrons
captés. Voici I’exemple de ’oxydation des ions ferreux (Fe?™) par les ions permanga-
nate (MnO, ) :

Fe’t = Fe’T + le  (— x5)

MnO, +8HT +5¢~ = Mn*" +4H,0

MnO; + 8HT + 5Fe?t = Mn** +4H,0 + 5Fe*t

Les électrons n’existant pas en solution aqueuse, ils ne doivent pas apparaitre dans I'écriture
d’une équation-bilan.

9.3.4 Définitions

Réaction de dismutation

Au cours d’une réaction rédox si le nombre d’oxydation d’un méme élément aug-
mente et diminue simultanément, il s’agit d’une réaction de dismutation.

Exemple
Cu™ + Cut = Cug + Cu**t

L’élément cuivre évolue d’un nombre d’oxydation + I vers O et + II.

Réaction de médiamutation

Au cours d’une réaction rédox, si un élément chimique présent sous deux nombres
d’oxydation différents évolue en une espece contenant I’élément chimique a un
nombre d’oxydation intermédiaire, il s’agit d’une médiamutation (ou rétrodismu-

tation).

Exemple
2H,0 +2MnO; +3Mn*" = 5Mn0O, +4H*

Le nombre d’oxydation du manganese évolue de +VII et +IT a +IV.
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e 9.4 Cellule électrochimique

Pour envisager une étude quantitative de 1’oxydoréduction, il faut comparer des oxy-
dants entre eux, ou des réducteurs entre eux, c’est-a-dire mesurer un « pouvoir oxy-
dant » ou un « pouvoir réducteur ». Dans ce but, on utilise, notamment, des électrodes
métalliques dont voici deux exemples :

 Une lame de fer qui plonge dans une solution d’ions Fe’* ;

* Un fil de platine qui plonge dans une solution d’ions Fe?>* et d’ions Fe**.

On appelle ces électrodes des demi-piles.

= 9.5 Pile électrochimique

En associant entre elles différentes demi-piles, on constitue une cellule électrochi-
mique pouvant fonctionner en générateur (pile) ou en récepteur (électrolyseur). Un
exemple d’une pile est la pile Daniell vue en terminale S. Elle est constituée d’une demi-
pile associant une lame de zinc baignant dans une solution de sulfate de zinc (II) et
d’une demi-pile associant une lame de cuivre baignant dans une solution de sulfate de
cuivre (II). Les deux demi-piles sont reliées par un pont salin électrolytique. Pour cette
pile, une représentation est la suivante :

Zﬂ(s) | Zn2+ SO%‘ EE SOZ( Cu2+ | Cll(s)

Circuit extérieur

Au pdle ©, on observe une réaction d’oxydation :

Zn(p)= Zn’t42e~

Une électrode siege d’une oxydation est appelée anode.
Au pdle @, on observe une réaction de réduction :

Cult42e = Cuy)

Une électrode siege d’une réduction est appelée cathode.
La réaction d’oxydoréduction globale traduisant le fonctionnement de la pile est une
combinaison linéaire de ces deux demi-équations :

Zn + Cu*t = Cu + Zn?t

On I’appelle réaction électrochimique. En fait, il ne s’agit pas d’une réaction propre-
ment dite, mais d’un bilan effectif de matiere et de charge.

En appelant Vp le potentiel électrique de 1’électrode de droite et Vi le potentiel élec-
trique de I’électrode de gauche lorsque la cellule est en circuit ouvert (i = 0), la force
électromotrice de cette pile est par définition :

&=Vp — Vg
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En pratique, elle se mesure avec un voltmetre électronique a haute impédance d’entrée.
Lorsque tous les constituants sont dans les conditions standard, & est la force électro-
motrice standard ¢’ de la cellule électrochimique.

7 Les conditions standard correspondent & une situation ou la pression P vaut P° = 1
A bar quelle que soit la température.

e 9.6 Potentiel d’électrode
ou potentiel d’oxydoréduction

Une telle électrode est difficile
a réaliser expérimentalement.
Il existe d'autres électrodes de
référence dont le potentiel est
parfaitement connu par
rapport a I'ESH. C'est le cas de
|"électrode au calomel, saturée
en KCl, notée ECS dont voici un

schéma :

Mercure (H;
| (Hg)

Y

cristaux de KCl en exces

calomel

(HgCl) |

solution saturée de KCI

bouchon poreux
imprégné de KCI
saturé

pastille poreuse

Cette électrode met en jeu le

couple Hg2Clz (g /Hg ) :

2Hg(()+2C|7 =
Hg2Clyg+2e ™

Le potentiel de I'ECS vaut
+0,246 V (a 298 K) par
rapport a celui de I'ESH.

Seules les différences de
potentiel sont mesurables. Le
potentiel d’une électrode ne
peut se mesurer que par rap-
port a celui d’une électrode de
référence.

On a décidé (il s’agit d’une
convention) qu’une électrode
particuliere  serait  prise
comme référence, il s’agit de ®
I’électrode standard a °
hydrogene (ESH) :

H,
sous 1 bar

solution de pH = 0 | platine « platiné »

infiniment diluée

La schématisation de cette électrode est la suivante :

Pt | Hy(g) (1 bar) | H3O+(1 moLL™")

Elle met en jeu le couple Hz; 2 /Ha et sa demi-équation associée est :
= = _ 1
H(aq) +e = 3 H2

L’association de cette demi-pile avec une autre demi-pile faisant intervenir un autre
couple rédox constitue une cellule électrochimique. On peut mesurer, a ses bornes, la
différence de potentiel a I’aide d’un voltmetre électronique : il s’agit du potentiel rédox
du couple en question, la grandeur est algébrique.

Si les especes du couple rédox étudié sont dans leur état standard, on mesure le poten-
tiel standard d’oxydoréduction du couple Ox/Red a une température donnée, on le
note :

E°(Ox/Red)

Cette grandeur qui ne dépend que de la nature de Ox et Red est une constante caracté-
ristique d’un couple Ox/Red donné.
De cette définition du potentiel redox, il résulte qu’a toute température :

E'(H*/H,) = 0V
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e 9.7 Relation de Nernst

L'équation de Nernst ne s'ap-
plique qu’a une électrode non
parcourue par un courant élec-
trique (équilibre électrochi-
mique)

Pour appliquer I'équation de
Nernst a partir d’'une demi-
équation rédox, il faut écrire
celle-ci équilibrée avec des ions
H* (et jamais HO™ méme si le
milieu est basique) car les
potentiels standard utilisés en
pratique sont des potentiels
standard a pH = 0.

In(10) ~ 2,3

2,3RT .
—— ~ 0,06 4298 K.

Z

et

On se placera toujours dans la
suite a 298 K.

4 7
Enonce

Pour le couple rédox suivant :
MnO; +8H' +5¢~ = Mn*>" +4H,0

I’expression du potentiel par rapport a 1’électrode standard a hydrogene s’écrit :

RT

/5 -
5.9

= E? +

MnO, /Mn** MnO; /Mn**

[MnO, | [HH]®
Ln ( 7[Mn2 +] )

-, Cette relation sera démontrée en deuxiéme année. Lorsque des composés gazeux inter-
] viennent dans la demi-équation bilan, ils apparaissent sous la forme de leur pression
exprimée en bar dans la relation de Nernst. Les solides n'apparaissent pas dans la relation.

Détail des différents termes :

¢ R : Constante des gaz parfaits (8,314 J.mol-'.K™1)

¢ .7 : Nombre de Faraday (96 500 C.mol ")

* 5 : Nombre d’électrons impliqués dans la demi-équation-bilan

Formule usuelle 2 298 K

Pour le méme couple que ci-dessus, 1’expression du potentiel par rapport a I’électrode
standard a hydrogene s’écrit :

—1HT8
Fu = B+ 22 tog (M)

MnO, /Mn?t MnO; /Mn2+ 5 [Mn2+]

m—— 0.8 Prévision des réactions rédox

9.6.1

Quotient de réaction

Soit un couple Ox;/Red; de potentiel d’oxydoréduction E;, et un couple Ox;,/Red, de
potentiel d’oxydoréduction E; caractérisés par les demi-équations suivantes :

Ox; + nme~ = Red,
Ox; + nye™ = Red,

Sans restreindre la généralité, on suppose que E; > E. A I’aide de ces deux couples,
on réalise une pile : le couple 1 constitue la demi-pile de « droite » (pOle @) et le couple
2 constitue la demi-pile de « gauche » (pdle &). Les quatre constituants sont alors pré-
sents (par paire) mais dans des compartiments séparés.
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Dans la puissance de 10 appa-
rait la différence E) — ES qui
correspond a la différence du
potentiel du couple dont I'oxy-
dant figure parmi les réactifs et
du potentiel du couple dont
I'oxydant figure parmi les pro-
duits de I’équation-bilan.

Le plus souvent, les transfor-
mations associées aux réactions
d’oxydo-réduction peuvent
étre considérées comme quan-
titatives.
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} } E (V)
on | [0
EZ El

Les donneurs d’électron sont situés sur la partie supérieure du diagramme et les accep-
teurs en dessous. La mesure de la force électromotrice (f.é.m.) est donnée par
E = E| — E;. Le signe de celle-ci est positif et permet de connaitre le sens spontané
d’évolution du systeme (donné d’ailleurs par la fleche descendante ci-dessus).
L’équation-bilan de la réaction s’écrit donc :

n20x1 + anedz = 1’12RCd1 + H10X2
On peut écrire le quotient de réaction Q associé a cette équation-bilan :
_ [Red; ]2 [Ox,]™
 [Ox)]™[Redy ™

Pour les deux couples, les deux relations de Nernst s’écrivent :

B gy 006 0x]

= 0O

LT T %% Redy]
0,06 [Ox5]

E, = EY 1

2=t T % Redy

En multipliant par n; x n, chacune de ces deux relations de Nernst, et en soustrayant
membre a membre les deux relations obtenues, il vient :

nm(E; — Ep) = ninp (B9 — EY) + 0,06 log Q

Cette relation nous permettra de prévoir 1I’évolution d’un systeme hors équilibre.

équilibre chimique du systeéme : constante d’équilibre

Lorsque 1’équilibre chimique est atteint, la pile ne débite plus de courant : la différen-
ce des potentiels a ses bornes est donc nécessairement nulle, ce qui se traduit par 1’éga-
lité des potentiels des deux couples. Or, selon la loi de Guldberg et Waage, le quotient
de réaction a 1’équilibre chimique est égal a la constante d’équilibre. D’apres la rela-
tion précédente ci-dessus, on obtient :

0= nlnz(Eg - E?) + 0,06 log K°
d’ou I’on tire la relation :

npn
K = 100.06 &1~

Retenons que n = njn, représente le nombre total d’électrons échangés au cours de la
réaction.
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9.6.3

9.6.4

Evolution 3 partir d’une situation hors équilibre

Pour connaitre le sens d’évolution spontané d’un systeme, a partir d’un état initial hors
équilibre, il faut comparer le quotient de réaction initial a la constante d’équilibre. A
partir des relations précédentes :

KO
nlng(El — Eg) = 0,06 lOg <6)

* Supposons qu’a I’état initial, on ait E; > E,, alors la relation ci-dessus montre que

K° > Qjpiriar. Par conséquent, la transformation va se dérouler dans le sens d’une
augmentation de 1’avancement, c’est-a-dire qu’elle s’effectue dans le sens suivant :

I‘leXl + aned2 = anedl + n10x2

* Supposons qu’a I’état initial E; < E,, alors on a K® < Qjpisial- La transformation se
déroule dans le sens ou I’avancement décroit :

H10X2 + ngRedl = IllRCdz + IleXl

Résumé

Le signe de E; — E, fixe le sens de réaction qui correspond a I’évolution spontanée du
systeme vers son état d’équilibre. Toutefois, bien souvent, ce signe est le méme que
celui de EY — ES indépendant des conditions initiales. L’écart des potentiels standard
fixe la valeur de la constante d’équilibre et donc la proportion relative de chacune des
especes a I’état d’équilibre final.

La réaction naturelle qui se produit est la réaction entre I’oxydant le plus fort (corres-
pondant au potentiel rédox le plus élevé) avec le réducteur le plus fort (correspondant
au potentiel rédox le plus faible). La réaction se poursuit tant que les deux potentiels
sont différents ou que 1’un des réactifs n’a pas été enticrement consommé. Lorsque le
systeme est a I’équilibre, tous les couples présents ont le méme potentiel rédox.

e 9.9 Méthode de la réaction prépondérante

En tragant une échelle de potentiel standard on peut alors classer les couples rédox les
uns par rapport aux autres. On entoure ensuite les especes présentes. Si des réactions
prépondérantes quantitatives apparaissent, il faut en tenir compte et aboutir a un syste-
me plus simple (solution équivalente). Lorsqu’il ne reste plus que des réactions de
constante d’équilibre inférieure ou égale a un, il s’agit d’équilibres de contr6le : un bilan
de matiere sur ceux-ci détermine 1’état d’équilibre.
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e 9,10 Calcul d’un potentiel standard inconnu

9.101 Formule de Luther

Elle permet de déduire une nouvelle valeur de potentiel standard, a partir d’autres
valeurs déja connues. Voici deux exemples :

Exemple 1 Le potentiel standard du couple Cu™ /Cu vaut EOCqu Jou = 0,52V, celui
du couple Cu>*/Cu™ vaut EguH Jout = 0,15 V. Calculer E2u2+ Jcw le potentiel stan-

dard du couple Cu*>*/Cu.
Pour nous aider, nous allons tracer un diagramme gradué en nombre d’oxydation :
Cu Cu* Cu2+

u
t } } n.o
0 1 2

On déduit le nouveau potentiel standard a 1’aide d’une relation barycentrique :

y @ DEL e+ (-DEL.

ECuH/Cu = 2-0) ~034V

Exemple 2 Méme question que précédemment pour le potentiel standard du
couple MnO; /Mn** connaissant :

0 _ .
‘ EMnOz/Mn2+ =123V,
s EY —
EMnO; /MnO, 169 V.
Mn2+ MnO, MnO,—
t 1 t n.o
2 4 7

On déduit le nouveau potentiel standard a 1’aide d’une relation barycentrique :
0 0
0 7= 4)EMno; Mno, T 4= 2Ey0, Mt

MnO; /Mn2+ = (71-2) ~ 1,51V

9.10.2 Influence du pH

Les tables donnent les potentiels standard a pH = 0 du couple équilibré en milieu acide.
Lorsque le pH varie, il faut utiliser le potentiel standard conditionnel. Illustrons ce point
avec le couple MnO, /Mn** :

MnO; +8HT +5¢~ = Mn*" +4H,0

I’expression du potentiel s’écrit :

—1H+8
g0 0.06 ([Mn04][H ] )

EMno; /Mot = Evno; /Mt 3 [Mn2t]
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9.10.3

Cd(OH)Z(S) sont synonymes.

E _ o 0,06 x 8 log [+ 0,06 1 [MnO, ]
MnO, /Mn*t — MnO, /Mn** + 5 og[H™]+ 5 0% [Mn2t]
potentiel standard conditionnel
0 0,06 x 8 0,061 [MnO, |
EMnO;/MnH - EMno;/Mn2Jr - pr + 5 g [MnZ*]

potentiel standard conditionnel

Selon la valeur du pH, le potentiel est susceptible d’évoluer une réaction possible avec
un autre couple rédox a pH = 0 peut devenir impossible a pH = 14.

Influence de la précipitation

Soit une solution dans laquelle se trouve le solide Cd(OH),, une €électrode cadmium et
des ions Cd?* .

Deés que le solide Cd(OH), est présent en solution, il est en équilibre avec les ions
Cd?* au travers de I'équilibre de solubilisation.

Cherchons a exprimer le potentiel standard E{ du couple Cd(OH), | /Cd, en fonc-
tion du potentiel standard E du couple Cd** /Cd(s) et du produit de solubilité
K (Cd(OH)y).

Il est possible d’écrire deux relations de Nernst :
* A partir du couple Cd(OH); | / Cd(s), on peut écrire I’équation bilan rédox suivante :
Cd(OH), | +2e~ +2H' = Cd + 2H,0

Une lame de cadmium en contact avec le précipité prendrait le potentiel suivant
donné par la relation de Nernst :

0,06
E=E{+ > log [H*]?
* Des ions Cd>" sont présents dans la solution i cause de 1’équilibre de solubilisation
de Cd(OH), | et1’on peut écrire :
Cd** +2e¢~ =Cd

Une lame de cadmium prendrait au contact de la solution le potentiel :

)

6
E=ES+ log [Cd?>T]
L’unicité du potentiel d’une solution permet d’écrire :

)

6
log [Cd?t]

0,06
Ef+— log[H]? = ES +

0,06l [Cd2+]
2 [[HHZ]

E) =By +
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2

) 2+ -2 2+ Ke
Nous savons d’autre part que Ky = [Cd“T] x [HO™]- = [Cd"™] x P donc :

K,
E} = E3 + 0,03 log i

e

s O.11 Dosage rédox

9.111

9.11.2

De facon identique aux dosages précédents, nous allons nous intéresser a un dosage par-
ticulier pour illustrer la fagon de procéder permettant établir I’expression analytique du
potentiel en fonction du parametre de titrage.

Présentation du dosage

Il s’agit de doser un volume V; =20 mL d’ions ferreux (Fe?™) de concentration
¢; = 1,00.107" mol.L~! par un volume V, d’ions cériques (Ce*") de concentration
¢y = 1,00.107! mol.L~!. Les couples impliqués sont Fe’* /Fe>* de potentiel standard
EY = 0,77 V et Ce*™/Ce*" de potentiel standard ES = 1,71 V. La réaction est rapide
mais il faut qu’elle soit également quantitative. Pour le montrer, il suffit de calculer la
valeur de la constante d’équilibre (cf ci-dessous).

L’équation-bilan de la réaction du dosage s’écrit :

Ce*t + Fe*™ = Fe’" + Ce*t (un seul e~ est échangé)

1.(1,71-0,77)
K%=10" 006 — A 10"%7 325 °C : 1a réaction est quantitative

Le parametre de titrage est défini comme suit :
Vs
X = —
Veq
A I’équivalence, on a :
Ve 1
q
.Vz =Cy.— .Vz
V2 X

C].V] = C2ng = Cj.
donc,on a:
)C.Cl.Vl = 02.V2

Le volume équivalent vaut V¢, = 20 mL.

Etude théorique de E = f(x)
x=0,s0it V,=0mL

La solution ne contient pas d’ions Fe**, le potentiel rédox des couples en solution ne
peut étre déterminé en appliquant la relation de Nernst au couple Fe3™ /Fe?* . Toutefois,
en présence d’oxygene dissous dans la solution, les ions Fe>* s’oxydent pour donner
quelques traces d’ions Fe’™ ce qui permet de définir le potentiel du couple Fe’T /Fe*
(celui-ci dépend de la « fraicheur » de la solution).
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0<x<1,80it 0 <V, <V

L’équation-bilan de la réaction du dosage et le bilan s’écrivent :

Le bilan de matiére est en mole
A Cet + Fe>*+ = Ce’t + Fe3t
dans la mesure ou le volume de
la solution varie au cours du introduit &V, &V, 0 0 mol
dosage.
équilibre € Vi — V) Vs, V) mol

Le potentiel se détermine en appliquant la formule de Nernst a I’'un quelconque des
deux couples. Avant 1’équivalence, il est plus facile d’utiliser le couple Fe*T /Fe?*

o 0,06 ([Fe**]
E = Brosres + 7102 | [pam)

. o oV,
s A la demi-équivalence E=E° +0,06.l0g | ———
L /' (x=0,5),onaE= EgeH/Fe”' Fe?t /Fe>t £ ¢V —ceV,

_ g0 x
g = EFe3+/Fe2+ +0,06. log (m)

x > 1, s0it V, > Vg

Le potentiel se détermine en appliquant la formule de Nernst a I’'un quelconque des
. A deux fois I"équivalence  deux couples. Aprés I’équivalence, il est plus facile d’utiliser le couple Ce*/Ce’*, les
\/ (x=2),0naE =Eg.cor ions Fe>™ n’existant plus qu’a 1’état de trace.

0 0,06 [Ce*t]
E = Ecarjeor T 77 08| [E37)

Vo — CZVeq )
C2Veq

En pratique un tel potentiel
oxyderait I’'eau (voir cours de
seconde année). La solution E E° 0.06.1

>OIut = .lo
prend alors un potentiel mixte Cett/Ce¥t +0, &
bien inférieur a celui que
prévoit le calcul.

— 0
7= 50 o

+0,06.1og (x — 1)

L’évolution théorique du potentiel en fonction de x est représenté sur la figure suivante :

*TEW)
18}
16 ]
» x =1 correspond a I'équiva-
/ lence. 141
1.2
1
0,9
0,0

0,5 1 1.5 2 2,5
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COURS & METHODES

On peut suivre expérimentalement le potentiel en fonction de x a I’aide d’un voltmetre
électronique et de deux électrodes (I’une en platine et 1’autre étant une électrode de

référence).

Savoirs
Toutes les définitions abordées dans ce chapitre
Relation de Nernst

Savoir-faire

Etablir les nombres d’oxydation des éléments
dans une entité neutre ou ionique

Equilibrer les demi-équations rédox et les équa-
tions rédox

Ecrire la relation de Nernst

Mots-clés

Oxydant, réducteur, oxydation, réduction, couple
rédox

Nombre d’oxydation, demi-équation rédox, équa-
tion rédox

Dismutation, médiamutation

Constante d’équilibre

Calculer la constante d’équilibre

Comprendre l’influence des réactions acido-
basiques, de complexation et de précipitation sur
les réactions rédox

Demi-pile, pile, cellule électrochimique, électro-
de standard a hydrogene, potentiel rédox

Relation de Nernst
Dosage rédox
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TESTS & EXERCICES

Quelles sont les affirmations exactes ?
U a. Un oxydant capte des électrons.

O b. Un réducteur voit son nombre d’oxydation
diminuer au cours d’une réaction rédox.

U c. L’oxydation est une perte d’électrons.
U d. La réduction est un gain d’électrons.
QO e. Les électrons n’existent pas en solution aqueuse.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a.Le nombre d’oxydation est une grandeur for-
melle caractérisant la richesse électronique d’un
élément dans un édifice.

O b. Un nombre d’oxydation ne peut pas étre néga-
tif.

U c. Un nombre d’oxydation ne peut pas étre supé-
rieur au nombre d’électrons de valence d’un
atome.

U d. Un nombre d’oxydation nul signifie que 1’é1é-
ment n’est pas lié.

O e. Un nombre d’oxydation négatif signifie que I’é1é-
ment s’est enrichi en €lectrons au détriment de ses
voisins.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Le nombre d’oxydation de I’oxygene vaut tou-
jours -II.

 b. Dans une molécule, tous les éléments iden-
tiques ont toujours le méme nombre d’oxyda-
tion.

U c. Le nombre d’oxydation de 1’élément Cr dans
I'ion dichromate Cr,03~ vaut + XII.
U d. Dans LiH, le nombre d’oxydation de H vaut + I.

O e. Dans I-Cl (chlorure d’iode), le nombre d’oxyda-
tion de I’iode vaut + .

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Au cours d’une réaction rédox, il y a autant
d’électrons cédés que d’électrons captés.

U b. L'oxydation du cuivre métallique par 1’acide
nitrique met en jeu les couples Cu**/Cu, et
NO; /NO,,. L’équation-bilan de la réaction
s’écrit :

3Cu+2NO; + 8H" = 3Cu?* +2NO + 4 H,0

QO c. Dans NOj, I’azote a un nombre d’oxydation de
+ VL

4 d. Pour former une cellule électrochimique, il faut
un pont salin conducteur.

O e. Un pont salin est presque toujours constitué de
chlorure de sodium (NaCl).

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. L’électrode standard a hydrogene constitue la
référence des potentiels par convention.

O b. Le couple rédox de I’électrode standard a
hydrogene est Hg,Cly ) /Hg -

U c. Les conditions standard sont établies lorsque
T =298 K.

O d. L’électrode au calomel saturée contient une
solution de KNOjs saturée.

O e. L’électrode au calomel saturée peut servir d’élec-
trode de référence.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a.Le nombre d’oxydation d’un élément est tou-
jours entier.

O b. L’électrode standard a hydrogene est facilement
réalisable au laboratoire.

U c. Le potentiel standard est indépendant du pH.

O d. La constante d’équilibre d’une réaction d’oxy-
do-réduction est calculée a 1’aide des potentiels
standard des couples prenant part a la réaction.

Q e. La réaction d’oxydation de I’eau (Eo(O,/H,0)

= 1,23 V) par les ions permanganate
(E°(MnO,/Mn?*) = 1,51 V) est une RPQ.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. Un faraday constitue la charge d’une mole
d’électrons.

In (10)RT
4 b. Le facteur&

vaut 0,060 a 298 K.

O c. La constante d’équilibre d’une réaction rédox
integre le nombre d’électrons échangés au cours
de la réaction.

QO d. Au cours de la réaction de dosage de Fe>* par
Ce**, on peut déterminer le potentiel standard

du couple Fe*t /Fe** i la demi-équivalence.

Q e. A deux fois 1'équivalence, on peut mesurer le po-
tentiel standard du couple Ce*+/Ce*.
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1. Equilibrer les équation rédox suivantes en milieu acide :
a. H3AsO, + H,C,04 = CO, + HAsO,
b. Cr,02~ 4+ CH;0H = Cr** + HCOOH
(E.Fz-’—HzO:F_ +Oq

2. Equilibrer les équation rédox suivantes en milieu
basique :
a.ClO; +C =CO0; +Cl
b. HO; +105 =0, + 1
c. 105 + Cr(OH); = CrO;” + 1~

(D’apres CCP)

On considere la pile suivante a 25 °C :

e Le compartiment A comporte une électrode de cuivre
plongeant dans une solution de sulfate de cuivre (II) de
concentration ¢ = 1,0.107> mol.L-! dans un becher de
50 mL.

e Le compartiment B comporte une électrode de cuivre
plongeant dans un becher de 50 mL contenant un mélan-
ge de 20 mL d’une solution d’ammoniac NH;3 de concen-
tration ¢; = 1,0 mol.L™! et de 20 mL d’une solution de
sulfate de cuivre (II) de concentration ¢ = 1,0.1072
mol.L-1.

Les deux compartiments sont bien entendu reliés par un pont

salin de nitrate de potassium gélifié. On donne a 25 °C :

E°(Cu*/Cuy,)) = 0,34 V et log(By) = 12,7.

1. Déterminer les poles @ et © de cette cellule électrochi-
mique.

2. Ecrire les équations de réaction 2 la cathode et a I’ano-
de.

3. Ecrire I’équation de la réaction se déroulant si on laisse
la pile débiter.

4. Calculer la constante de réaction.

. Préciser le role du pont salin.

6. Calculer la force électromotrice de cette pile.

wn

(D’apres CCP)

Pour déterminer K du complexe [Ag(CN),]~, on mesure

la force électromotrice d’une pile constituée par 2 cellules

reliées par un pont salin.

100 cm?® d’une solution NH,Cl 2a
4,0.10~" mol.L-! dans laquelle trempe une lame de pla-
tine platinée sur laquelle on fait barboter H, sous une
pression de 1 bar.

ecellule 2 : 100 cm?® d’une solution de AgNO; 2
1,0.10~" mol.L~" complexé par addition de 1,3 g KCN
solide dans laquelle trempe une électrode d’argent.

ecellule 1

TESTS & EXERCICES

La force électromotrice de cette pile est 0,684 V et
pK,(NHf /NH3) = 9,26. On donne : E°(Ag/Ag) =

RT
0,8 V et (—/_) x Ln (X) ~ 0.06 x lOg (X) et MKCN =

65,0 g.mol!.

1. Calculer le potentiel de la cellule 1.

2. Calculer E(Ag*/Ag) en déduire [Ag™].

3. Calculer K, (constante globale de dissociation) du com-
plexe dicyanoargentate (I) de potassium.

(D’apres oraux ENS-Lyon)
Lorsqu’on ajoute progressivement de la soude a une solu-
tion aqueuse de nitrate d’ammonium, il se produit la réac-
tion acido-basique suivante :

1. Calculer sa constante d’équilibre et montrer que cette
réaction est une réaction quantitative. On donne
pK.(NH /NH3) = 9,25 4 25 °C.

En présence d’ions argent, ’ammoniaque ainsi formé est
consommé par la formation d’un complexe d’argent
(constante globale de formation B,).

2. Donner I’équation de formation de ce complexe.

Le point d’inflexion observé sur la courbe de variation du

potentiel E d’une électrode appropriée par rapport a une

électrode de référence, permettra de déterminer la stce-
chiométrie du complexe (c’est-a-dire le nombre de ligands
autour de Ag™).

3. En supposant que la réaction de complexation est quan-
titative, expliquer comment on peut accéder a cette stce-
chiométrie.

Dans un premier becher (becher A), on verse a 1’aide de

pipettes :

* 5 mL de nitrate d’argent 4 1,0.10~! mol.L-! ;

* 10 mL de nitrate d’ammonium a 5,0 mol.L! ;
* 35 mL d’eau ;

e Une €lectrode de mesure.

Dans un deuxieme becher (becher B), on verse :

* 50 mL de nitrate de potassium 2 1 mol.L~! ;

* Une électrode de référence au calomel saturée.

Puis on relie les deux bechers par un pont ionique au nitra-
te de potassium.

4. Quel type d’électrode est-il judicieux de prendre pour
effectuer la mesure du potentiel de la solution du
becher A ?

5. Pourquoi ne peut-on pas introduire dans le méme becher
I’électrode de mesure et celle de référence ?
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TESTS & EXERCICES

6. Pourquoi le pont ionique est-il préparé avec du nitrate de
potassium ?

On ajoute, a la burette, la solution d’hydroxyde de sodium

1,0.107" mol.L! au becher contenant le nitrate d’argent

(becher A). On suit I’évolution de la force électromotrice

de cette cellule électrolytique en fonction du volume de

soude versé. On obtient les résultats suivants :

VNaou (mL) | 0.0 0,5 1,0 1,5 2,0
fem (mV) 421 419 417 416 414

VNaou (mL) | 2,5 3,0 3,5 4,0 4,5
fem (mV) 412 410 408 405 403

Viaon (mL) | 5,0 5,5 6,0 6,5 7,0
fem (mV) 400 397 394 391 387

Viaon (mL) | 7.5 8,0 8,5 9,0 9,5
fem (mV) 382 377 371 365 355

VNaon (mL) | 10,0 10,5 11,0 11,5 12,0
fem (mV) 346 331 314 299 285

VNaon (mL) | 12,5 13,0 13,5 14,0 14,5
fem (mV) 284 265 254 250 244

Vaeon (mL) | 150 155 160 165 17,0
fem mV) | 240 234 231 225 222

VNaon (mL) | 17,5 18,0 18,5 19,0 19,5
fem (mV) 219 218 215 213 211

tion, de vnaon, volume de soude ajouté, de v,, volume
de soude a I’équivalence, de vagno;, Volume de la prise
d’essai de nitrate d’argent, de Cagno, €t Cnaon, cOncen-
trations des solutions de nitrate d’argent et de soude.

9. Exprimer B, en fonction du volume de nitrate d’argent,
de la concentration de nitrate d’argent, du volume ini-
tial, du volume a 1’équivalence, de la concentration en
soude, de la concentration en ions argent et du volume
de soude ajouté.

Le potentiel initial (avant toute addition de soude) permet
de connaitre le potentiel normal apparent E, du couple
Ag"/Ag par rapport a I’électrode de référence puisque :

(force électromotrice)iyisale = A Einitiale =

RT v .C
E,+ — Ln AgNO; -CAgNO,
T Vo
Cette valeur de E, permet ensuite de calculer les diffé-

rentes concentrations en ions Ag* libres puisque :

RT N
AEmesurée = Ea I _9—7 Ln [Ag ]
Ainsi la valeur de la constante B, peut-étre par calculée
pour chaque valeur du couple (v, E).
10. Calculer cette constante pour les couples (v, E), du
tableau ci-dessous, en faire la moyenne et donner 8,
ainsi calculée.

7. Déterminer le volume correspondant au saut de potentiel
et p (nombre de ligands autour de Ag").

8. En se placant au-dela du point d’équivalence pour
considérer que tous les ions argent sont complexés,
exprimer les concentrations en ammoniaque libre et en
complexe en fonction de vy, volume initial de la solu-

9.12 Dismutation

Montrer qu’en présence d’ions Ag", I’iode se dismute en
formant de I’iodure d’argent et de I'iodate d’argent peu
soluble. Quelle est I’influence du pH sur cet équilibre ? On
donne : E°(L,/I7) = 0,62 V; E°I05/L)=1,19 V ;
pK,(Agl) =16 ; pK,(AglO3) =17,5.

v (mL) AEmesurée (mV) [Ag+] ﬁp

14

16

17

18

19

9.13 L’oxalate de plomb

L’oxalate de plomb possede un pK; qui vaut 10. Par
ailleurs, I’acide oxalique (H,C,0,) est un diacide dont les
pK,, valent 1,25 et 4,27 respectivement.

1. Calculer la solubilité de 1’oxalate de plomb.

Une électrode de plomb est plongée dans une solution
saturée d’oxalate de plomb et contenant en outre des ions



© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

oxalate  la concentration 5,0.10~2 mol.L-!. On fait varier

le pH de cette solution entre O et 7. Le potentiel standard

du couple Pb** /Pb vaut —0,12 V.

2. Donner 1’expression simple du potentiel rédox E, asso-
cié au couple du plomb en fonction de K et de [CZOi_] .

3. En déduire la valeur numérique du potentiel rédox

conditionnel E’ ou [CzOff] est remplacée par

[C205 Jooute-

4. Exprimer le potentiel rédox E en fonction de E’, de
[H;O"] et des différentes constantes thermodyna-
miques.

5. Montrer que cette expression se linéarise dans certains
domaines de pH.

9.14 Oxydo-réduction et complexation

On donne :

E%(Cu*/Cu) = E9 = 0,52 V et
E%(Cu?*/Cu*) = E = 0,16 V.

1. Bcrire la réaction de dismutation des ions cuivre (I) et
calculer la constante d’équilibre correspondante.

2. En déduire la concentration maximale des ions
cuivre (I) dans une solution contenant 1,0.1072 mol.L~!
d’ions cuivrique (Cu>*) en présence de cuivre métal-
lique.

En présence d’ammoniaque, les ions cuivreux et cui-

vriques forment des complexes stables selon :

Cut 4+ 2NH; = Cu(NH3); B> = 10108
Cu** + 4NH; = Cu(NH3);* B4 = 10'26

3. Donner les noms de ces deux complexes.

4. Ecrire la nouvelle réaction de dismutation du cuivre (I)
en faisant intervenir les formes majoritaires du cuivre (I)
et du cuivre (II) dans ce milieu et calculer sa constante
de réaction.

TESTS & EXERCICES

1,0.10~2 mol de nitrate de cuivre (I) sont introduites dans
un litre de solution ammoniacale a 1,0 mol.L! sans varia-
tion de volume.

5. Calculer la fraction de cuivre (I) dismuté.

9.15 Oxydo-réduction et précipitation
Quelle est la solubilité du bromure d’argent dans une solu-

tion de sel cerrique 1,0.10~" mol.L~! ?
On donne :

E9(Bry/Br) = EY = 1,11 V,
E%(Ce*t/Ce®t) = E9 = 1,40 V,
pK,(AgBr) = 12,3.

9.16 Oxydo-réduction, complexation et précipitation

En présence de cyanure, le sulfure de cuivre (II) se redis-

sout avec formation du complexe dicyanocuprate (I) et de

soufre.

1. Ecrire I’équation de la réaction et calculer sa constante
d’équilibre.

A une solution d’un litre contenant en suspension 1,0. 1072

mol de sulfure de cuivre, on ajoute des ions cyanure.

2. Quelle est la valeur de pCN = —log[CN~] lorsque le
sulfure de cuivre est entierement dissous ?

3. Quelle quantité totale de cyanure a-t-il fallu ajouter ?

On donne :

E%(S)/S?*) = E? = —0,48 V,
E%(Cu**/Cu™) = E¢ = 0,16 V,
pKp(Cu(CN);) = 24,4,

pK,(CuS) = 35.
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CORRIGES

Bonnes réponses : a., c., d. et e.

e. S’ils existent en solution aqueuse, ¢’est un tres court moment.

Bonnes réponses : a., c., et e.

Bonne réponse : e.

c. L’élément Cr posseéde un nombre d’oxydation + VI.

Bonnes réponses : a., b., et d.

Bonnes réponses : a. et e.

Bonnes réponses : a., d. et e.

Bonnes réponses : a., b., c., et d.

e. En théorie cela serait vrai, mais en pratique les choses sont
plus compliquées avec I’existence d’un potentiel mixte (¢fcours
de deuxieme année).

Equilibrage d’équations rédox
1. En milieu acide :
a. H;AsO4 + H,C,04 = 2CO, + HAsO, + 2H,0
b. 16H;0* + 2Cr,0%~ + 3CH;0H =

4Cr** + 3HCOOH + 27H,0

¢. 3F, + 9H,O = 6F + O3 + 6H;0"
2. En milieu basique :
a. 100H™ +4ClO; + 7C = 7CO5~ + 2Cl, + 5H,0
b. 3HO; +105 =30, + 1~ +30H"
¢. 4OH™ + 105 + 2Cr(OH); = 2CrO™ + I~ + 5H,0

Une pile de concentration

1. Les poles @ et © se déterminent en utilisant la formule de
Nernst qui permet de calculer le potentiel de chaque électrode.

Ej = E° + %%]0g[Cu}"]

Ep = E* 4+ %%/og[Cuj']

Mais comme une réaction de complexation a lieu dans le com-
partiment B, [Cu < [Cu ] et par conséquent E4 > Ep. Le

podle @ estI’électrode A (cathode) et la borne © est 1’électrode
B (anode).

2. A la borne @ (cathode) on a une réduction donc :
Cu*t +2¢™ = Cuy).
A la borne © (anode) on a une oxydation donc :
Cugy = Cu* 4 2¢
3. L’équation de la réaction de fonctionnement de la pile est :
Cui+ + Cup = Cu + Cuy

4.K = [guz +] A I’équilibre, les deux potentiels sont égaux, ¢’est-

a-dire que les concentrations de cuivre sontégales dans les deux
compartiments = K = 1.

5. Le pont salin permet I’électroneutralité de la pile. Il est consti-
tué de nitrate de potassium pour minimiser le potentiel de jonc-
tion de la cellule électrochimique (minimiser la résistance in-
terne si le fonctionnement se fait en générateur).

6. Il s’agit dans un premier temps de déterminer la concentra-
tion du cuivre (II) dans le compartiment B. Calculons les
concentrations initiales en présence :

[NHs]o =

20x1 _ =il
= 0,5 mol.L

20><10 2

[Cu*]y = =5.10"3 mol.L!

La formation du complexe est quantitative selon :

CUZJr + 4NH3 = [Cll(l\II'I_?,)4]2Jr K = 1012'7
Cu** 4NHj; [Cu(NH;)4]*"
el 5.1073 0,5 0
@il € 0,48 5.107°

Ceci permet de calculer la valeur de €.
[[Cu(NH3)4]*"]
[NH;]* x [Cu?*]
& [Cuf]=€=1,88"" mol.L-.

On en déduit la force électromotrice de cette pile :

10127

2+
fem = E, — Ep = & °10g<[cuA ') =035V

T [Cu’“};‘*' ]

Une deuxiéme pile de concentration

1. L’électrode 1 est une électrode standard a hydrogene dont
le couple est Ht /H, caractérisé par :

H* + e~ = 1H,

La formule de Nernst s’écrit : £ = EY + @log(ﬂ> .

AL
* La pression valant la pression standard (Py, = 1 bar) ;

°eLepH valant 4,83 : pH = %[pKa —log(0,4)].On a:

E, = —0,285V



2. La cellule 2 constitue le pole positif de cette pile et fait in-
tervenir le couple Ag*/Ag, selon Agt + e~ = Ag avec
E, = E9 40,06 log [Ag"].
La différence de potentiel mesurée permet alors de calculer
[Ag"] car:
fem = AE = E, — E,

On trouve [Ag"] = 1,6.1077 mol.L~!. On note qu’il reste trés
peu d’ions argent apres la réaction de complexation : celle-ci
parait donc quantitative ! Il doit donc y avoir suffisamment d’ions
CN~. Avant la complexation, on a :

1,3
65 x 0,1

3. Ecrivons I’équation de la réaction permettant de définir K p, :

[CN7] = =0,2 mol.L"!

) ) [Ag"][CN]
— + = TAGiONY -
[Ag(CN),]- = Ag" +2CN™ avec Kp = [Ag(CN),]-

On notera que [CN™] = 2 [Ag™]. Si le complexe est tres stable,
K pesttres petitet [Ag(CN),]~ ~ 0,1 mol.L-!. On trouve alors
Kp =1,64.107", valeur qui confirme I’hypothése formulée
pour la trouver : tout I’argent est bien complexé comme nous
I’avions présenti au cours de la question précédente.

Détermination d’une constante globale de

formation d’un complexe
1. En travaillant de fagon identique aux chapitres précédents,
la constante d’équilibre de cette réaction vaut :

K = 101479.2 — 104,8

Au vu de cette valeur relativement grande, on peut affirmer que
la réaction est quantitative.
2. L’équation-bilan de formation s’écrit :

Ag* + pNH; = [Ag(NHy), I

3. Lorsque tout les ions Ag™ auront été consommés (lorsque
la totalité du complexe aura été formé), un saut de potentiel aura
lieu. On pourra alors déterminer le volume équivalent de soude
versé et donc la quantité de matiere d’ammoniaque formée et
utilisée pour former le complexe. On pourra en déduire la stce-
chiométrie de celui-ci.

4. Dans le becher A on dispose déja des ions Ag*, en intro-
duisant une électrode d’argent, le couple rédox Ag™ /Ag,,, sera
constitué et permettra de suivre via 1’évolution de son poten-
tiel la concentration en Ag™.

5. Lélectrode au calomel saturée ne doit jamais étre en contact
avec une solution contenant des ions Ag" puisqu’elle contient
des ions C1™. Si ces ions étaient présents, il n’y aurait plus de
KCl solide dans I’ électrode (condition nécessaire pour que son
potentiel soit constant) et un précipité AgCl se formerait a 1’ex-
trémité de 1’électrode et la boucherait : elle serait alors inuti-
lisable.

CORRIGES

6. Un pont ionique au nitrate de potassium induit le plus petit
potentiel de jonction possible : les mesures de force électro-
motrice sont le moins possible entachées d’erreur.

7. Sur la figure ci-apres sont représentées 1’évolution de la force
électromotrice de cette cellule électrochimique (courbe noire)
et la dérivée de cette derniere (courbe bleue). La fleche grisée
repere le volume équivalent : v, = 10,60 mL.
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L’équivalence correspondant a la fin de la réaction de forma-
tion du complexe :
non- = NINH; = P X NAgt
v. x 0,1 = p x5.107% x 0,1
p=2,12

Le nombre de ligand autour du centre métallique étant entier,
on retient la valeur p = 2 . Il s’agit donc du complexe diam-

mine argent (I) [Ag(NH;),]*.

8. Au-dela de I’équivalence, on a :

Craon- (v — ve)

[NHS]libre =5 Yt
[Ag(NH3)z]+ _ N AgNOs _ Nagt, _ CAgN03~vAgNO3
vo+ v vy + v v+ vy

9. En injectant ces expressions dans celle donnant S, :

e [[Ag(NH3),1]
> [Ag*LI[NH; lipee )2
On obtient :

by = CAgNO; -VagNO; - (U + Up)
b=
Eoon-(0 — V)2 [Agt]

10. Les différentes mesures de fem vont nous permettre d’ac-
céder a [Ag'] et donc a B, pour chaque chute de burette au
dela de 1’équivalence. Tout d’abord, il faut déterminer E, :
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RT _ Vagnos-Cagno,

0,421 = AEiniiae = Eq + — Ln ”
= E, =0,539 V (avec T =298 K)

v (mL) |AEmpesurée (mV) [Ag*] By
14 0,250 1,29.10°5 1073
16 0,231 6,13.1076 10727
17 0,222 4,32.10°6 107-28
18 0,218 3,70.107° 1072
19 0,213 3,04.10°6 1072

La valeur moyenne expérimentale donne B, = 107?7. La
valeur tabulée est 8, = 1072, La détermination est correcte.

Dismutation
1. Commengons par écrire les demi-équations rédox des deux
couples associés dans le sens ou elles se déroulent :
-L+2e =217
—Iz + 6H20 = ZIO; + 1067 + 12H+
L’équation de la dismutation de /, s’écrit simplement comme
suit :

3L +3H,0=51" +10; + 6H"

Le nombre d’électrons échangés est de cing, par conséquent la
constante d’équilibre s’écrit (voir paragraphe 9.8.2) :

5.(0,62—1,19)
0,06

K =10 = 10~

Au vu de la valeur tres faible de la constante d’équilibre, la
réaction ne se déroule pas dans le sens de formation des pro-
duits.

2. En présence d’ions Ag™, i cause de la précipitation de Agl
et AglO;, les ions I~ et IO; sont pratiquement absents de la
solution et on peut écrire une réaction prépondérante généra-

lisée d’équation suivante, somme des trois équations ci-des-
sous :

3L+3H,0=51 +10; + 6H"
10; + Ag"™ = AglO;

I” + Agt = Agl (x5)

3, +3H,0+ 6 Ag" =5Agl,, + AglOy, + 6H"
La constante d’équilibre vaut :
K =107 x 1073 x (10'6)> = 10%

La réaction est maintenant quantitative. Le pH n’a aucune in-
fluence sur cette réaction quantitative. En effet, supposons que

pH =0, alors [H;07] = 1 mol.L! et la constante dans ces
conditions vaut toujours :

K = 100 = O !
[LP[AgH]S  [LP[Agt]S

Lorsque pH = 14, alors :

. [H30+]6 _ (10—14)6
- [LP[AgT]  [LP[AgH]
La constante apparente dans ces conditions vaut :
1 @™
Kapp = _ — 10'24
[LP[AgF]e 10784

L’oxalate de plomb
1. La dissolution de I’ oxalate de plomb libere des ions oxalates
(basiques), le pH ne peut qu’augmenter. Il devient supérieur
a 7, donc I’espece qui prédomine est Czoﬁ_. Le bilan s’écrit
comme suit :

PbC,0,, = Pb** + G0i
exces 0 0
exces s S

D’ot s = /K, = 107> mol. L.

2. La demi-équation-bilan rédox du couple Pb>* /Pb s’écrit :
Pb*t 4+ 2¢~ =Pb

La relation de Nernst s’€écrit :

0,06
E=E’+ T.log[Pb”]

La solution étant saturée en oxalate de plomb, une relation sup-
plémentaire est vérifiée :

K, = [Pb**][C,0]]

Donc la relation de Nernst s’écrit :

K
E=E° +0,03.log( = )
[C.0;7]

3. 11 faut tenir compte de toutes les formes sous lesquelles
les ions oxalate se trouvent dans la solution
[C20% liowte = [C2037] + [HC,0; | + [H,C,04] ou bien en-

core :

[C202 otare = [C2071( 1 + M + hz
24 ltotale — 24 Kaz Kaz Kal

2

En notant 1 + +

=a(h),ona:
K., Ko, Ko

[C205 Tiowe = [C205 1xa ()



L’écriture du potentiel (appelé potentiel conditionnel) est
simple :

[CZ 042‘7 ]totale

4. On reporte 1’expression de [C; 057]10@6 dans I’équation de
Nernst :

E' =E°+ 0,03.10g< ) =-0,38 V.

K,
[C,0571 x a(h)

K
E' =E°+ 0,03.10g< > ) —0,03 10g<ot(h)>
[C,077]

=-0,38V

E' =E° —|—0,03.log< ) =-0,38V

E'=E —0,03 log(a(h)> =-0,38V

E=E +0,03 log(a(h)) = —0,38 +0,03 log<oc(h)>

5. Selon la valeur du pH, I’expression précédente se linéarise
sous la forme d’expressions dites asymptotiques. A partir du
diagramme de prédominance suivant :

H,C,0, prédomine,  HC,0,” prédomine | C,0,2 prédomine
I 1

pH

1,25 4,27

a.SipH < 1,25 — 1, H,C, 04 prédomine et a(h) ~ T K

1

alors‘ E~ —0,21— 0,06 pH ‘

b. Si 1,25+ 1 < pH <4,27—-1, HC,0, prédomine et

a(h) ~ alors‘ E~ —0,25—0,03 pH ‘

@y

c. Si pH > 4,27+ 1, C2027 prédomine et o(h) = 1 alors

E=-038V

On peut schématiser cela comme suit (en trait bleu le tracé
asymptotique et en trait noir le tracé complet) :

-022 ..E V)
—024 1
—026 L

-0,28 +

-032 +
-034 +

~036 +
pH

-0,38 I i
1’2 14

CORRIGES

Oxydo-réduction et complexation

1. La réaction de dismutation des ions cuivre (I) s’écrit de la
maniere suivante :

2Cut = Cu** 4+ Cu

0 0
1(EO-E)
0,06

1.(0,52—0,16)
0,06

K =10 =10 =10°

Pour le calcul de la constante d'équilibre, voir paragraphe 9.8.2.

C’est une réaction quantitative dans ce sens.

2. Lorsque la réaction se déroule en sens inverse dans les condi-
tions qui suivent : 10~2 mol.L~! d’ions cuivrique (Cu**) en pré-
sence de cuivre métallique, la concentration de Cu(l) se dé-
termine de la facon suivante (la réaction n’est pas quantitative) :

Cu?t 4+ Cu = 2Cu* K =10"°

Cu?t Cu 2Cu*
e.d 1072 - 0
ef 1072 —¢ = 2¢

En supposant & négligeable devant 1072, on trouve simple-
ment £ = 5.107 mol.L~! (valeur numérique qui valide
I’hypothese) et ’on vérifie bien que presque tous les ions
Cu (I) se sont dismutés. Comme [Cut]=2& alors
[Cu®] = 10~* mol.L-L.

En présence d’ammoniaque, les ions cuivreux et cuivriques for-
ment des complexes stables selon :

Cu* + 2NH; = Cu(NH3);
Cu>* 4 4NH; = Cu(NH;)3*

/32 = 1010.8

54 = ]012,6
3. Nous avons I’ion diammine cuivre (I) et I’ion tétrammine
cuivre (II).

4. La nouvelle réaction de dismutation du cuivre (I) fait inter-
venir les formes complexées du cuivre (I) et du cuivre (II) dans
le milieu ammoniacal : il faut donc disposer des potentiels stan-

dards des couples [Cu(NH;3),]*t/[Cu(NH;3),]* et
[Cu(NH3),]"/Cu.

+ Couple [Cu(NH3)4]** /[Cu(NH3),]*

Dans une solution ot sont présentes les especes Cu, Cu™ et NHj,
on a les couples suivants en présence :

Cut +e” =Cu
[Cu(NH3),]" + e~ = Cu + 2NH;

On peut écrire la relation de Nernst pour chaque demi-
équation-bilan de la fagon suivante (on pose
[Cu(NH3),]" = cpxe2) :

E = E°(Cu*/Cu) + 0,06 log[Cu*]
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[cpxe2]

E = E°(cpxe2/Cu) + 0,06 log NIL?

Ces deux expressions étant égales, on tire sans difficulté :
E°(cpxe2/Cu) = E°(Cu*/Cu) — 0,06 logB, = —0,13 V
« Couple [Cu(NH;3),4]** /[Cu(NH3),]* :

Dans une solution oli sont présentes les espéces Cu*t, Cu™ et
NHs, on a les couples suivants en présence :

Cu*f + ¢~ =Cut
[Cu(NH3)4]** 4 ¢ = [Cu(NH;),]* + 2NH;
On peut écrire la relation de Nernst pour chaque demi-équa-

tion-bilan de la facon suivante (on pose [Cu(NH3),]" = cpxe2
et [Cu(NH;3)4]>" = cpxed) :

[Cu*']
— FOCult /Cut
E = E°(Cu~"/Cu™) + 0,06 log [Cu™]
[cpxe4]
E=E° 4 2) + 0,06 log——————
(CpXC /cpxe ) + og [Cpxez] [NH3]2
Les deux expressions étant égales, on tire :
B2

E°(cpxed/cpxe2) = E°(Cu*t/Cu™) + 0,06 logﬁ— = 0,05
4

D’ou le classement suivant des couples rédox :

Cu [Cu (NH3),]*
i i
EO
[Cu (NH3),]* [Cu (NH3),]%+
-0,13 0,05

Dans ce cas, la constante d’équilibre de la réaction suivante
s’écrit :

2Cu(NH3); = Cu(NH3);" + Cu

1.(=0,13-0,05)

K=10" 0% =107

5. La fraction de cuivre (I) dismuté se calcule de la fagon sui-
vante :

2Cu(NH3); Cu Cu(NH;);"
e.d 1072 = 0
e.f 1072 — 2& - g

En supposant £ < 1072 (ce qui semble tout 2 fait indiqué), on
trouve 1073 = (mET)Z = £ =10"7 mol.L!. La dismutation
n’a plus lieu dans ces conditions.

Oxydo-réduction et précipitation

Les ions bromure sont oxydés par les ions cerrique selon une
réaction quantitative :

Br~ + Ce*t = Ce?t + %Brz

1.(1,40—1,11)

avec K = 10 0,06 — 10%83

Pour le calcul de la constante d'équilibre, voir paragraphe 9.8.2.

On dispose d’une solution saturée de AgBr, fournissant Ag™*
et Br~ en faible quantité en présence d’ions Ce** qui consom-
ment les ions Br~ en forte quantité, I’équation de la réaction
prépondérante généralisée qui ne doit pas faire apparaitre les
ions Br~ s’écrit :

AgBr = Ag" + Br~ K,

Br~ + Ce*t = Ce** + 1B, K =10*%
AgBr+ Ce*t = Ce®™ + Agt + 1Bn, K =104
AgBr Ce*t Ce*t  Agt  IBn
e.i exces 0,1 0 0 0
e.f exces 0,1—s s s is

’_ —7,47 _
K' =10""% = T

. En supposant s < 0,1 mol.L-!,

3
2

I’équation a résoudre se simplifie 0,1 x K’ =52 x \sz d’ou

s = 4,7.10~* mol.L~! (hypothése vérifiée).

Oxydo-réduction, complexation et précipita-
tion
En présence de cyanure, le sulfure de cuivre (II) se redissout
avec formation du complexe dicyanocuivrate (I) et de soufre.

1. L’équation de la réaction se détermine ainsi :

CuS=Cu** +S8* K,=10"%

Mais d’apres les données thermodynamiques fournies, ces
deux ions ne sont pas compatibles : ils réagissent pour former
S(s) et Cu™ selon :

2C112+ + 827 E S(J) + 2Cu™*

2(0,16—(—0,48))
0,06

K =10 = 10?13

L’ion Cu™ n’est pas stable en solution aqueuse non com-
plexante, il va donc réagir avec les ions CN~ selon :

Cu™ +2CN~ = Cu(CN), -+ = 10**

Kp —



Cu* et Cu?* doivent étre en concentration trés faible devant
les autres especes, écrivons une réaction prépondérante géné-
ralisée ne faisant pas apparaitre ces especes :

2CuS 4+ 4CN~ = S$?~ 4 S 4 2[Cu(CN),]~
Krpg = K} x 1073 x 2> =101 = 1,26

Ecrivons le tableau d’avancement en mol :

2CuS 4CN~ S2- S 2[Cu(CN), ]~
e.i 102 X 0 0 0
ef 102-28 x—4f & £ 26

CORRIGES

Comme on souhaite dissoudre la totalité de CusS, il faut donc
que :
2

— 0~
102-26=0¢=&=12

En écrivant I’expression de la constante d’équilibre, on peut
facilement calculer [CN™] :

Kipg = o = [CN~]= 0,025 <= pCN = 1,60.
3. [ON7]=x—4& = 0,025 <= x = 0,045

_ 102
§="5

mol car
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Introduction

L’étude d’une réaction chimique fait intervenir deux domaines de la chimie :

la cinétique chimique s’intéresse a la vitesse de cette réaction ;

la thermodynamique chimique explique si la réaction est possible compte
tenu des caractéristiques du systeme.

11 s’agit donc d’étudier les transformations d’un systeme chimique, systéme chi-
mique au sens ou il est le siege d’une ou de plusieurs réactions chimiques. Les
outils sont les mémes que ceux introduits en thermodynamique dans le cours de
physique. En premiere année, nous nous limitons a I’application du premier prin-
cipe de la thermodynamique.

Prérequis

Dérivée partielle, différentielle d’une fonction de plusieurs variables.
Systeme, états du systéme, états d’équilibre thermodynamique.

Grandeurs intensives ou extensives, variable d’état, fonction d’état.

Travail W, transfert thermique Q (ou chaleur).

Transformation exothermique, endothermique, athermique (ou adiabatique).
Modele du gaz parfait, avancement d’une réaction chimique.

Objectifs

Connaitre les concepts nécessaires a 1’étude thermodynamique des systemes
chimiques.

Savoir appliquer le premier principe a I’étude d’une transformation chimique.
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mmmse 10.1 Modeéles d’étude des transformations

10.1.1

Comme dans I'exemple
précédent, le formalisme « = »
est utilisé au sens d'une égalité
mathématique, pour une
équation ou les éléments
chimiques et la charge sont
conservés. Il n’est ainsi pas utile
dans un premier temps de
savoir si les réactions sont
totales ou bien sont
renversables et peuvent a priori
conduire a un équilibre
chimique.

En physique, les réactions
chimiques ne sont pas
considérées, donc les quantités
de matiéres ne changent pas.
En chimie, les quantités de
matiére des constituants ou
I'avancement d’une réaction
chimique sont des parametres
d'état a prendre en compte.

En seconde année, |'utilisation
du second principe permettra
de prévoir le sens d'évolution
du systeme pour atteindre cet
état d'équilibre thermody-
namique.

Systéme et états du systéme

Systeme chimique, constituant physico-chimique

On appelle systeme chimique un systeme thermodynamique siege d’une ou de plu-
sieurs réactions chimiques. On appelle constituant physico-chimique du systeme
une espece chimique dont 1’état physique est précisé (donc qui appartient a une

phase donnée).

En général, le systeme chimique peut comporter des constituants physico-chimiques qui

n’interviennent pas dans une réaction chimique.

Exemple

Considérons la combustion de glucose solide dans un volume d’air, I’ensemble étant
contenu dans une enceinte fermée. Choisissons comme systeme le contenu de I’en-
ceinte. L’air contient du dioxygene gazeux qui permet 1’oxydation du glucose sui-

vant la réaction d’équation :

C6H1206(3) + 602(g) = 6C02(g) + 6H20(1)

L’air contient aussi d’autres gaz que le dioxygene qui sont inclus dans le systeme et

qui ne participent pas a la réaction, notamment du diazote N .

Etats du systéme, parametres d’état du systéme

La donnée des valeurs que prennent un certain nombre de grandeurs physiques
(intensives ou extensives) permet de définir un état du systeme. Ces parametres
d’états peuvent étre la pression, la température, le volume, I’avancement & d’une

réaction chimique, les quantités de maticre des constituants, etc.

Etat d’équilibre thermodynamique

L’étude thermodynamique vise a caractériser 1’état d’équilibre thermodynamique du
systéme, obtenu en pratique au bout d’un temps suffisant pour que tous les phénomenes

cinétiques soient terminés.

A Iéquilibre thermodynamique, les valeurs des parametres d’état sont constantes et uni-

formes, tant que les forces extérieures ne varient pas et que le systeme reste isolé.
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10.1.2

On ne considere que des
systémes fermés, c’est-a-dire
des systemes qui ne peuvent
pas échanger de matiére avec
I'extérieur.

Tous les parametres d’état,
notamment la température et
la pression, ne peuvent pas
forcément étre définis lors de
I"évolution. Si tel est le cas,
I’état du systeme n’est pas
défini au cours de I'évolution,
mais cela n‘empéche pas de
caractériser |'état final.

Il ne faut pas confondre
transformation d'un systeme
et réaction chimique !

10.1.3

Le second principe ne sera
appliqué a I’étude des systemes
chimiques qu’en seconde
année.

Cet énoncé n'est valable que si
la variation d’énergie
mécanique du systéme est
nulle. Ce sera le cas en pratique.

/
Evolution du systéme, transformation

Transformation du systéme

Un systeme thermodynamique subit une transformation s’il évolue d’un état initial
(1) a un état final (2). Les parametres d’état prennent donc des valeurs a priori dif-
férentes entre 1’état initial et I’état final, ce dernier étant un état d’équilibre thermo-
dynamique.

* Une transformation chimique se distingue d’une transformation physique par la
modification des quantités de matiere des constituants physico-chimiques présents
dans le systeme.

* Une transformation élémentaire ou infinitésimale est une transformation pour
laquelle les états initial et final sont infiniment proches I’un de I’autre. La variation
élémentaire d’une grandeur Z est assimilable a sa différentielle d Z.

Exemples

Lors d’une transformation élémentaire, on note d7T la variation (élémentaire) de
température, d€ la variation (é1émentaire) de I’avancement d’une réaction chimique,
d H la variation (élémentaire) de 1’enthalpie H, etc.

* Une transformation finie est une transformation qui n’est pas élémentaire, c’est-a-
dire une transformation pour laquelle les états initial et final sont différents 1’'un de
I’autre. La variation d’une grandeur Z entre deux états (1) et (2) s’exprime par la dif-
férence AZ = Z, — Z1, en notant Z; la valeur a 1’état initial (1) et Z, la valeur a
I’état final (2), et ne dépend pas de la nature de 1’évolution.

Transformation et réaction chimique

La transformation d’un systéme est une évolution traduite par des valeurs différentes
des parametres d’état entre 1’état initial et 1’état final : 7, P, &, etc. Une transformation
ne se réduit pas en général a I’évolution d’une ou de plusieurs réactions chimiques
(variation des valeurs de leurs avancements) mais tient compte d’autres parametres
d’état dont les valeurs peuvent varier elles aussi.

Premier principe de la thermodynamique
Enoncé du premier principe

A tout systéme thermodynamique est associée une fonction d’état, extensive, notée
U et appelée énergie interne. Au cours d’une transformation, la variation d’énergie
interne du systéme est égale a I’énergie recue. L’énergie recue par le systeme 1’étant
sous forme de travail W ou de transfert thermique Q, on écrit :

AU =W+ Q

Pour une transformation élémentaire, 1’égalité s’écrit a I’aide des grandeurs élé-
mentaires :
dU =06W 460
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L’énergie interne est homogene a une énergie et s’exprime donc en joule (J).

Le premier principe est un principe de conservation. Pour un systeme isolé (aucun
échange d’énergie avec I’extérieur, soit W = 0 et Q = 0), I’énergie interne est constan-
te (AU = U, — U, =0, soit Uy = U).

Enthalpie

On définit I’enthalpie, notée /7, d’un systeéme thermodynamique par H = U + PV.

U est une fonction d’état, P et V sont des parametres d’état, donc I’enthalpie H est
une fonction d’état.

H est homogene a U, donc H est homogene a une énergie, s’exprime en joule et est
extensive.

L’utilisation de I’enthalpie H est souvent utile lorsque les variables d’état du systéme
sont T et P. En chimie, on privilégie les variables d’état T et P, donc I’enthalpie sera
plus souvent utilisée que 1’énergie interne.

Transfert thermique pour une transformation isochore

On considere un systeme pour lequel le seul travail regu est celui des forces de pression,
le travail élémentaire des forces de pression est W = — Pey dV.

Pour une transformation isochore, la variation de volume est nulle, donc le travail des
forces de pression est nul : dV =0=—= W = — P dV =0= W = 0. Premier
principe = Qy = AU.

) Le Ven indice rappelle que le Pour une transformation isochore, le transfert thermique recu par le systéme est
volume et constant. égal a sa variation d’énergie interne Qy = AU.

Transfert thermique pour une transformation isobare

On considere un systeme pour lequel le seul travail recu est celui des forces de pression,
le travail élémentaire des forces de pression est W = — Pey dV.

Pour une transformation isobare, la pression du systéme est constante et égale a la pres-
sion extérieure si I’on consideére un systeéme en équilibre avec 1’extérieur.

2 2 2 2
W:/ 8W=/ —PexldV=/ —PdV:—P/ dV =—-P(V, = V)
1 1 1 1

:>W:—P(V2—V1)

Premier principe = AU = U, —U; =0+ W=0— PV, - V)
= Q0=WU+PV)— (U +PV))=Q=H,—H =AH

= Qp = AH.
, Le P en indice rappelle que la Pour une transformation isobare, le transfert thermique regu par le systeme est égal
pression est constante. La a sa variation d’enthalpie Qp = AH.

/4
/4

relation est vraie aussi pour

une transformation monobare, , . e e L , .
c'est-a-dire a pression C’est cette relation qui justifie 1’utilité de la définition de I’enthalpie en tant que nou-

extérieure constante. velle fonction d’état pour le systeme.
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—— 10.2 Etats standard,

L'état standard d'un soluté ne
sera défini qu’en deuxiéme
année. Les phases liquides
considérées sont donc des
liquides purs ou des mélanges,
mais pas des solutions.

La notion d'état standard d'un
constituant physico-chimique
n‘implique pas que |'état
physique de ce constituant soit
le plus stable a cette
température, au contraire de la
notion d’état standard de
référence d'un élément
chimique qui sera définie
paragraphe 10.5.1 de ce
chapitre.

Il est possible de définir des
grandeurs standard extensives
en multipliant des grandeurs
standard molaires (donc
intensives) par les quantités de
matiere des constituants du
systéme, mais cela n’est pas
considéré dans cet ouvrage.

grandeurs molaires standard

Dans toute cette partie, nous considérons un systeme thermodynamique comportant des
constituants physico-chimiques, sans qu’il soit nécessairement sieége d’une réaction

chimique.

Etat standard d’un constituant physico-chimique

Définition de I'état standard d’un constituant

Soit un systeéme thermodynamique comportant des constituants physico-chimiques.

L’état standard d’un constituant physico-chimique a une température 7 est un

état particulier de ce constituant :

e L’état standard d’un constituant gazeux a la température T correspond a 1’état du
gaz de méme formule chimique, pur, considéré comme un gaz parfait a la méme
température T et a la pression standard P° = 1 bar = 10° Pa.

» L’état standard d’un constituant en phase condensée (solide ou liquide, pur ou en
mélange) a la température T correspond a 1’état de ce constituant pur, considéré
dans le méme état physique (solide ou liquide) a la méme température 7 et a la
pression standard P° = 1 bar.

Pour un constituant physico-chimique dans un état physique donné, I’état standard
dépend de la température, donc il y a un état standard pour une température donnée.

Exemples

Soit de I’eau pure a 120 °C sous une pression suffisamment élevée pour qu’elle soit
liquide a cette température. L’état standard de 1’eau est 1’état de I’eau liquide pure a
120 °C sous une pression P° = 1 bar.

Soit un mélange homogene liquide de dichlorométhane CH,Cl, et de diiode I, a
25 °C. L’état standard du diiode est I’état du diiode liquide pur a 25 °C sous une
pression P° =1 bar.

Or I’eau pure sous une pression P° = 1 bar (environ la pression atmosphérique) a
120 °C existe en réalité a I’état gazeux, tout comme le diiode pur sous une pression
P° =1 bar a 25 °C est en réalité a 1’état solide. Ces deux exemples montrent que
certains états standard peuvent étre hypothétiques.

Notion de grandeur standard

Soit un systeme thermodynamique. Une grandeur standard est une grandeur phy-
sique associée a un constituant physico-chimique considéré dans son état standard,
ou a un systeme thermodynamique ou tous les constituants sont considérés dans
leurs états standard. Si elle est intensive, sa valeur ne dépend que de la température
et la grandeur est notée en utilisant le symbole °.
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Une grandeur standard notée
X° se lit « Xstandard » et pas « X
zéro » ou « Xrond ». Ainsi, on
lit « pression standard » pour
P°.

10.2.2

Une grandeur molaire partielle
représente physiquement la
variation élémentaire dZ de la
grandeur Z lorsqu’on ajoute
une mole du constituant i, les
autres paramétres d'état étant
considérés constants : T, P, n;
pour j # i.

COURS & METHODES

Exemples
Une constante d’équilibre est une grandeur standard notée K °.

Les potentiels standard E° considérés en oxydoréduction se réferent a des demi-
piles ou les especes du couple rédox sont considérées dans leurs états standard.

C’est la définition des états standard d’un constituant physico-chimique qui fait qu’une
grandeur standard dépend de la température (2 chaque température correspond un état
standard) mais pas de la pression (la pression est fixée égale a la pression standard P°).

Grandeurs molaires
Grandeur molaire partielle

Soit Z une grandeur extensive du systeéme. On appelle grandeur molaire partielle
d’un constituant 7 a une température 7, une pression P et une composition fixée :

0Z
Zm,i =
i )T, P s

Une grandeur molaire partielle dépend donc de 7, P et de la composition du systeme
(c’est-a-dire des quantités de matiere des constituants du mélange).
Une grandeur molaire partielle est une grandeur intensive et a la dimension de Z rap-
portée a une quantité de matiere.
La grandeur extensive Z s’obtient par la relation : = Znizm,i

4

Exemples
Grandeur Grandeur molaire partielle Relation
Energie interne molaire partielle :
, ou
Energie interne U Uni = ) U= Zni Ui
ani T,P.nj i
Enthalpie molaire partielle :
oH
Enthalpie H Hyi= — H = ZniHm.i
on; T, P,n; i i

L’énergie interne et I’enthalpie étant usuellement exprimées en J, I’énergie interne
molaire partielle et I’enthalpie molaire partielle sont usuellement exprimées
en J.mol .

Grandeur molaire standard

Soit Z une grandeur extensive du systeme. On appelle grandeur molaire standard
d’un constituant i a une température 7, la grandeur molaire partielle associée a 1’état
standard de ce méme constituant a la température 7': Z ;.

Comme toute grandeur molaire partielle, une grandeur molaire standard Z,, ; est une gran-
deur dont la dimension est celle de la grandeur Z rapportée a une quantité de matiere.
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Le volume molaire standard
d'un gaz ne dépend pas du
gaz considéré. Cela n’a rien
d’'étonnant car |'état standard
est défini en considérant que le
gaz est un gaz parfait.

En chimie, les gaz sont souvent
considérés comme des gaz
parfaits.

Comme toute grandeur standard intensive, une grandeur molaire standard ne dépend
que de la température, au contraire d’'une grandeur molaire partielle.

Exemple
Soit un mélange de gaz considéré a une température 7 et une pression P.
Considérons un constituant i quelconque de ce mélange de gaz. Il s’agit d’un gaz,
donc 1’état standard associé a ce constituant i est I’état de ce gaz i pur considéré
comme un gaz parfait a la température 7 et a la pression P° = 1 bar. Soit n sa quan-
tité de matiere. Equation d’état du gaz parfait :
P°V =nRT = V:ﬂ et V°-=K:>V°-=E

po m,i n m,i po’
On vérifie que le volume molaire standard ne dépend que de la température.

Confrontation des grandeurs molaires partielles et standard
Pour un gaz considéré comme un gaz parfait, d’apres les lois de Joule, 1’énergie interne
et ’enthalpie ne dépendent que de la température.

Un,i =U,, ;et Hy; = H, ; pour un gaz parfait pur a une température 7.

Les phases condensées sont tres peu compressibles ou dilatables. L’ influence de la pres-
sion sur les valeurs des grandeurs physiques est trés faible et donc, que la pression soit
P ou P°, les valeurs sont sensiblement les mémes.

LA o A~ o 3 9 . R .
Un,i U, ;et Hy; ~ H . pour un liquide ou solide pur a une température 7.

Comparaison des énergie interne et enthalpie molaires standard

Considérons une mole de constituant i dans son état standard a une température 7, la

pression est alors égale a la pression standard P° et d’aprés la définition de 1’enthalpie :
o _ o OY/0 ~

H, ;=U, + PV, ;aune température 7.

Or, pour un constituant en phase condensée, on peut considérer que la valeur de P°V, .

est négligeable devant la valeur de U, ..

Hp .~ U, . pour un constituant liquide ou solide a une température 7.

Pour un constituant gazeux, 1’état standard correspond a I’état de gaz parfait pour lequel
on a montré I’égalité : P°V> . = RT.

H,% ;= U;:l, ; + RT pour un constituant gazeux a une température 7.
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e 10.3 Grandeurs standard de réaction

Cette égalité provient de la

‘ / définition de I'avancement de

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

la réaction !

Une grandeur de réaction
dépend de tous les paramétres
d’état, ce qui n’est pas
nécessairement précisé dans la
notation.

/
Equation de réaction et avancement

équation staechiométrique algébrique

Nous considérons un systeme chimique siege d’une unique réaction chimique.
On associe a la réaction chimique une équation steechiométrique algébrique :

= Vi Ak, avec vi coefficient steechiométrique algébrique du constituant Ay
0 A fficient stoech trique algébrique d tituant A
k

(vk < 0 si le constituant Ay est un réactif et vy > 0 si le constituant Ay est un produit)

Exemple
L’équation steechiométrique CsH12O0g(5) + 6 Oz(g) = 6 CO5(g) + 6 HyO(y) est écrite
de fagon équivalente 0 = —CsH120g(5) — 6 Oy(g) + 6 COs(g) + 6 Hy Oy .

Expression des quantités de matiére des constituants

Pour un état donné, la quantité de matiere d’un constituant s’exprime en fonction de
la quantité de matiere initiale n}(“itiale et de I’avancement & : ny = n}(“im‘]e + vi& avec vy
le coefficient steechiométrique algébrique.

Grandeurs de réaction

Définition d’une grandeur de réaction A, Z

Soit un systéme thermodynamique et Z une grandeur extensive caractérisant le systéme.
La grandeur extensive Z dépend des parametres d’état (7', P,£) du systeme.

On appelle grandeur de réaction ou grandeur réactionnelle et on note A,Z la

0Z
grandeur intensive : A Z = —)
9 )1 p

Une grandeur de réaction a la dimension de Z rapportée a une quantité de matiere.
Une grandeur de réaction est définie a partir de 1’avancement de la réaction, qui néces-
site une équation steechiométrique pour la réaction. Définir une grandeur de réaction n’a
de sens que si elle est associée a une équation steechiométrique.

Exemples
. . o oU
Energie interne de réaction : A, U =

T,P

€

oH
Enthalpie de réaction : A, H = —)
9 Jr.p
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Ces deux grandeurs sont homogeénes 2 une énergie molaire (J.mol™!) et les ordres de
grandeur font qu’elles sont souvent exprimées en kJ.mol~!.

Les notations A et A, ne ° La notation A pour une grandeur Z signifie que I’on considére la variation de la

doivent pas étre confondues. grandeur Z entre deux états (1) et (2) au cours d’une transformation finie :
AZ = Z, — Z,. La variation AZ est donc définie de facon globale entre deux états
(1) et (2).
. 'y a aussi une différence du ~ ° La notation A, est équivalente a ;) et il s’agit donc pour une grandeur Z de
/| point de vue de la dimension T,p

et donc des unités | considérer la dérivée partielle par rapport a 1’avancement & de la réaction :

dim(AZ) = dim(Z) 9z
. dim(Z) A Z = —) . La grandeur A, Z n’est donc pas une variation, mais une grandeur

# dim(A, Z) = dm® & Jrp

physique intensive caractéristique d’un état du systeme et dont la valeur dépend de
I’état considéré, c’est-a-dire de 7, P et &.

Expression d’une grandeur de réaction A, Z

La grandeur extensive Z est fonction des parametres d’état (T,P.§) : Z(7 pg) =—>

0Z 0 0Z . s
dZ = — dT + — dP + — d&. Soit encore, par définition d’une
AT ) pg T,P

0Z 0Z
grandeur de réaction (A, Z) :dZ = — dT + — dP + A, ZdE.
T ) p ¢ P )1 ¢

Nous pouvons aussi considérer la grandeur Z fonction des parametres d’état
(T,P,ny,ny...,nj,...) avec n; les quantités de matiere des constituants du systeme :

0Z

(T,P,nj) P n P ¢
K 0T ) p P /)1 n, IS TP

0Z
Or par définition d’une grandeur molaire partielle : Z;, y = —)
M) 1P sk

0Z 0Z
donc dZ = —) dT+—) dP + Znprdng =
aT P,}’lj aP T,nj Xk: "

'y La quantité de matiere d'un

[‘ constituant s'exprime par :

ng =nMde Ly g donc en 0Z 0Z
différekntiant cette relation : dZ = —) dT + —> dP + (Zukzm,k>d§
dny = vid§. or P,I’lj P T,nj k

Nous avons ainsi deux expressions :

0z

dZ = —
aT

V4
) T + 3—) dP + A ZdE =
P OP ) 1¢

Et en identifiant les deux termes en d&, nous obtenons :

AZ= W Zmy
k
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10.3.5

La capacité thermique molaire
partielle a pression constante
(ou a volume constant) d'un
constituant A est souvent
assimilée a la grandeur molaire
standard :

~ o
CP,m,k ~ CP,m,k

et Cy mi = C(\)/,m,k

Ces exemples illustrent bien
que les valeurs des grandeurs
standard de réaction
dépendent de |'équation
stoechiométrique, en particulier
de I'état physique des espéces
et des coefficients stoechio-
métriques !

L'ordre de grandeur courant
(en valeur absolue) est de
quelques centaines de kJ.mol",
et plus rarement quelques
dizaines ou quelques milliers de
kJ.mol".
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Exemples
L’énergie interne de réaction est combinaison linéaire des énergies internes molaires

partielles des constituants : A, U = Z ViU k.
k

L’enthalpie de réaction est combinaison linéaire des enthalpies molaires partielles
des constituants : A, H = Z Vi Hpy k.
k

Grandeurs standard de réaction

Définition d’une grandeur standard de réaction A, Z°

Soit un systeme thermodynamique et Z une grandeur extensive caractérisant le systeme.

On appelle grandeur standard de réaction ou grandeur standard réactionnelle

et on note A,Z° la grandeur intensive :  A,Z° = Z VZ, k
k

Comme toute grandeur standard intensive, une grandeur standard de réaction ne dépend
que de la température mais c’est rarement précisé dans la notation : A, ZfT).

Une grandeur standard de réaction a la dimension de Z rapportée a une quantité de
matiere.

Nous avons prouvé que la grandeur de réaction s’exprime comme A,Z = Z ViZm k-
k
Cette relation conduit a la définition de la grandeur de réaction standard par une rela-

tion trés similaire A, Z° = Z Ve Zy k-
k

Exemples
* L’énergie interne standard de réaction est définie par : A, U° = Z veU,

k
 ’enthalpie standard de réaction est définie par: A, H° = Z veH,
k
* Les capacités thermiques standard de réaction sont définies :

— a pression constante par : A,Cp = Z VkCh ok
k

N . _ o
— & volume constant par : A,Cy, = Z VkCy ok
k

Exemples de valeurs numériques

Les valeurs sont données a 25 °C.

(1) CHy(g) + 20,(4) = COyg) +2H20() = ArH(Ol) = —890 kJ.mol!
2) 2CH4(g) + 402(g) = 2C02(g) +4H0() = A, (02) = —1780 kJ.mol™!
(3) CHy(g) +20y4) = COy(4) + 2H0(4) = Ay (03) = —758 kJ.mol™!
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Influence de T sur A, H® et A,.U°, lois de Kirchhoff

Gustav Robert Kirchhoff (physicien allemand, 1824-1887) a travaillé dans de nombreux
domaines de la physique. Il est a I’origine de la loi des mailles et de la loi des nceuds en
électrocinétique. Les lois de Kirchhoff pour la thermodynamique sont surtout utilisées
en chimie.

Les valeurs de I’enthalpie standard de réaction et de 1’énergie interne de réaction ne
dépendent que de la température. Les lois de Kirchhoff indiquent I’influence de la
température sur ces valeurs :

d(AHP) i d(A,U°) .
— = =AChy, et ——— = ACyy,
Démontrons la premiére égalité. Par définition : ArHO =" wHy
k

d(ArH®) d . dH,,
—_— = — H = 2
T ar dT(Xk:”" m~’<> Xk:”" T

=D %Ch i =AChr
k

On reconnait effectivement la définition de la capacité thermique standard de réaction
pression constante. La démonstration est similaire pour la seconde égalité.
Méthode 1 Utilisation des lois de Kirchhoff

7 Laméme méthode peut étre utilisée pour I'énergie interne standard de réaction, méme si elle est peu utile en
Lu' pratique, I’'enthalpie standard de réaction étant la plus souvent utilisée.
La valeur de I’enthalpie standard d’une réaction n’est souvent donnée qu’a 298 K.

La loi de Kirchhoff permet de déterminer sa valeur a une autre température, a condition de
connaitre les capacités thermiques molaires standard des especes qui apparaissent dans 1’équation.

1. Ecrivez la loi de Kirchhoff sous forme intégrée entre les deux températures.
Soit 7 et T; les deux températures.

L d(AVHO) L o o o L o
/T ar 7 Z/T ArCpdT = ArHp,) — ArHp,) = /T] ArCprydT

1 1

2. Exprimez la capacité thermique standard a pression constante de la réaction.

Par définition :
o _ o
ArChiry = D VkChmair)
k
Cette grandeur est exprimée grace aux données de 1’énoncé.
7 AChpy = kacop’m,km dépend a priori de la température, méme si dans les faits, les capacités
3

thermiques molaires standard d'un constituant sont souvent considérées indépendantes de la température :
o — (te
CP,m,k =C".
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3. Réinjectez A, C ;(T) dans I’expression et calculez la valeur de I’enthalpie standard de réaction.
4. Vérifiez la cohérence du résultat numérique.
¢ Lordre de grandeur est le plus souvent de quelques centaines de kJ.mol~!, méme si des valeurs
peuvent parfois étre plus grandes ou plus petites.
* Plus l’intervalle de température est grand, plus les deux valeurs de I’enthalpie standard de
réaction doivent étre différentes. C’est le cas aussi si la valeur de A, C ; (T) est €levée.

Exemple d’'application
Considérons la réaction de formation de I’eau gazeuse a partir de dioxygene et de dihydrogene
gazeux. L’équation steechiométrique est la suivante :

1
Hag) + 5 O2(g) = HaOyy)

Il s’agit d’obtenir la valeur de I’enthalpie standard de la réaction a la température de 1 000 K a par-
tir des données tabulées :

* Enthalpie standard de réaction a 298 K : A, H (298 K) = —242 kJ.mol™!

* Capacités thermiques molaires standard 2 pression constante (J.K~!.mol™!) :
C9 (Hz(g)) = 28,8 5 C? (Oz(g)) = 29,4 5 C;(HQO(g)) = 33,6

Une capacité thermique molaire standard C}, , est trés souvent notée Cj, mais il s'agit bien d'une grandeur
J molaire, comme l'indiquent les unités !

Solution
Etape 1: On pose T} =298 K et T, = 1000 K :

T,
o o __ o
ArHip) — AcHEp _/T A,C%dT

1

Etape 2 : A,C5 = C5(H2O0(g)) — ! 5 C(Ong) = Cp(Hagg))
= AN: A,C% = —9,9J.K . mol!
Etape3: A H) = A H ) + A,Ch /T T dT
= ArHipy = ArHipy + A, Cp(Th — Th)
= A H(p,) = —242.10° — 9,9 x (1000 — 298) =5 A, H(,) = —249 kJ.mol™!

Attention aux unités : il ne faut pas oublier le facteur 103 quand il s’agit de convertir des kJ.mol~" en
J.mol~" ou I'inverse !

Etape 4 : L’ordre de grandeur est correct. Les deux valeurs sont assez proches alors que 1’inter-
valle de température est relativement important. Mais cela est dii a la faible valeur de A,Cp.

Comparaison de AU avec A U° et de A H avec A H

Nous avons prouvé que AU = Z viUp ket ArH = Z vi Hyy, k. De plus, par défini-

tion A, U° = ka ketA H° ka
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En outre, nous avons établi précédemment que, pour une température 7 :

* pour un gaz parfait pur : Uy, = U, , et Hyx = H, ,,

* pour un liquide ou solide pur : Uy x ~ U, | et Hy  ~ H_ ,.

Nous admettons que ces égalités sont encore valables si les gaz, les liquides et les

solides ne sont pas considérés purs, mais en mélanges. Par conséquent :

* on peut assimiler la valeur de I’énergie interne de réaction a celle de 1’énergie inter-
ne standard de réaction a la méme température :

AUr,pe ~ AUy,

* on peut assimiler la valeur de 1’enthalpie de réaction a celle de I’enthalpie standard
de réaction a la méme température :

ArHer,pg ~ ArHipy

Comparaison de A, H° avec AU

Nous avons établi que, a une température 7 :
° pour un constituant k en phase condensée H, , ~ U, ,,

° pour un constituant k gazeux H, , = U, , + RT.

De plus, par définition : A, H® = > " v Hy, et AU =Y v Uy 4.
k

k
= AH = Y wHp,+ Y wHy,
k,lig. ou sol. k,gaz
— AH° ~ Z ka;:l’k—{—ka(U;Lk—l-RT)
k,lig. ou sol. k,gaz
= AH ~ Y wUp o+ Y wUp+ > wRT
k,lig. ou sol. k,gaz k,gaz
= AH ~ kaU,jl,k + RT Z Vi
k k,gaz

— Finalement: A,H°~ A,U°+ RT Z vk pour une température 7'
k,gaz

Exemple
Considérons la réaction de combustion totale du benzene liquide, a laquelle on asso-
cie I’équation stoechiométrique suivante :

15
C6H6(l) + 7 Oz(g) = 6C02(g) + 3H20(1)

Soit ArH(Ozg8 K = —3269 kJ.mol! et on recherche la valeur de A, U (0298 K)- Avec la
relation A, H® ~ A,U° + RT vy => A,U° ~ A H® — RT ) _ 1.
k,gaz k,gaz
A partir de I’équation stoechiométrique, on considere les gaz pour lesquels :
15 3 o R 3
kZ We=6=— =—> = AUy ~ ArHipy + S RT
.gaz
= AN : ArUfpggy) ~ —3265 kJ.mol~!
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Germain Henri Hess (chimiste
suisse, 1802-1850) a énoncé la
loi qui porte son nom en 1840.

Pour certains solides, il faut
préciser la variété allotropique.
Certains solides peuvent en
effet présenter plusieurs
organisations des atomes a
I’échelle microscopique et cela
distingue une variété
allotropique d’une autre. Pour
le carbone, il faut préciser que
c’est du graphite dont il s'agit
dans ce cas et non du diamant,
qui est une autre variété
allotropique du carbone solide.
Ainsi, on note C(g,), car cela est
plus précis que C).

Les coefficients oy de la
combinaison linéaire ne sont
pas en général des coefficients
steechiométriques v; d’'une
équation de réaction. Il faut
ainsi noter la différence avec la
définition :

AHO = " wiHy
k

ou ce sont les coefficients
stoeechiométriques v, de
I"équation considérée qui
apparaissent.
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Loi de Hess
Exemple
Considérons 1’ensemble de réactions suivantes :
(D) Cegry + % Oy(4) =COyy) et A, H(}y = H,, (CO(g)) — Hy, (Cigr)) — % H,,(Og))
(2) C(gr)+02(g) =COxg) et Ay H) = H,, (COxg)) — Hy, (Cigr)) — Hyy (O2g))
(3) C(gr)+COx(5) =2CO¢g) et Ay Hy =2 H, (CO(q)) — H,yy (Cgry) — H,y, (COxg))
Nous pouvons constater que 1’équation (3) s’obtient comme combinaison linéaire

des équations (1) et (2) par une relation du type : 2 x (1) — (2) = (3). Calculons
alors la méme combinaison linéaire sur les enthalpies standard de réaction :

2 ArH(ol) — ArH(Oz) =2H, (CO(g)) — H,;;(C(gr)) - H, (COz(g))
== 2ArH(°1) — ArH(Oz) = ArH(%)

Et I’on obtient la méme combinaison linéaire sur les grandeurs standard de réaction !

L’exemple précédent a valeur de démonstration.

Soit une réaction (R) dont I’équation est combinaison linéaire d’équations d’autres
réactions (Ry). On note o les coefficients numériques de la combinaison. Soit une
grandeur extensive Z caractérisant le systeme. La grandeur de la réaction (R) s’ex-
prime par la méme combinaison linéaire sur les grandeurs des réactions (Ry) :

(R) = or(Re) = ArZipy = Y _aArZig,
k k

En particulier : A, Ulpy = Y ax A Uly) et ArHipy = > axArHy,
k k

La loi de Hess peut étre appliquée aussi avec des grandeurs de réaction, pas uniquement
avec des grandeurs standard de réaction.

e 10.4 Application :

10.4.1

étude des transferts thermiques

Transfert thermique en réacteur isobare isotherme

En pratique, les transformations d’un systéme chimique sont mises en ceuvre dans des
dispositifs expérimentaux adaptés appelés réacteurs. Un réacteur isobare permet de
réaliser des transformations isobares, un réacteur adiabatique des transformations
adiabatiques, etc.

Soit un systeme chimique en évolution dans un réacteur isobare isotherme : la transfor-
mation se déroule a (7', P) constant. On associe une équation steechiométrique a la réac-
tion chimique. Soit H(7, p ¢ ’enthalpie du systeme :
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Souvent, la valeur initiale &
de I'avancement sera nulle et
seule la valeur finale & de
I"avancement sera utilisée :

Q= AH ~ A HG 6.

10.4.2

Cette définition est
évidemment reliée au sens
d’écriture de I'équation ! Si
I’on considére la réaction écrite
dans le sens inverse, alors le
caractére endothermique ou
exothermique est inversé !

aT AP &

oH
a(T,P) constant : dH = g) dé — dH = A HdéE — dH ~ A,
T,P

Pour une transformation isobare, le transfert thermique recu est égal a la variation d’en-

oH 0H oH
dH:—) aT +—> dP+—> df¢ =
& T.& T,P

Hr)d§

thalpie : §Q =dH = A, (T)dé — 0 =AH~= f Ay H(T)d’g‘ pour une transfor-

mation finie entre les états (1) et (2) avec une variation d’avancement de &, a &,. Et fina-
lement :

Q=AH~ AH T)(ég &1) pour une transformation a (7', P) constant
Cette relation permet de calculer le transfert thermique regu par le systeme pour une
transformation isobare isotherme.

Le sens physique de I’enthalpie standard de réaction apparait dans 1’égalité
AH =~ A, H(OT)éz. Il s’agit de la variation de I’enthalpie du systéme au cours d’une
transformation isotherme isobare et pour une augmentation d’avancement de la réaction
égal a une mole (&, = 1 mol).

Réaction exothermique,
endothermique ou athermique

Soit une réaction chimique, a laquelle on associe I’équation steechiométrique sui-
vante :

Z apAx = Z ai Ay et 'enthalpie standard de réaction ArH(OT)
k,réactifs k,produits

Par définition, cette réaction est :
e endothermique si A, H >0,
* exothermique si A, H ° ) < 0

e athermique si A, H(T) =0.

A I’aide du paragraphe précédent, on comprend que la définition d’une réaction exo-
thermique (ou endothermique) correspond au caractere exothermique (ou endother-
mique) d’une transformation a (T,P) constant d’un systeme si¢ge uniquement de la
réaction considérée. En effet, si & > &; (évolution de la réaction dans le sens direct),
alors Q est du signe de A, H(OT) .

Exemples
Les enthalpies standard de réaction sont considérées a 25 °C.

(1) Na(g) + 3.H2(g) =2NHs) 3 ArHG) =—109 kJ.mol”! <0 == réaction
exothermique.
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La derniére équation traduit la
réaction du soufre solide de
variété allotropique « pour
donner du soufre solide de
variété allotropique g.

10.4.5

Les combustions de gaz dans la
flamme d’un chalumeau sont
des transformations souvent
supposées adiabatiques, d’'ou la
notion de température de
flamme.

COURS & METHODES

2) COz(g) + NO(g) = CO(g) + NOz(g) ; ArH?

() = 236 kJ.mol~! > 0 = réaction
endothermique.

() S@ =S : ArHjz) =0.38 kJ.mol~! = valeur trés petite en valeur absolue
par rapport a ’ordre de grandeur de quelques dizaines a quelques milliers de
kJ.mol-! = réaction quasiment athermique et sera considérée comme ather-
mique en pratique.

Variation de température en réacteur adiabatique isobare

En pratique, un réacteur adiabatique isobare est un calorimetre, dispositif qui permet
d’évaluer les transferts thermiques entre les différents corps mis a I’intérieur.

Pour une transformation adiabatique isobare, Q = AH =0 :

Si la réaction est exothermique (respectivement endothermique), on s’attend a une aug-
mentation (respectivement diminution) de la température du systéme. Si la réaction est
exothermique, on appelle usuellement « température de flamme » la température finale
du systeme.

Méthode 2 Détermination d’'une température de flamme

La température de flamme est la température finale du systeme a 1’issue d’une transformation adia-
batique isobare.

7 Lestransformations suffisamment rapides pour lesquelles les transferts thermiques avec I'extérieur (lents
/| en général) sont négligeables sont supposées adiabatiques.

1. Justifiez que 1’enthalpie du systeme ne varie pas : AH = 0.

2. Décomposez la transformation en deux transformations fictives.

L’enthalpie est une fonction d’état, donc A H peut étre calculé de deux facons entre 1’état initial
(Ty,&) et I’état final (7»,£,), en considérant la pression constante :

* Soit on considere d’abord une évolution a composition du systeme (TOUS les constituants)
constante (&) constant) de la température 7 a la température 75, puis une évolution isotherme
(T constante) avec avancement de la réaction de &; a &,. Sur le schéma, le chemin est repré-
senté en petits pointillés.

* Soit on considere d’abord une évolution isotherme (7} constante) avec avancement de la réac-
tion de & a &, puis une évolution a composition (TOUS les constituants) constante (&
constant) de la température 7} a la température 7,. Sur le schéma, il s’agit du chemin repré-
senté en plus gros pointillés.

T
e

Chemin
réel
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Le choix dépend des données thermodynamiques disponibles dans I’énoncé. Il faut voir a quelle
température elles sont données (initiale ou finale ?) et si elles concernent plutét les produits ou les réactifs.

Exprimez chacune des variations d’enthalpie du systéme sur les transformations fictives :

 Pour une transformation a (7', P) constant :
Q =AH~ ArH(OT)(EZ - Sl)

* Pour une transformation & P et composition constantes :

aH aH aH aH
dH=—)| dT+— ) dP+—)| dé=dH= —) dT

soitdH = Ci;m'dT avec Ci,y”' ~ ZniC;’, m.i 1a capacité thermique du systéme
i

. . N . R P oH
La capacité thermique a pression constante du systeme est définie par Cp = 8_T> . Par rapport au
P&

cours de physique, il est précisé que la composition du systéme est constante : £ = C',

Déduisez la température de flamme.

Exemple d'application

Solution

On s’intéresse a la réaction de formation du dioxyde de carbone, réalisée grice au dioxygene de
I’air réagissant totalement avec du charbon (carbone graphite) initialement a 500 °C :

Cigr) + Oz(g) —> COy) AyH®(773K) = —394,8 kJ.mol"!

L'air comporte approximativement 4 fois plus de diazote que de dioxygéne.

Le dioxygene et le carbone sont introduits en proportions steechiométriques. On suppose la trans-
formation isobare et adiabatique et il s’agit de déterminer la température finale. On donne :
C?, (COz(g)) +4 C;) (Nz(g)) = 155,8J.K L.molL.

Etape 1 : La transformation est adiabatique isobare donc AH = Q = 0.

Etape 2 : La capacité molaire donnée est celle du produit, donc on considere le chemin en plus
gros pointillés. Soit n la quantité de matiere initiale de carbone.

P T,=773K
P T,=77?
C(gr) ‘n AH 2
0, in COy, 10
Ny © (4n) Nogp * (41)

AHs) \ / AH,

P T,=773K
COy, 0
NQ(g) : (4n)
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Etape 3 : La transformation (A) est isobare et isotherme. De plus, la réaction (totale) avance de n,
doncona: AHay ~ nA,H° (773 K).

/ Cette relation doit étre justifiée. Voir paragraphe 10.4.1.

La transformation (B) est isobare et a composition constante donc :

dHp) = C3*"dT = dHp) = [n C3(COyg)) + (4n) C% (No(e))ldT

Par intégration de Ty a T> : AH(p) = n[Cp(COyq)) +4 Cp(Nyo)) (T2 — T1)
Etape 4:0naAH = AHp) + AHpy =0

= nAH°(T73K) + n[Cp(COy4)) +4 Co(Ny o) I(T2 — T1) =0

—= =T ArH"(773K) = AN: T, =3307 K
27T C3(COyg)) +4C5 (Ny(y)) o

e 10.5 Formation
d’'un constituant physico-chimique

1051 Etat standard de référence d’un élément chimique

. Cette définition concerne un L’état standard de référence d’un élément chimique a une température 7 est
/ élément chimique et non un I’état standard du corps simple (constitué de cet élément chimique) le plus stable,

constituant physico-chimique. dans son état physique le plus stable a cette méme température.
Par exemple, parler d'état

standard de référence de I'eau

n’a aucun sens... L’état standard de référence d’un élément chimique correspond a I’état standard d’un
constituant particulier. Il faut donc prendre en compte la température et considérer 1’état
standard de référence d’un élément chimique pour une température donnée.
Au contraire de la définition de 1’état standard d’un constituant physico-chimique d’un
systeme (voir paragraphe 10.2.1), la stabilité intervient dans la définition de 1’état stan-
dard de référence d’un élément chimique car il s’agit de considérer le corps simple le
plus stable.

Exemple

Etats standard de référence de 1’élément étain en fonction de la température.

Gamme de T 0K-505K 505K -2533K Plus de 2 533 K

Etat standard Sn solide pur - Sn GP pur
P . . Sn liquide pur .

de référence cristal parfait P° = 1 bar monoatomique

de I’étain Sn P° =1 bar B P° =1 bar

Cette définition souffre de quelques exceptions. Citons quelques exemples :

4 Ces exceptions se justifient par . . 14 N N
/ les données thermodyna-  ° Quelle que soit la température, pour les éléments hydrogene, azote, oxygene, fluor

miques déja existantes dans et chlore, I’état standard de référence est 1’état standard du composé diatomique
les tables. gazeux, et jamais liquide.
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10.5.2

Il faut évidemment préciser
I"état physique du constituant
dont on considére la réaction
de formation, mais c’est sous-
entendu puisqu’on considére
un constituant physico-
chimique...

Il est possible d’envisager une
réaction de formation d'un
constituant dans un état
physique qui n’est pas le plus
stable, comme de |'eau gazeuse
a 298 K.

D’apres la définition, pour une température inférieure a la température d’ébullition,
il faudrait considérer le composé diatomique liquide, mais ce n’est pas le cas.
Quelle que soit la température, 1’état standard de référence de I’élément carbone est
I’état standard du carbone graphite.

D’apres la définition, si a la température considérée, c’était le carbone diamant le
plus stable, il faudrait le considérer, mais ce n’est pas le cas.

Réaction de formation d’un constituant
physicochimique

La réaction de formation d’un constituant physico-chimique est la réaction de
formation de ce constituant physico-chimique a partir des corps simples correspon-
dant aux éléments chimiques qui le constituent, chacun de ces corps simples devant
correspondre a 1’état standard de référence de 1’élément.

L’équation d’une réaction chimique étant définie a un facteur multiplicatif pres, on
écrit ’équation avec un coefficient stecechiométrique 1 pour le constituant physico-
chimique considéré.

Exemples

1
* La réaction d’équation COyg) + 3 Oy(g) = COy(4) n’est pas une réaction de for-
mation car le monoxyde de carbone n’est pas un corps simple !

* La réaction de formation de I’eau liquide a 298 K est décrite par 1’équation :
Hag) + % Ox(g) = H20q)

* La réaction de formation de I’eau gazeuse a 298 K est décrite par 1’équation :
Hag) + % Oa(g) = H20¢q)

Les états standard de référence des éléments hydrogéne et oxygene sont en effet
ceux des corps simples diatomiques a 1’état gazeux quelle que soit la température.

L’écriture de la réaction de formation dépend en général de la température car 1’état
standard de référence de 1’élément chimique peut changer suivant la température.

Exemple

La réaction de formation de 1’oxyde de cuivre (II) solide a 298 K est décrite par
I’équation :

1
Cugs) + 5 O2(g) = CuOs)

La réaction de formation de 1’oxyde de cuivre (II) solide a 1 500 K est décrite par
I’équation :

1
Cug) + 5 Oag) = CuO)
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10.5.3

Comme toute grandeur
standard intensive, une
grandeur standard de
formation ne dépend que de la
température mais cela est
rarement précisé dans la
notation : ArZ¢y,.

COURS & METHODES

L état standard de référence de 1’élément cuivre dépend en effet de la température,
car sa température de fusion vaut 1 357 K. A 298 K, I’état le plus stable est le cuivre
solide, a 1 500 K, 1’état le plus stable est le cuivre liquide.

Grandeur standard de formation d’'un constituant

Définition d’une grandeur standard de formation

Soit un systeéme thermodynamique et Z une grandeur extensive caractérisant le systeéme.

On appelle grandeur standard de formation d’un constituant physico-chimique
et on note A¢Z° (« f» pour formation) la grandeur standard de réaction associée a
la réaction de formation du constituant considérée a la méme température. On consi-
dérera en particulier I’enthalpie standard de formation d’un constituant physico-
chimique, notée ArH®.

La grandeur standard de formation d’un corps simple est nulle si I’état physique du
corps simple correspond a I’état le plus stable a la température considérée.

Une grandeur standard de formation d’un constituant caractérise a la fois un constituant
physico-chimique et une réaction chimique (sa réaction de formation).

Exemples
1
* Soit la réaction de formation de I’eau liquide a 298 K : Hy(g) + 3 Oy4) = H20()
Par définition, A, H° = Ay H°(H,0(;) a 298 K.

* Soit la réaction de formation du carbone graphite a T : C(g) = C(4py. Par défini-
tion, A, H® = A H®(C(gy)) => ArH?(C(gr)) =0 a toute température.

De méme, ArH O(Az(g)) =0 avec A = H, N, O, F, Cl a toute température.
Applioation de la loi de Hess aux réactions de formation

Exemple

Nous cherchons a calculer ’enthalpie standard A, H® de la réaction de combustion
complete de la propanone liquide a 298 K a laquelle on associe 1’équation steechio-
métrique suivante :

(R) CH;3COCH;() + 4 Oz(g) =3 COz(g) +3H20(

Soit les enthalpies standard de formation de différentes especes a 298 K :
Propanone liquide : Ay H°(CH3COCHj3(;y) = —248,2 kJ.mol! ;
Dioxyde de carbone gazeux : AfHO(COZ(g)) = —393,5 kJ.mol! ;

Eau liquide : Ay H°(H,0(;)) = —285,8 kJ.mol ™!

On sait de plus que A H®(Oy(q)) = 0 car le dioxygene gazeux correspond a 1’état
standard de référence de 1’élément oxygene. Ecrivons les équations des réactions de
formation, a I’exception de celle du dioxygene gazeux.
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On pouvait s'attendre au
caractére exothermique de
cette réaction car la plupart
des réactions de combustion
sont exothermiques.

L'intérét de la définition d'une
réaction de formation d'un
constituant apparait pleine-
ment ici. Les grandeurs
standard de n’importe quelle
réaction peuvent se déduire
des grandeurs standard de
formation des constituants
physico-chimiques.

1
Q)] 3Cgr) + 3 Hyp) + 3 Oy(g) = CH3COCH;5(;)
2 Cigr) + Oag) = COxg)
1
3) Hag) + 5 O2g) = H20()

L’équation (R) s’obtient par combinaison linéaire des équations (1), (2) et (3) :

(R) =3 x(3)4+3 x (2) — (1). Nous en déduisons d’apres la loi de Hess la méme
relation sur les enthalpies standard des réactions :

ArH® =3ArH°(H0()) +3A7 H(COyq)) — Ar H?(CH3COCH3(;))
Soit encore, comme Af H°(Oy4)) =0 :
ArH® =3ArH°(HaO())+
3A¢H®(COyq)) — A H°(CH3COCH3(;)) — 4A 5 H(Oy(g))

Nous obtenons une combinaison linéaire ou les coefficients sont les coefficients stoe-
chiométriques dans 1’équation de la réaction considérée.

AN.: A H° = —1789,7 kl.mol™' < 0 donc cette réaction est exothermique.

L’exemple a valeur de démonstration.

Soit une réaction (R) a laquelle on associe I’équation steechiométrique suivante :

R) 0= Z v A, avec v coefficient steechiométrique algébrique de Ay
k

L’équation (R) s’obtient comme combinaison linéaire des équations des réactions de

formation des constituants qui apparaissent dans 1’équation : (R) = Z vk(R)f,k.
k

La loi de Hess permet de déduire que 1’enthalpie de la réaction (R) s’obtient par la
méme combinaison linéaire sur les enthalpies de formation des constituants qui
apparaissent dans 1’équation, les coefficients de la combinaison étant égaux aux
coefficients steechiométriques algébriques des constituants :

A Hip = Xk:vafHo(Ak)

Nous disposons donc pour calculer numériquement une grandeur de réaction de
deux expressions similaires dans leur forme, mais dont chacun des termes sont bien
différents :
e Par définition : A,H° =) vHS(Ak), avec les enthalpies molaires standard.
k

e Par démonstration : A,H° =ZVkAfHO(Ak), avec les enthalpies de formation.
3
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messse 10.6 Thermochimie de quelques transformations

L'état gazeux correspond ici a
I"'état de gaz parfait.
Autrement dit, les entités sont
parfaitement isolées dans
I’espace, sans interaction avec
les autres espéces. Sinon, la
valeur de I'énergie potentielle
d’interaction serait prise en
compte.

Les valeurs tabulées
d’enthalpies standard de
dissociation d’une liaison sont
des valeurs moyennées sur un
ensemble de molécules. Les
valeurs peuvent donc différer
sensiblement de la valeur dans
la molécule considérée.

L'état gazeux correspond ici a
|"état de gaz parfait.

L’affinité électronique de M
correspond a la réaction
inverse :

M) =Mg) ey

Quelques réactions particuliéres

Dissociation d’une liaison

Soit une espece chimique AB avec une liaison entre les fragments A et B. On appelle
énergie molaire de la liaison AB pour I’espece chimique AB et on note Dag 1’éner-
gie interne standard a 0 K de la réaction de rupture homolytique d’équation :

Dap = A, US

AB(g) = AZg) + B¢ (T=0K)

®)
Cette grandeur est toujours positive et 1’ordre de grandeur est de quelques centaines
de kJ.mol~!.

On assimile généralement I’énergie molaire de liaison a I’enthalpie standard ArH(OT) a
la température T de la réaction d’équation :

AB(g) = A}, + B!

() Dap = ArH;

) ¥ AU

(T=0K)

ArH (OT) est aussi appelée enthalpie standard de dissociation et notée Aiss H (OT).

lonisation d’une espéce

Soit une espece chimique M. On appelle énergie molaire d’ionisation de 1’espece M
et on note A U (OT:0 K) («ion » pour ionisation) I’énergie interne standard a 0 K de la

réaction d’équation : M) = M +e (_g)

®
Cette grandeur est toujours positive et I’ordre de grandeur est 103 kJ.mol~!.
On appelle potentiel d’ionisation ou énergie d’ionisation de I’espece M et on note P/

o

fon¥(T=0K N g R L

ouEl:El = % Cela revient a considérer une seule espece M au lieu d’une
A

mole.
On assimile généralement I’énergie molaire d’ionisation a I’enthalpie standard
AionH (OT) a la température 7 de la réaction d’équation :

~ AionUO

— Mt - . o
Mgy =M, +e AionH (T=0K)

() (T)

Ajon H(OT) est appelée enthalpie standard d’ionisation de I’espece M.

Attachement électronique d’une espéce

L’enthalpie standard AattH(OT) a la température T de la réaction d’équation :

M) +e (g
I’espece M.

)y = M&) est appelée enthalpie standard d’attachement électronique de

Changement d’état physique d’une espece

Soit une espece chimique M qui peut se trouver sous deux états physiques («) et (B).
On appelle enthalpie standard de changement d’état de M de I’état (o) a I’état (3)
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Les enthalpies standard de
fusion, vaporisation et
sublimation permettent de
déduire les enthalpies standard
des autres changements d’état.
Par exemple, I'enthalpie
standard de solidification est
égale a (—AfusH(OT)).

10.6.2.

D’autres enthalpies standard
peuvent étre définies dans un
énoncé mais ne sont pas
explicitement au programme :
enthalpie de combustion,
enthalpie d’atomisation,
enthalpie d’hydratation,
enthalpie réticulaire d'un cristal
ionique, etc.

ala température T et on note Ay, g H ) I'enthalpie standard a la température 7' de la
réaction d’équation : M(y) = M(g) qui traduit le changement d’état entre I’état (o) et

Pétat (B).

Exemples
Pour la fusion, M) = M(;), on note AquH(OT) > 0.

Pour la vaporisation, M(;) = M), on note AvapH(OT) > 0.

Pour la sublimation, M(s) = M), on note AsubH(oT) > 0.

Ces changements d’état sont endothermiques car ils nécessitent un apport d’énergie
pour rompre des liaisons entre les constituants élémentaires de la matiere (atomes, ions
ou molécules).

Utilisation des cycles thermodynamiques

L'utilisation d’un cycle thermodynamique est tout simplement une facon pratique
d’utiliser la loi de Hess pour déterminer 1’enthalpie standard d’une réaction. Il s’agit de
passer des réactifs aux produits de la réaction par un ensemble de réactions intermé-
diaires. L’enthalpie de la réaction considérée s’obtient alors comme la combinaison
linéaire des enthalpies des réactions écrites tout le long du cycle.

Toutes les enthalpies standard de réaction précédemment définies sont utilisables au
cours de I’élaboration d’un cycle thermodynamique :

¢ enthalpie standard de formation d’un constituant physico-chimique,

¢ enthalpie standard de dissociation d’une liaison (ou énergie molaire de liaison),

¢ enthalpie standard d’ionisation,

¢ enthalpie standard d’attachement électronique,

¢ enthalpie standard de changement d’état.

Méthode 3 Elaboration d'un cycle thermodynamique

1. Observez les données afin de choisir le cycle thermodynamique.

Les réactions qui apparaissent dans le cycle sont en effet forcément celles qui correspondent
aux données, ou a la grandeur qu’on veut déterminer.

[\

. Partez de la réaction dont I’équation semble la plus compliquée.

Il sera alors plus facile d’élaborer le cycle thermodynamique.

3. Elaborez le cycle thermodynamique.

Il s’agit d’écrire un ensemble de réactions intermédiaires qui permettent de passer des réactifs
aux produits de la précédente réaction.

4. Déduisez-en I’enthalpie standard de réaction recherchée.

Ecrivez la combinaison linéaire en parcourant le cycle et I’enthalpie standard de réaction
recherchée se déduit de 1’égalité.
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Exemple d’application

On cherche a calculer I’enthalpie standard A, H® de la réaction de combustion de la propanone liqui-
de 2298 K a laquelle on associe 1’équation stoechiométrique suivante :

(R) CH3COCH;y 4 4 Oy(g) = 3 COyq) + 3H20(

On dispose des enthalpies standard de formation a 298 K :
Ay H°(CH;COCH;(y) = —248,2 kJ.mol™!

Ay H®(COy(g)) = —393,5 kI.mol™!

ArH®(H,0(;)) = —285,8 kJ.mol™!

Solution

Etape 1 : Les données sont des enthalpies de formation, donc il ne faut écrire que des réactions de
formation (ou bien les réactions inverses).

Etape 2 : On peut considérer la combustion de la propanone :

CH3COCH;3(;) + 4 Oy(g) —> 3COy4) +3H0()

Etape 3 : On écrit I'inverse de la réaction de formation de la propanone, puis la formation de
dioxyde de carbone et d’eau, en tenant compte des coefficients steechiométriques :

/\‘ H
CH COCH3(1)+402(g) 3C02(g)+3H20(1)
+3AH (CO,,..)
-AH (CH,COCH, ~(8)
+3A:H (H,0,,)
3C(gf> +3H2(g) 2(g) +4O2(g)

Etape 4 : Par lecture du cycle, nous déduisons la relation :
ArH® = —Ar H?(CH3;COCH;3(;)) +3ArH°(HaO()) + 341 H°(COyy))

AN : A, H° = —1789,7 kl.mol™! en parfait accord avec la valeur tabulée dont la valeur est
— 1790 kJ.mol"!.

Cet exemple a été traité précédemment pour justifier I’énoncé de la loi de Hess sur les réactions de
formation (voir paragraphe 10.5.3). Ecrire un cycle thermodynamique est donc une méthode équiva-
lente a I'utilisation de la loi de Hess.

253



254

COURS & METHODES

Savoirs

Concernant la description d’un systeéme thermody-
namique comportant des constituants Ay :

L application du premier principe permet de montrer :

— Pour une transformation isobare, le transfert ther-
mique regu par le systeme est égal a la variation
de son enthalpie : Qp = AH.

— Pour une transformation isochore, le transfert
thermique regu par le systeme est égal la variation
de son énergie interne : Qy = AU.

Pour une grandeur extensive Z du systeme, la
grandeur molaire partielle d’un constituant &
indique I’influence de I’ajout du constituant sur la

valeur de Z :
0Z >
Zm,k = S
Ini T,P,nj jz+c

Les grandeurs standard sont définies pour un sys-
téme ou les constituants sont dans leur état stan-
dard. Une grandeur standard intensive ne dépend
que de la température.

L’enthalpie molaire partielle et 1’énergie interne
molaire partielle d’un constituant A; peuvent étre
assimilées respectivement a I’enthalpie molaire
standard et a 1’énergie interne molaire standard :

Hy =~ H;l,k et Uni = U, ;

Concernant I’évolution d’un systeme siege d’une
unique réaction chimique a laquelle on associe
I’équation steechiométrique :

Savoir-faire

Utiliser la loi de Kirchhoff (méthode 1).
Utiliser la loi de Hess.

Mots-clés

Premier principe

Etat standard d’un constituant physico-chimique,
grandeur molaire partielle, grandeur molaire standard
Grandeur de réaction, grandeur standard de réaction

Etat standard de référence d’un élément, réaction de
formation, grandeur standard de formation

0= kaAk
k

avec Ay les constituants physico-chimiques

Pour une grandeur extensive Z du systeme, une
grandeur de réaction indique I’influence de 1’avan-
cement de la réaction & sur la valeur de Z :

Iz
AZ = —)
3%' T,P

Pour une grandeur extensive Z du systeme, une
grandeur standard de réaction est définie par :

AZ° =) wZp,
k

En particulier, I’enthalpie standard de réaction et
I’énergie interne de réaction sont assimilables aux
grandeurs de réaction correspondantes :

ArH =~ A H et AU ~ AU
Pour une transformation isotherme isobare, le

transfert thermique regu par le systeéme est propor-
tionnel a la variation d’avancement :

Q=AH =~ AH®(5 — &)

La définition d’une réaction de formation d’un
constituant permet de disposer de valeurs tabulées
de grandeurs standard de formation.

Quelques réactions permettent d’introduire des
enthalpies de réaction particulieres : enthalpie
standard de dissociation d’une liaison, enthalpie
standard d’ionisation...

Déterminer la valeur d’une température de flamme
(méthode 2).

Elaborer des cycles thermodynamiques (méthode 3).

Enthalpie standard de dissociation d’une liaison,
enthalpie standard d’ionisation, enthalpie standard
d’attachement électronique, enthalpie standard de
changement d’état
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Cochez les affirmations correctes

O a. lors de I’évolution d’un systeme thermodyna-
mique, son état est défini a tout instant, mais
c’est particulierement 1’état final que 1’on sou-
haite d’écrire.

O b. a I’équilibre thermodynamique, la température,
la pression et les concentrations des différentes
especes présentes sont uniformes (dans 1’espa-
ce) et constantes (dans le temps).

U c.I’énoncé du premier principe implique la
conservation de 1’énergie d’un systeme isolé.

QO d. au cours d’une transformation ot la pression du
systeme est constante, le transfert thermique
recu par le systeme correspond exactement a sa
variation d’enthalpie.

L’état standard d’un constituant physico-

chimique...

U a. se réfere a la pression standard P° = 1 bar.

Q b. ne dépend pas de la température considérée.

O c. ne correspond pas toujours a un état réellement
possible.

Q d. permet in fine de définir des grandeurs standard
(intensives), dont les valeurs ne dépendent que
de la température.

Cochez les affirmations correctes

O a. une grandeur standard est notée avec un zéro en
exposant, par exemple K.

U b. I’énergie interne molaire partielle et I’enthalpie
molaire partielle sont homogenes a une énergie
molaire.

O c.le volume molaire standard d’un constituant
gazeux ne dépend pas de la nature du gaz consi-
déré.

Q d. pour un constituant physico-chimique, on peut
assimiler 1’énergie interne molaire standard a
I’enthalpie molaire standard.

L’enthalpie d’une réaction A, H...

U a.est une grandeur extensive qui caractérise le
systeme chimique.

U b. dépend de I’état du systeme considéré.

O c. est déterminée expérimentalement et les valeurs
sont données dans les tables.

O d. indique 'influence de la variation de ’avance-
ment de la réaction chimique sur la valeur de
I’enthalpie du systeme.

Cochez les affirmations correctes
U a. ’enthalpie standard réactionnelle est égale a la
somme des enthalpies molaires standard des

TESTS ET EXERCICES

constituants multipliées par les coefficients stce-
chiométriques respectifs dans 1’équation de la
réaction.

O b. multiplier les coefficients d’une équation de
réaction par 2 implique que la valeur d’une
grandeur de réaction est divisée par 2.

O c. la loi de Kirchhoff illustre I’influence la pres-
sion sur la valeur de I’enthalpie standard d’une
réaction.

Q d. utiliser la loi de Hess nécessite d’identifier que
I’équation d’une réaction s’obtient comme une
combinaison linéaire d’autres équations de
réaction.

L’enthalpie standard d’une réaction A, H®...

U a. a une valeur qui ne dépend que de la tempéra-
ture considérée.

U b. a pour ordre de grandeur courant quelques cen-
taines de J.mol~!.

U c. peut étre calculée a une autre température grice
a la loi de Hess.

Q d. indique une réaction exothermique si sa valeur
est négative.

Cochez les affirmations correctes

O a. une réaction est exothermique si elle dégage de
la chaleur.

Q b. si une seule réaction endothermique se déroule
dans un réacteur adiabatique isobare, alors la
température a I'intérieur du réacteur diminue.

O c. si une réaction exothermique se déroule dans un
réacteur isotherme isobare, alors la température
a 'intérieur du réacteur augmente.

QO d. I’énergie d’ionisation d’une espece correspond
a la réaction ou I’espece gagne un électron.

Parmi les équations, lesquelles décrivent des réac-

tions de formation ?

Q a. C(g) + Oz = COy, quelle que soit la tempé-
rature.

3
Q b.2Al;, + 2 Oy (e = AL O3, a la température de

1 000 K, sachant que la température de fusion
de ’aluminium vaut 933 K et sa température
d’ébullition vaut 2 792 K a pression atmosphé-
rique.

3
Qe 2 Oy(g) = O3(g) quelle que soit la température.

O d. Ny + O = 2NO,) quelle que soit la tem-
pérature.
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1
Q e Nag + 3 Cly) = NaCly, a la température de
25 °C.
1
Q £.NO, + 2 Os) =NOy(,) a la température de

298 K.
Q g. Hy,) = Hy) a la température de 25 °C.

1 3
D h. Na(s) + 5 H2(g) + C(gr) + E OZ(g) = NaHCO3(S)

quelle que soit la température.

10.10 Transformation adiabatique

Soit un systeme chimique fermé siege d’une réaction chi-

mique a laquelle on associe une équation steechiométrique.

On suppose que le systeme subit une transformation iso-

bare adiabatique.

a. En raisonnant sur une transformation élémentaire, prou-
ver que si la réaction est exothermique, il y a augmenta-
tion de la température lors de la transformation.

b. Quelle est la conclusion pour une réaction endother-
mique ?

10.11 Thermicité de réactions chimiques

a. Déterminer le caractere exothermique ou endother-
mique des réactions suivantes. Les enthalpies standard
de réaction sont données a 298 K.

(1) CHagg) +205¢) = COx) +2H0,

A, Hg, = —890 kJ.mol™!
(2)  2C + Ha = CHyy
A, Hy, =227 kJ.mol!

(3)  NaCly) = Naf,, +Cl,,

A HY) = 3.9 kl.mol™!

b. Quelle est I’influence de 1’ajout de sel de cuisine sur la
température de 1’eau de cuisson des pates, si 1’on sup-
pose la dissolution adiabatique ?

10.12 Synthese de ’eau

Considérons la réaction de synthese de 1’eau gazeuse a par-

tir de dioxygene et de dihydrogene gazeux a laquelle on

associe 1’équation steechiométrique suivante :

2Ha) + Oz = 2H,0,,

On dispose des enthalpies molaires standard suivantes a la
température de 500 K :

H? (H,O(,,500K) = —226 kJ.mol™' ;

m

Q i. Cia) = Cgry a la température de 25 °C.

10.9 Lesquelles décrivent des réactions de changement
d’état ?

11 faut considérer les mémes équations qu’a la question pré-

cédente.

H? (Hy(,),500K) = 6,7 kJ.mol!

On donne : R = 8,31 J.K-".mol™!

a. L’énergie interne molaire standard du dioxygene gazeux
4 la température de 500 K vaut 2,2 kJ.mol~!. En déduire
la valeur de son enthalpie molaire standard a la méme
température.

b. Déterminer la valeur de 1’enthalpie standard de réaction
a 500 K.

c. En déduire la valeur de I’énergie interne standard de
réaction a 500 K.

10.13 Synthese de I’ammoniac

On consideére la réaction de syntheése de 1’ammoniac a

laquelle on associe 1’équation suivante :

Nz(g) + 3H2(g) = 2NH3(g) ATH(OSOOK) =-92,2 kJ.mol™!

Le systéme fermé évolue suivant une transformation iso-
bare isotherme a la température de 500 K et sa composi-
tion pour les états initial et final est donnée :

N Hy (o) NHj,)
Etat initial 1,0 mmol 5,0 mmol 0 mmol
Etat final ? ? 0,40 mmol

a. Déterminer la variation d’enthalpie AH du systeme et le
transfert thermique recu Q au cours de la transforma-
tion.

b. En déduire la variation d’énergie interne du systeme AU
au cours de la transformation.

¢. Pouvait-on prévoir le signe du transfert thermique recu ?

10.14 Combustion de I’éthanol

On s’intéresse a la réaction de combustion totale de 1’étha-

nol en dioxyde de carbone gazeux et en eau liquide a 298 K.

On dispose des données suivantes a la température de 298 K :
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Enthalpies de vaporisation :

Ay H°(CH;CH,OH) = 42,6 kJ.mol!
et AvypH®(H,0) = 44,0 kJ.mol™!
Enthalpies de formation Ay H® :
CH;CH,OH;, = —277,7 kJ.mol ™! ;
H,0() = —285,8 kl.mol™! ; COy(,) = —393,5 kJ.mol!

Enthalpies de dissociation moyennes :
AdissH°(AB) = Dag

Liaison C-H|C-O0|O-H|C=0| C-C| O=0

D (kJ.mol™!) | 412 | 360 | 463 | 743 | 348 | 497

a. Ecrire I’équation de la réaction de combustion, définie
pour un coefficient steechiométrique 1 pour I’éthanol.
Soit Acomp H° I’enthalpie standard de cette réaction. Par
définition, c’est 1’enthalpie standard de combustion de
I’éthanol liquide.

b. A partir de la loi de Hess, établir une expression de
AcombH°. Comparer la valeur numérique a la valeur
expérimentale de — 1 368 kJ.mol~!. Commentaire.

¢. A partir d’un cycle thermodynamique et des enthalpies
de dissociation moyennes des liaisons, établir une
seconde expression de AcompH°. Comparer a la valeur
tabulée. Commentaire.

d. En fait, I’énergie de dissociation de la liaison C=0 dans
le dioxyde de carbone vaut 804 kJ.mol~!. Refaire
I’application numérique. Commentaire.

La valeur de I’électronégativité de Mulliken d’un élément
chimique M est définie par la relation :

Elo + AEw)
2

avec E I’énergie d’ionisation et A E I’ affinité électronique

de I’atome M.

Considérons les deux réactions de ruptures hétérolytiques

d’équations suivantes :

xm =k oll k est une constante positive

(1) AB(g) = A(z,) + B?;,)

(2) AB(, = A(t,) + By,

a. A quelle condition sur les énergie internes standard la
réaction (1) est-elle plus « facile » que la réaction (2) ? Et
a quelle condition sur les valeurs d’électronégativité ?

b. En utilisant la loi de Hess, exprimer les énergies internes
standard des réactions en fonction de EI, AE et de
I’énergie de la liaison Dag.

c. En déduire I’équivalence des deux conditions précédem-
ment établies.

TESTS ET EXERCICES

(D’apres Enstim)
L’oxydation du diazote en monoxyde d’azote s’effectue
suivant la réaction dont 1’équation steechiométrique est la
suivante :

(1) Ny + Ose) = 2NOyy

A 298 K, D’enthalpie standard de cette réaction vaut
A, Hj, = 180,5 kJ.mol .

Données : R = 8,314 J. K. mol!.

Capacités thermiques molaires standard :

C5 ,,(Na)) = 29,125 J.K-L.mol ™! ;

C5 ., (Ox(y)) = 29,355 JKLmol ! ;

C5 ,,(NO(y)) = 29,844 J.K-!.mol~".

a. La réaction est-elle exothermique ?

b. La capacité thermique molaire a pression constante d’un

7
gaz parfait diatomique (GPD) vaut Cj , (GPD) = ER'

Commenter les valeurs des capacités thermiques
molaires standard données.
c. Justifier a I’aide de la loi de Kirchhoff que I’enthalpie de
réaction ne dépend que tres faiblement de la température.
d. Déterminer la valeur de I’enthalpie de réaction A, Hg, a
298 K de I’oxydation du monoxyde d’azote en dioxyde
d’azote :
(2) Nag) +2 02, =2NOy

A°H 5y = 66,4 kJ.mol~! 2 298 K
() 2NOg) + Oy = 2NOyq
A Hg, =77
La réaction de formation du pentaoxyde de diazote est
décrite par 1’équation suivante :

5
) N + 7 Oy = NoOs()

A 298 K, l’enthalpie standard de cette réaction vaut
ArHpgg ) = 11,3 kJ.mol~!. On donne la capacité ther-
mique molaire standard :

Cj,,(N2Os(,)) = 84,5 JK-L.mol"!, que l'on suppose
indépendante de la température.

e. Déterminer 1’enthalpie standard de la réaction a 900 K,

\ArH<O900 K)-
f. A 298 K, la réaction est-elle exothermique ? Eta 900 K ?

L’énergie réticulaire d’un cristal ionique fait référence a la
réaction d’obtention des ions a 1’état gazeux a partir du
cristal ionique, 1’équation étant écrite avec un coefficient
steechiométrique 1 pour le cristal.

L’énergie réticulaire d’un cristal ionique, assimilée a 1’en-
thalpie standard réticulaire, n’est pas directement acces-
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sible par I’expérience. Cette énergie peut néanmoins étre

calculée a partir d’un cycle thermodynamique appelé cycle

de Born-Haber.

L’influence de la température sur les valeurs des grandeurs

thermodynamique sera négligée.

Données : ApH°(NaCl,)) = —411,2 kJ.mol™!

AganH°(Na) = 107,3 kJ.mol"! ;

Ajon H°(Na) = 495,8 kJ.mol™!

Agiss H°(Cly) = 243,4 kJ.mol!:

A H°(Cl) = —348,7 kl.mol!

a. Ecrire 1’équation de la réaction 2 laquelle se réfere
I’énergie réticulaire du chlorure de sodium.

b. A ’aide des données, construire le cycle de Born-Haber
pour le chlorure de sodium.

c¢. En déduire la valeur de I’énergie réticulaire E.s du chlo-
rure de sodium.

d. Comparer a la valeur trouvée dans les tables : 787 kJ.mol!.
Le résultat est-il étonnant ?

On appelle enthalpie standard d’hydratation d’un ion et on
note AnyqH° 1'enthalpie standard associée a la réaction

=
® —

tion d’un solide ionique 1’enthalpie standard associée a la
réaction de dissolution du solide ionique, avec un coeffi-
cient steechiométrique 1 pour le solide ionique.

d’équation M M(iaq) et enthalpie standard de dissolu-

Le gaz naturel est un produit extrait de gisements gaziers
ou pétroliers. Lorsqu’il est livré pour la consommation
(gaz de ville), c’est du méthane presque pur, les autres gaz
présents dans le gisement étant retirés.

Données a 298 K :

Composé CH4(g) Oz(g) COz(g)

A H® (kJmol™l) | 7438 0 ~3935

C5 (J.JKLmol ™) 35,31 29,36 37,11

Composé H,O,, No(e) COyy

ArH® (kJ.mol™) —241,8 0 —-110,53

C;,, JKLmol) | 3358 20,13 | 29,14

La combustion complete du méthane s’effectue suivant la
réaction d’équation suivante :

CH4(g) + 202(g) = COz(g) + 2H20(g) (1)

L’influence de la température sur les valeurs des grandeurs
thermodynamique est négligée et les valeurs des enthalpies
standard de réaction sont confondues avec celles des éner-
gies internes standard de réaction. On considere les gran-
deurs standard suivantes :
¢ Enthalpie de formation du chlorure de magnésium soli-
de : — 641,3 kI.mol-!.
e Enthalpie de dissolution du chlorure de magnésium :
- 150,5 kJ.mol .
* Enthalpie d’hydratation de I’ion chlorure :
—383,7 kJ.mol L.
* Enthalpie de sublimation du magnésium :
167,2 kJ.mol™!.
* Energie de premiére ionisation du magnésium :
7,646 eV.
« Energie de seconde ionisation du magnésium :
15,035 eV.
* Enthalpie de dissociation de la molécule de dichlore :
241,6 kJ.molL.
* Energie d’attachement électronique du chlore : — 3,78 eV.

a. Donner les notations conventionnelles des grandeurs et
leurs valeurs exprimées en kJ.mol™!, ainsi que les équa-
tions de réaction associées.

b. Exprimer et calculer I’enthalpie standard d’hydratation

de I’ion magnésium notée AhdeO(Mg“).

a. Pourquoi certaines valeurs d’enthalpies standard de for-
mation sont nulles dans le tableau de données ?

b. Déterminer la valeur de I’enthalpie standard A, H}, de
la réaction (1) a 298 K.

¢. En déduire la valeur de A, Hj, a 500 K. Commenter la
valeur obtenue.

d. La réaction est-elle exothermique ou endothermique ?

On considere la combustion rapide d’une quantité de
matiere n de méthane avec de ’air (80 % de diazote, 20 %
de dioxygene) dans un briileur a gaz. La transformation est
supposée a pression constante et le mélange, dans les pro-
portions steechiométriques de la réaction, est initialement a
la température de 500 K.
e. Pourquoi peut-on supposer la transformation adiabatique ?
f. Déterminer la température finale obtenue suite a la com-
bustion. La réaction de combustion est supposée totale.
g. En fait, on observe que la température de flamme du
brilleur n’excéde pas une température de 2 000 K. Eva-
luer les pertes thermiques.
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En cas de mauvais réglage du brileur, il est possible que la

combustion du méthane se produise en présence d’un

défaut de dioxygene. Dans ces conditions, la formation de
monoxyde de carbone gazeux au lieu de dioxyde de car-
bone est envisageable.

h. Ecrire la réaction de combustion du méthane avec for-
mation de monoxyde de carbone au lieu de dioxyde de
carbone. On attribue un coefficient steechiométrique 1
pour le méthane et on note (2) I’équation de réaction.

L’enthalpie standard de la réaction (3) vaut A, Hj =
—566,0 kJ.mol™! a 298 K.

2COg) + Oy(p) =2C0xy 3)

i. Déterminer 1’enthalpie standard de la réaction (2) a
298 K.

j- Sachant que le monoxyde de carbone est un meilleur
ligand pour I’hémoglobine que le dioxygene, quel dan-
ger y a-t-il a ne pas faire contrdler régulicrement son
brileur a gaz ?

(D’apres Enstim)
Données a 298 K :

PbS(;) |PbOgs) | Oz(g) | SO2(e)  Nage)

ApH® (KJomol™) |- 100.4 [-217,4 -296,8

C3,, JKLmol) | 495 | 458 | 294 | 399 29,1

Le minerai de plomb contient essentiellement de la galene
PbS(,). Afin d’éliminer le soufre, il faut d’abord effectuer
I’opération que 1’on appelle grillage. La réaction corres-
pondante a pour équation :

3
PbS(,) + 7 Osg) = PbOys) + SOxy)

Afin de décomposer le sulfate de plomb PbSOy(, qui peut

se former au cours du grillage, la température doit étre au

moins égale a 950 °C. Il faut cependant éviter d’atteindre 1

114 °C, température de fusion de la galene PbS,.

a. Pourquoi certaines valeurs d’enthalpies standard de for-
mation ne sont-elles pas indiquées dans le tableau de
données ?

b. A I’aide des données, exprimer puis calculer 1’enthalpie
standard de la réaction de grillage a 298 K.

c. Calculer I’enthalpie standard de la réaction a 1 223 K.
Calculer sa variation relative entre 298 K et 1 223 K.

d. La réaction de grillage est-elle exothermique ?

La réaction de grillage de la galéne est considérée comme
totale. Les réactifs sont le minerai et de I’air et ils sont
introduits dans les proportions steechiométriques de la
réaction. On précise que la composition molaire de 1’ air est

COURS & METHODES

de 80 % de diazote et 20 % de dioxygene. Les réactifs

entrent a la température de 298 K et la réaction a lieu a

1 223 K. Schématiquement, on pourra considérer que la

chaleur dégagée (transfert thermique) a pression constante

sert a échauffer uniquement les réactifs entrants.

e. Exprimer le transfert thermique produit par le grillage
d’une quantité n de galene a 1 223 K.

f. En supposant que ce transfert thermique est intégrale-
ment transmis aux réactifs entrants (transformation glo-
balement adiabatique), a quelle température sont-ils por-
tés ?

g. La réaction peut-elle alors étre autoentretenue ou doit-
on apporter de 1’énergie pour porter les réactifs entrants
jusqu'a 1223 K ?

h. Quel dispositif faudra-il prévoir au niveau industriel si
le grillage de la galene est mis en ceuvre dans les condi-
tions précédentes ?

. En fait, le minerai n’est pas de la galene pure, car la

galene PbS ) est mélangée a une gangue, dont la capaci-

té thermique molaire vaut 48 J.K~!.mol~!. Déterminer la
fraction molaire du minerai en galene PbS;, qui permet
d’obtenir une élévation de température des réactifs limi-
tée a 1 223 K.

(D’apres CCP)
Données thermodynamiques a 298 K :

5 Na;$,03,

: - +

Constituant S»03 @) N Ay 5H,0,,) H>O(
ArH® (kJ.mol™!) |-644,33(-239,66] -2602 |-285,85

Capacité thermique molaire a pression constante de I’eau

liquide : Cp,, = 75,3 J.KL.mol™!, supposée constante

dans le domaine de température de 0 °C a 100 °C.

Masse atomique en g.mol™' : Na=23,0 ; S=32,0 ;

0=16,0;H=1,0.

Masse volumique de I’eau supposée constante entre 25 °C

et 35 °C : 996 kg.m™3.

On étudie sur une paillasse au laboratoire les effets ther-

miques liés a la dissolution dans I’eau du thiosulfate de

sodium pentahydraté, de formule Na,;S,03, SH,Oyy) .

On constate alors une diminution de la température lors de

la dissolution de ce sel.

a. Quelle est I’interprétation microscopique de la notation
(5H;0) dans la formule du solide ?

b. Ecrire 1’équation de la réaction de dissolution d’une
mole de N328203, 5H20(S) o

c. Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a 298 K,
définie comme I’enthalpie standard de dissolution du
solide.
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TESTS ET EXERCICES

d. La réaction est-elle endothermique ou exothermique ?
Sous agitation, on dissout totalement 200 g de thiosulfate
de sodium pentahydraté dans 1,00 L d’eau contenu dans un
erlenmeyer. On supposera que la capacité thermique de la
solution obtenue est tres proche de celle de I’eau liquide,
et qu’il n’est ainsi pas nécessaire de considérer la présen-
ce des ions issus de la dissolution dans la solution.

e. Pourquoi peut-on faire 1’approximation que la transfor-
mation est adiabatique ?

f. Quelles sont les variables d’état choisies usuellement
pour exprimer 1’enthalpie du systeme ? Laquelle est
constante ?

g. Quelle doit étre la température initiale de I’eau 0, en °C,
avant la dissolution, pour que la température finale 6,
soit égale a 25,0 °C ? Discuter d’éventuelles approxi-
mations nécessaires pour répondre a la question.

h. La température obtenue est-elle en accord avec les
domaines de température des données ?

Un opérateur distrait n’est plus tres stir de la masse de soli-

de qu’il a utilisée lors d’une expérience.

Néanmoins, il sait qu’il a mesuré les températures

0, =35,0 °C et 6, =25,0 °C avec une précision

A9 = £0,5 °C.

i. Par différentiation de I’expression précédente, relier 1’in-
certitude Am sur la masse a I’incertitude A6 sur une
mesure de température. On supposera les autres gran-
deurs connues précisément.

j- Avec quelle incertitude 1’opérateur peut-il déterminer la
masse de solide qu’il a utilisée pour faire son expérien-
ce ? Commenter.



Bonnes réponses : b., c., d.

a. Non, au cours d’une évolution, les parametres d’état du
systeme ne sont pas forcément définis. Par exemple, si la tem-
pérature dans le systeme n’est pas uniforme, on ne peut pas
définir la température du systeme !

Bonnes réponses : a., c., d.

Bonnes réponses : b., c.

a. Non, en toute rigueur, il s’agit d’un petit rond, et pas d’un
z€ro.

d. Non, I’approximation n’est valable que pour les corps purs
solides ou liquides.

Bonnes réponses : b., d.

a. C’est une grandeur intensive qui caractérise plutdt une ré-
action chimique, méme si la valeur dépend de 1I’état du systeme,
par exemple des parametres (7, P,£) .

c. Non, en pratique, les seules valeurs disponibles sont celles
des enthalpies standard de certaines réactions, le plus souvent
a298 K.

Bonnes réponses : a., d.
b. Non, sa valeur est elle-méme multipliée par 2.

Bonnes réponses : a., d.

Bonne réponse : b.
a. Non ! Cette formulation incorrecte ne signifie pas grand-
chose.

Bonnes réponses : a., b., c., e., g.

b. A cette température supérieure 2 sa température de fusion
etinférieure a sa température d’ébullition, I’aluminium est bien
liquide dans son état le plus stable.

d. Non, le composé formé doit toujours avoir un coefficient stce-
chiométrique égal a 1.

e. A cette température, le sodium est bien solide dans son état
le plus stable. Et peu importe que NaCl soit solide dans son
état le plus stable. La condition d’état physique le plus stable
ne vaut que pour les réactifs.

h. Non car selon la température, 1’état physique le plus stable
pour le sodium peut étre solide, liquide ou gazeux.

CORRIGES

Bonnes réponses : g., i.

Transformation adiabatique

a. A pression constante, le transfert thermique recu est égal a
la variation d’enthalpie : §Q = d H. L’enthalpie est fonction
d’état du systeme : H (T, P,&)

IH IH dH
—dH=—>-) dT+ =) dP+ d&
0T ) e 0P ), o

3
T Jp e & /1 p '

On reconnait, par définition la capacité thermique a pression
constante du systeme (et aussi a composition constante, car on

oH
fait de la chimie...) : Cp = — et I’enthalpie de
oT ) ps

réaction : A, H = —) . De plus, on a I’approximation
7.P

i3
A Heapy ~ AHiy.
— 380 =dH = CpdT + A,H("T)dé = 0 pour une transfor-
mation isobare adiabatique.
Soit CpdT = —A, Hgd§
On admet que la capacité thermique a pression constante du
systeme est positive, donc CpdT est du signe de d 7. En consi-

dérant que la réaction évolue usuellement dans le sens direct,
onadé > 0 et donc dT est du signe de —A,H(OT).

Par définition d’une réaction exothermique, A,H(OT) <0
—> dT > 0 donc il y a bien €lévation de la température du
systeme lors de la transformation.

b. A Hgy > 0= dT <0 = Ily adiminution de la tem-
pérature du systeme.

Thermicité de réactions chimiques

a. A, Hg, < 0 donc la réaction (1) est exothermique.
A, Hj) > 0 donc la réaction (2) est endothermique.

A, H3) > 0 donc on pourrait considérer que la réaction (3) est
endothermique. Mais comme|A, H3)| est petit devant I’ordre
de grandeur usuel de quelques dizaines a quelques milliers de

kJ.mol!, la réaction est athermique ou quasi athermique.

b. Le sel de cuisine est essentiellement du chlorure de sodium
NaCly,), dont la réaction de dissolution n’est que tres faible-
ment endothermique. L’influence de la dissolution sur la tem-
pérature de 1’eau de cuisson est donc sans doute négligeable
par rapport au transfert thermique éventuel di a une différence
de température entre le solide ajouté et 1’eau.
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Synthese de I’eau
a. On considere le dioxygene dans le modele du gaz parfait :
H,,(0x),T) = U,,(Os0), T) + RT
AN : H?(05(4),500K) = 2,2.10° + 8,31 x 500 J.mol!
= H?(0y,),500K) = 6,4 kJ.mol!
b. Soit A, Hg;) 'enthalpie standard de la réaction. Par défini-
tion, pour cette réaction : A, Hyy =2 H, (H,0,),T)—
H, (0x),T) =2 H,,(Hy), T).
AN: A Hipo ) =2 % (=226) — 6,4 -2 x 6,7 =

—472 kJ.mol™!

Pour cette application numérique, on peut tout laisser en kJ.mot!. Mais
il faut parfois faire attention a convertir les kJ.mot" en J.mol-".

c. Soit I’énergie interne standard de la réaction. Nous avons :

A Hgy = AUG) + RT Z v =

i,gaz

AU

@ = ArHg

&y —RT Y v

i,gaz

quelle que soit 7'.
2Hy() + Ozp) = 2H,0(,) = Zvi =2—-1-2=-1
i,gaz
— ArU(OT) = ArH(OT) + RT
AN : A, Ug gy = —472.10° 4 8,31 x 500 J.mol™!
= AU ) = —468 kJ.mol™!

Les valeurs deI'énergie interne et de I'enthalpie de réaction sont proches.
Parfois, on assimile numériquement les deux grandeurs.

Synthese de I’ammoniac

a. Notons E/ I’état initial et EF I’état final. La transforma-
tion est isobare isotherme :

Q=AH ~ A Hy(§er — &) -

EF EI
NNH; — P'NH;

nyg, = Nkl +26er = &g = >
AN : &g = 0,20 mmol

— AN:

0 =AH~ —-922.10° x (0,20 —0) x 1073 = —18,4 J

b. Soit H I’enthalpie du systeme et U son énergie interne. La
pression est constante et on suppose les gaz parfaits.
AH = Hgr — Hg; = (Ugr + PVir) — (Ugr — P Vi)

= AH = (Ugr — Ug;) + P(Ver — Ver) =
AH = AU —|—nEFRT —nE,RT -

AH = AU + (ngp —ng))RT = AU = AH — RT An

avec An = ngp — ngylavariation de la quantité de matiere to-
tale en gaz au cours de la transformation. Complétons le tableau
de la composition du systeme.

Nag) A 3 Hyg = 2 NHj (o)
EI 1,0 mmol 5,0 mmol 0 mmol
EF 0,8 mmol 4,4 mmol 0,40 mmol

A I’état initial, la quantité de matidre totale présente est 6,0 mmol.
Et a I’état final, 5,6 mmol.

—> AN:
AU = —18,4 — 8,314 x 500 x (5,6 — 6,0) x 107> =
-16,7]

c. A, H° < 0 donc la réaction est exothermique, et donc la trans-
formation réalisée a (7', P) constant est exothermique : Q < 0.

Combustion de I’éthanol
(Utilisation de la méthode n° 3)
a. CH;CH,OH;y + 3 O3y = 2COy,) +3H,0() AcompH®
b. L’application de la loi de Hess sur les réactions de forma-
tion conduit a :
AcompH® =3 A H°(H,0()) +2 A H*(COpg))—
AyH°(CH3CH,OHj)) — 3 Ay H°(Oy(,))

= AN : Acgmp H® = —1367 kJ.mol™!

La valeur est en accord avec la valeur expérimentale. Les en-
thalpies de formation des especes sont en effet des valeurs nu-
mériques tout a fait fiables.
On rappelle que Ay H°(Oy)) = 0 car il s'agit du corps simple
définissant I'état standard de référence de I'élément oxygéne.Donc la valeur
n'est pas donnée !

¢. On construit un cycle thermodynamique qui utilise les don-
nées de I’énoncé, a savoir les enthalpies de dissociation définies
pour des ruptures de liaisons dans des molécules a I’état gazeux.

A comb H

CH,CH,0H;, +30,,, —» 2C0,, +3H,0,,

l/+AvapH°(CH3CHZOH) -3A“PH°<H20)T
CHCH,0H,, +30,,, 2C0,,, +3H,0

+De_c+5D¢_y4 -4D¢_,
+De_g+Dg_y+3Dg_go -6Dg_y

2C) +70, +6H,

(2)

= AcompH°® = AvapHo(CH3CH20H)+
Dcc +5Dcu + Deo + Don +3Doo —4Deo—
6Doy — 3 Ay H°(H,0)

= AN : AeompH° = —1117 kJ.mol~!



Cette valeur est tres éloignée de la valeur expérimentale. Les
énergies molaires de liaison ne sont en effet que des valeurs
moyennes qui ne sont pas forcément tres représentatives des
énergies des liaisons dans les molécules considérées.

d. = AN: A.ompH® = —1361 kJ.mol™!

La valeur obtenue en prenant en compte la valeur réelle de la
liaison C=0 dans le dioxyde de carbone (qui differe sensible-
ment de 1’énergie de liaison moyenne) est déja plus proche de
la valeur tabulée.

Electronégativité de Mulliken

a. Laréaction (1) est plus « facile » que la réaction (2) si |’éner-
gie standard de réaction est plus faible, soit A,U(Ol) < A,U(Oz) .

L’électronégativité traduisant I’aptitude d’un atome a attirer vers
lui les électrons d’une liaison, la rupture hétérolytique est plus
« facile » si c’est I’atome le plus électronégatif qui prend les
électrons. La réaction (1) est donc plus facile que la réaction
() si xa > xs.

b. Nous pouvons identifier les combinaisons linéaires suivantes :

AB, =A, +By, ; Dag AB) =A +B(y, ; Dag
A @=A,+e @ AE, HA,=A"g+e @ ;El,
(+) By, =B'@+e’@ ; Elg OB @ =B, te@w ;AEgy,

=(1) AB, =A ) +B') =(2) ABy =A"e) +B

De I’application de la loi de Hess, on déduit :
= AU, =Dag — AE@) + Elg
et A, Uy = Dap + Ela) — AE®,)
c.Ona
A UG, < A UG

Dag — AE@ + Elg) < Dag + Elp) — AEg) <=
—AEn + Elg) < Elp) — AER) <

Elp) +AE®) < Ela) +AE@) < X5 < Xa

La définition de 1’échelle d’électronégativité de Mulliken
trouve ici une justification par des considérations thermody-
namiques.

Thermochimie des oxydes d’azote
(Utilisation de la méthode n° 1)

a. A, H(Ol) > 0 donc la réaction est endothermique.
7
b. C} , (GPD) = ER =

AN: Cj,, (GPD) = 29,10 J.K-!.mol"!. La valeur numérique

est sensiblement égale a celles des capacités thermiques mo-
laires standard a pression constante des gaz données dans

CORRIGES

I’énoncé. Ces gaz sont des gaz diatomiques réels, et I’écart ob-
servé traduit évidemment 1’écart de comportement du gaz réel
par rapport a celui d’un gaz parfait.
d(A H?)
cC.——
dT
A"C;’ = 2 C?’,m(NO(é’)) - C;’,m (Nz(g)) - C;’,m (02(5')) -

= A,C} avec

AR = 1,21 J. K. mol-!. En raisonnant sur les variations
d(A,H?)
dT
—> Une augmentation de température de 1 K entraine une aug-

élémentaires : =A,Cp = d(AH®) = A, CydT
mentation de I’enthalpie standard de réaction de 1,21 J.mol~!.

d. L’équation (3) s’obtient comme la combinaison linéaire
(2) — (1). Nous en déduisons la combinaison linéaire identique
sur les enthalpies de réaction par application de la loi de Hess :
A HGy = A HY — A HG =
AN: A Hg = —114,1 kJ.mol"!

e. Il s’agit d’intégrer la loi de Kirchhoff sur le domaine de tem-
pérature considéré. On pose 77 = 298 K et 7, = 900 K.

d(A.H°)

3
= ACh = A Hp, — 4, (om=/ A,C3dT.
T

1

Avec :

5
4,Cp = Cp(N2Os() = Cp , Nae) = 5 C,, (O2e) =

— 18,1 J. K L.mol!

= A H, = AHg, + ACo(Th — Th) =

AN : A H, o k) = 0,4 kJ.mol™!

f. A, Hpgg ) > 0 = La réaction est faiblement endother-
mique a 298 K.

Ay Hgy ) & 0 = La réaction est athermique a 900 K.

Cycle de Born-Haber
(Utilisation de la méthode n° 3)
a. NaCl(S) = Na&) —+ Cl-

(3) E = A H°(NaCl)
b.

E

R ——

rét

NaCl

- AfHO(NaCI(S))\L

Na“( +Cl (g
T +A,,,H (Na)
+A,H (C)
2(g) > Nag, +Cl,
+ EAde° (Cl,)

(s)
1

Na,, +—Cl
2

+A,,,H (Na)
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c. Par lecture du cycle thermodynamique :
o 1 o
Eiq = —ApH°(NaCly)) + EAdissH (Cl)+

AsubHo(Na) + AiouHO(Na) + AatlHO(Cl)

= AN : E.4 = 787,3 kJ.mol"!

d. La valeur correspond tout a fait a celle trouvée dans les tables.
Ce n’est pas étonnant car cette grandeur n’est pas directement
accessible par I’expérience mais elle est calculée par un cycle
thermodynamique comme ce cycle de Born-Haber !

Hydratation d’un ion
(Utilisation de la méthode n° 3)

a. Enthalpie standard de formation du chlorure de magnésium
solide :

Mg, + Clyg) = MgCly,
A;HO(MgCly,)) = —641,3 kJ.mol™!

Le magnésium est en effet solide dans son état le plus stable a
298 K.

Enthalpie standard de dissolution du chlorure de magnésium :

_ 2RF =
MgCIZ(s) - Mg(aq) + 2C1(llll)

Adgissot H°(MgCl,) = —150,5 kJ.mol!

Le choix est fait de ne pas noter « diss » afin d’éviter la confu-
sion avec I’enthalpie de dissociation d’une liaison.

Enthalpie standard d’hydratation de 1’ion chlorure :
Cliy) = Clig)
AnyaH*(Cl7) = —383,7 kJ.mol!
Enthalpie standard de sublimation du magnésium :
Mg, = Mg,
AupH°(Mg) = 167,2 kl.mol™!
Energie de premigre ionisation du magnésium :
Mg, = Mgé) ; EL =7,646 eV
s0it Ajon H°(Mg) = 737,7 kJ.mol™!
Energie de seconde ionisation du magnésium :
Mg, =Mg : EL, = 15,035 eV
soit Ai(,nHO(Mg+) = 1450,7 kJ.mol!
Enthalpie de dissociation de la molécule de dichlore :

Cly) =2Cly) 3
Agiss H°(Cly) = 241,6 kJ.mol-!

Energie d’attachement électronique du chlore :
Cl) + e&) = Cl&,) s By = —3,78 eV
soit Ay H°(Cl) = —365 kJ.mol™!

b. Il s’agit de construire un cycle thermodynamique.

Le plus simple est de partir d’une des réactions les plus com-
plexes, par exemple la dissolution du chlorure de magnésium.
Cette réaction comporte en effet tous les éléments chimiques
susceptibles d’intervenir dans le cycle thermodynamique.

AdissolHo (MgC12)

MgCl, ,—> Mg ) +2Cl )
+A,,H (Mg™)
+2A,, H (CI)

Mg2+(g) +2Cl (g

- AI‘HO (Mggz(s))

Mg, +Cl

2(g)
) “+A,, H (Mg)
+A H M 8
e (o g) +Ai0nH (Mg+)
+ Ay H (Cly) .
) +2A,,H (CD)
Mg, +2Cl,,

Par lecture du cycle thermodynamique, nous avons :
Adissa H°(MgCl,) = — Ay H°(MgCly,)) + A H°(Mg) +
Adiss H°(Cl) + Aion H°(Mg) + Aion H*(Mg*)+
2 AwHO(C) + Apyg H°(Mg™") + 2 Apyg H°(CI7)
—
ApyaH® (Mg*") = Agisso H°(MgCl,) + ApH*(MgCly,))—
AapnH°(Mg) — Agiss H°(Cly) — Ajpn H°(Mg)—
AinH°(Mgh) —2 Ay H°(Cl) — 2 Apya H°(C1)
AN : ApgH°(Mg*") = —1892 kJ.mol™!

Brileur a gaz
(Utilisation des méthodes n° I et n°2)

a. Les valeurs des enthalpies standard de formation du dioxy-
gene gazeux et du diazote gazeux sont nulles car ces corps
simples correspondent respectivement aux états standard de ré-
férence des éléments chimiques oxygene et azote.

b. Appliquons la loi de Hess sur les réactions de formation :
A Hiy =2 AH?(HyO(p)) + Ap H®(COxp)) —

2 ApH®(Oy)) — Ay H°(CHy))
= AN: A, H(j,(298 K) = —802,3 kJ.mol"!

c. Il s’agit d’intégrer la loi de Kirchhoff sur le domaine de tem-
pérature considéré. On pose 77 = 298 K et 7, = 500 K.



d(A, Hg) . . :
T = Arcp - ArH(|)(T2) - ArH(l)(Tl) =

i3
/ A, CpdT
T

1
Avec: A,Cp =2C} , (HyO) + Cp,,(COyq))—
C;,m(CH4(§)) - 2 C;’,m (02(2))

= AN : A,C5 = 10,24 . K L. mol!
= A H) (1) = A Hy (Th) + A.Co(T> — Th)

— AN : A, H (T; = 500 K) = —800,2 kJ.mol"!

La valeur obtenue est tres proche de la valeur a 298 K. Sur cet
intervalle de température de pres de 200 K, I’enthalpie stan-
dard de cette réaction varie peu.

d. A, Hg,(500 K) < 0 donc la réaction est exothermique.

e. La combustion est rapide. Les transferts thermiques étant lents
par nature, on peut faire I’hypothese d’une transformation adia-
batique.

f. Soit Q le transfert thermique recu par le systeme au cours
de la transformation. La transformation est adiabatique, donc
0 =0. De plus, la transformation s’effectue a pression
constante donc Q = AH — Q= AH =0 .

L’enthalpie est une fonction d’état, donc nous pouvons dé-
composer la transformation réelle en :

* une transformation isobare isotherme a 500 K qui transforme
les réactifs en produits,

* une transformation isobare & composition constante qui se tra-
duit par une élévation de température de 7, = 500 K a la tem-
pérature finale 7 a déterminer.

Lors de la 1™ transformation, I’avancement de la réaction vaut
n car les réactifs sont dans les proportions steechiométriques
et la réaction est totale.

CHyg) + 2053 = COyg + 2Hy0x Ny

EI n 2n 0 0 8n

EF 0 0 n 2n 8n

Dans la seconde transformation, il faut prendre en compte les
produits de la réaction et le diazote présent dans I’air, en quan-
tité quatre fois plus importante que le dioxygene.

Ty
Q =AH =0=nAH; (T2) +/ CYdT avec C3™ la
T
capacité thermique du systeéme obtenu suite a la réaction :

Cy¥ =2nC;,,(H,0) +n.C3 ,(COxp))+
8n C3 ,,(Nag))

CORRIGES

Q0=AH=0—
i1

0= nA,Ha)(Tg) + [2n C;_m (H20,))+
)

n C;’m (COz(g)) + 8n C;’.m (Nz(g))]dT

= 0= A,H,(Th) + (2C},,(H0,)) + Cj ,, (COyg))+
8 C3,, (Nae))(Tr — T2)
— Ty =
A HG (1)
5 C5.,,(H2O(y) + C3.,,(COs)) + 8 C5 ,,(Nay))
— Tr =2872K

g. Le bilan enthalpique est le méme que précédemment, mais
avec une température finale qui vaut 7, = 2000 K et un trans-

T,

fert thermique Q" non nul car la transformation n’est pas adia-
batique :

Ql o o o
7 = ArH(l)(TZ) + (2 CP,m(HZO(g>) + CP,m(CO2<g>)+
8Ch, Nop) (T — T2)
- g _ —294 kJ.mol!
n

Il'y a des pertes thermiques de 294 kJ par mole de méthane briilée.
3
h. 2) CHy,) + 3 Os5) = CO¢,) +2H,0(,

i. Cherchons une combinaison linéaire afin d’appliquer la loi
de Hess :
(1) CHag) +202) = COxp) +2H20¢) %1

(3) 2CO(g) + Oz(g) = 2C02(g) X(—I/Z)

3
(2) CHyp) + 50 = CO@ +2H:0

= Q=0-1/20)
1
= ArHg = AHG, — 5 A-Hg,

= AN 2298 K : A, Hp) = —519,3 kl.mol™!

j- Si la combustion du méthane a lieu avec un défaut de di-
oxygene, la production de monoxyde de carbone est possible.
Or ce gaz est inodore et incolore. Présent dans I’atmosphere
de la piece, il est inhalé par les personnes présentes, puis se fixe
sur I’hémoglobine dans le sang a la place du dioxygene.
L’hémoglobine ne peut alors plus apporter de dioxygene aux
tissus et cela entraine une asphyxie.

L’opération de grillage de la galene
(Utilisation des méthodes n° 1 et n° 2)
a. Les enthalpies standard de formation de Oy, et Ny, sont

nulles car ces corps simples correspondent a I’état standard de
référence des éléments chimiques.
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b. Soit A, H g i, I'enthalpie standard de la réaction a 298 K.
Appliquons la loi de Hess sur les réactions de formation :
Ay Hgg gy = ArH°(PbOy)) + Ap H (SOx ) —

3
ApH?(PbS(y)) = S ArH® (O5p)

= AN : A, Hjyg ) = —413,8 kJ.mol!

c. Il s’agit d’intégrer la loi de Kirchhoff sur le domaine de tem-
pérature considéré. On pose 7y = 298 Ket 77 = 1223 K.

d(A H°)

ar A Cp = A Hgy) — A Hay =

T
/ A,.CpdT.
T

0

Avec :
A,Cp = Cj,,(PbO,)) + Cj, (SOxg) —
Cpn(PbS() — %Cii,m(oz(g))
= AN: A,C% = —7,9 . K L.mol!
= AHG, = AHG + ACo(Ti — To)
= AN: A Hi |5 ) = —421,1 kJ.mol™!

Sur le domaine de température considéré, la valeur augmente

d 421,11 —413,8
T 438

tive est assez faible.

= 0,018 = 1,8 %. Donc la variation rela-

d. A, Hgz,y < 0 donc la réaction de grillage est exothermique.

e. Cette transformation s’effectue a température et pression
constante.

= 0 = AH = A, Hp,, (6, — &) entre les états 1 et 2

L’avancement est nul initialement §; = 0. D’apres 1’équation
de laréaction, I’avancement final est égal a la quantité n de ga-
lene grillée : & = n. Et Q est le transfert thermique regu par
le systeme, donc le transfert thermique produit est égal a

(_Q) : Q/ =S _Q = —A,H(OTI)}'Z

f. Le transfert thermique Q' est regu par les réactifs entrants,
ce qui permet d’élever leur température de la température ini-
tiale 7y = 298 K a la température 7, a déterminer. Cette trans-
formation est a composition et a pression constantes
= §Q'=dH.

Hir pgy = a(P,§) constant :

_0H

dH = — ) dT = 8Q' =dH = C}"dT
AT ) ps

avec C :,YS[ la capacité thermique du systeme qui tient compte
de TOUS les constituants du systeéme entrant, qui sont dans les

g o 2o PR no
proportions steechiométriques de la réaction : 3—/; =Npps =1

3
= no, = En. EtI’air contient quatre fois plus de diazote que

de dioxygene : nx, = 4no, =6n.

5 3
= C;yl =n C;’m (PbSm) + En C;m (Oz(g))+
6n Cp ,, (Nagg)

3
= C}" = ”[C?.m(PbSm) +5Chm (O +

6 C;’,m(Nz(é’))]

qu’on suppose indépendante de la température.

Dot 8Q = CMdT = Q' = C™ (T, — Tp) .
/ o 3 o
S Q =n CP,m (PbS(S)) + ECP.m (02(8))+

6 C;,m(Nz(g>)j| (T, — Tp)
Et on en déduit :

3
0 = n[C;,m(PbSm) + EC?’W (One)+
GC;,m(Nz(g))i|(T2 — TO) — _ArH(OT])n

=

A\ I8
Ty = Ty— (Ty)

3
Cp,n(PbS(,)) + EC;,m(Oz(g)) +6Cp,(No))

— AN: T, = 1868 K

g. I, = 1868 K > 1223 K, la température a laquelle la réac-
tion doit se dérouler, donc la réaction peut étre autoentretenue.

h. Néanmoins, 7, = 1868 K = 1595°C > 1114 °C, donc il
faut absolument prévoir un systeme de refroidissement afin d’évi-
ter que la température n’excede la température de fusion de la
galene.

i. La démonstration est similaire a la précédente.
L’expression Q" = —A, H{, \n est inchangée car on considere
toujours le grillage d’une quantité n de galéne.

En revanche, le minerai ne contient qu’une proportion x de ga-

N Npps n
léene : x = = Posons alors
Npps + ngangue n+ ngangue
1
Py = yn.Nous avons : x = ——.
gangue
1+y

La présence de cette gangue contribue a augmenter la capacité
thermique du systeme, de telle sorte que la température des



réactifs entrants est limitée a 7} :
/ o 3 o
Q' =n|Cp,(PbSe) + 5C5 ,, (Ox9)+

6Cp,,(Nag) +yCp (gangue)] (T — To)
On en déduit :

3
_Ar H(oTl)n = n|:C?’,m (PbS(S)) + Eci’m (Oz(g))+

6Cp,,(Nag) +y Cfi,’m(gangue)] (T — To)

=

- C3 ., (gangue) T — Ty

3
ComPbS) = 2Cp 1 (O29) = 6C5, (N2<g))]

1
= AN:y=39=—x=——
1+y

— AN:x =0,20=20 %

Il faut donc que le minerai contienne 20 % de galéne pour que
la réaction soit juste autoentretenue.

Effet thermique d’une dissolution
(Utilisation de la méthode n° 2)

a. Un solide ionique est un solide constitué au niveau micro-
scopique par des ions liés les uns aux autres par interactions
électrostatiques. La notation (SH,O) dans la formule du solide
traduit I’existence de 5 équivalents d’eau insérés entre les ions
pour deux équivalents d’ions sodium ou un équivalent d’ions
thiosulfate. C’est un solide hydraté.

b. Na,S,03,5H,0(, = 2Naf, | + S,0%,, + 5H,0,

Les molécules d’eau présentes dans la structure du solide sont
libérées dans la solution lors de la dissolution.
c. Soit A, Hps+c, I'enthalpie standard de la réaction a 298 K

ou 25 °C. Appliquons la loi de Hess sur les réactions de for-
mation :

A Hpsocy =2 ArH°(Nay,)) + ApH(S;05,)+
5 A_/Ho (H20(,)) — A_/ HO(NaszO3,5 Hzo(s))
= A, Hs.c, = 49,1 kl.mol!

d. A, Hpsecy > 0 donc la réaction est endothermique.

e. Une transformation peut étre considérée adiabatique si le trans-
fert thermique avec le milieu extérieur est négligeable devant
les autres énergies mises en jeu dans la transformation. Dans
cet exemple, il est difficile d’évoquer la rapidité de la trans-

CORRIGES

formation pour justifier I’hypothese adiabatique. .. Mais les trans-
ferts thermiques sont approximativement proportionnels a la
différence de température entre la solution et le milieu exté-
rieur, qui lui se trouve a température ambiante. Or a priori la
température de la solution reste toujours de 1’ordre de la tem-
pérature ambiante, donc on peut supposer que les transferts ther-
miques avec I’extérieur sont négligeables, méme si I’erlenmeyer
n’est pas calorifugé.

f. L’enthalpie est usuellement fonction d’état des variables tem-
pérature, pression et avancement de la réaction : H(T,P.£) .
Au cours de cette transformation, la solution ne subit pas de
variation de pression donc la pression est constante. La trans-
formation est donc isobare et adiabatique.

Une réaction endothermique réalisée pendant une transformation
adiabatique et isobare entraine une diminution de la température du
systéme. Cela a été justifié dans I'exercice d'application n° 10.6.

g. La transformation est adiabatique donc le transfert thermique
recu par le systeme est nul. De plus, la transformation est iso-
bare donc ce transfert thermique est égal a la variation d’en-
thalpie : AH = Q =0.

1l s’agit de décomposer la transformation réelle en deux trans-
formations fictives. L’énoncé sous-entend qu’il faut d’abord
considérer que la réaction se fait a température constante dans
la premiere transformation fictive, puis considérer que la tem-
pérature du systeme diminue & composition constante.

Notons ne,, 12 quantité de matiere qui correspond au litre d’eau
dans lequel le solide est dissous. Considérons un tableau
d’avancement pour la réaction qui est totale :

Na,8,03,5H,0(;) = 2Na/

2—
(aq) + 3203(aq) + 5H20(1)

EIl n 0 0

Neau

EF 0 2n n Nequt+Sn

Voici schématiquement, les états du systeme et les transfor-
mations considérées :

ETAT INITIAL ETAT FINAL
P 60,=25°C
P6=m Na“ug :2n
Na,S,0;,5H,0, :n — .
ZaZag 2C) 52032(;;5‘):[1
H,0¢, : Nea H,O0, : Neq + 50
\ ETAT INTERMEDIAIRE /
Na*g :2n
52032]@ n
H,0, : Neaw + 5n
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e La transformation (A) est une transformation isotherme et iso-
bare :

IH IH IH

dH= - ) dT+ =) dP+ —-) d¢

oT ) e 0P ). & )1 p
&

— AH) ~ A, H° A& avec A£ la variation de I’avancement
de la réaction, dans ce cas égal a la quantité de matiere ini-

oH
— dH(A) = —) dé = AVH ds
T.P

tiale de solide : A =n = % avec m = 200 g la masse de

solide dissoute et M =2 x 23,0+ 2 x 32,0+ 3 x 16,0+
5% 16,0+ 10 x 1,0 => M = 248 g.mol™! la masse molai-
re du solide.

m
- AH(A) = ArHOM

Cette transformation s’effectue a 6, inconnue et pas a
6, =25 °C. Or nous disposons de la valeur A,H(O25 °C)- Mais

comme les deux températures ) et 6, = 25 °C sont probable-
ment treés proches I'une de 1’autre, on peut considérer que la
valeur de I’enthalpie standard de réaction est inchangée sur ce
domaine de température : A, Hosocy = A, Hg,) = A H®.

* La transformation (B) est une transformation isobare eta com-
position fixe :

OH IH IH
dH=22) 4T+ =) 4P+ =) dt
oT ) e P ), -

oH .
= dHp = — | dT = CY"dT avec C3 la capacité
oT )7,
thermique a pression constante du systéme. On suppose que
les ions issus de la dissolution ne contribuent pas a la capacité
thermique du systéme donc on ne considere que 1’eau :

C;}/St = (neau +5 n)CPm .

Veauldes Ve au
Negs + 51 = cauMeau +5n= au e +5 ﬁ — AN :
eau eau M
1073 x 996.10° 5 x 200
Neaw +5n = x x ~ 59,4 mol

18,0 + 248
D’ou dH(B) = (neau + Sn)Cp’de

ou encore d Hgy = (negy +5n)Cp ,d6 en notant 0 la tempé-
rature.

— Par somme,

&)
AH g, 2/9 (Neau+5n)Cp 1 d0 = (Neay +5n)Cp (6, —01) .
1

=>] AHg) = (eas + 51)Cp (62 — 6)) |.

* On reprend I’ensemble des données :
AH = AH(A) + AH(B) = 0

m
= A,HOM + (neaw +51)Cp (60 — 0)) = 0 =

6, =6, + AHm
e (neau+5n)CP,mM
49,1.10% x 200

—> AN:0, =25,0+ — 0, =33,9°C

59,4 x 75,3 x 248
h. Oui car la température varie de 33,9 °C a 25,0 °C.

i. Les seules variables a considérer sont les températures et la
masse, les autres grandeurs sont supposées constantes :

AHm

0p—= ——F———
! : (neau +5n)CP,mM

A H°
—=df —dby = ————d
LT e+ 5m)Co

(neau +5n)CP mM
dm = ———————(db, — db
= dm A HC (db, 5)

Ensuite, on assimile les différentielles des grandeurs a 1’in-
certitude sur ces grandeurs.

Evidemment, on majore I’incertitude et la différence
(d6y —d6,) conduit a une incertitude maximale
(A0 + A6 =2 A0), le signe (—) est changé en signe ().

_ (neau + 5 n)CP,mM
- A, He

dm (db, — dth) =

_ (neau + 5 n)CPmM
- A, He

Am 2 A6

La notation A X désigne ici I'incertitude sur une grandeur X et pas la
variation de la grandeur X au cours de la transformation ! Par exemple,
AO = 0,5°Cetpas A0 =6 — 6, !

59,4 x 75,3 x 248

.= AN : Am =
b= " 49.1.10°

x2x0,5.

— Am=23¢g

Donc la masse pesée est :

m— (neau + 5n)CP.mM
A H°

+Am = 23 g. Autrement dit : m = 226 g + 23 g et I’opéra-

teur ne peut pas retrouver précisément la masse pesée a partir

des mesures de la température... !

(6 —60,) =226 g connue a
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111 Létat solide Contrairement aux états gazeux ou liquide, 1’état solide caractérise la matiere qui a
cristallin 269 une forme propre et qui n’occupe pas tout 1’espace qui lui est offert. Le présent cha-
11.2  Définitions de base 270 pitre introduit quelques notions essentielles pour la description de 1’état solide de
. la matiere et plus précisément de 1’état de solide cristallin.
1.5 Les cristaux
métalliques 272
1.4 Les cristaux Prérequis
ioniques 281
15  Les cristaux °  Vision dans I’espace
covalents 287 *  Notions simples de géométrie
1.6 Les cristaux » Connaissance des aires et volumes de formes géométriques courantes (cube,
moléculaires 289 prisme droit 4 base hexagonale, sphere).
Tests et exercices 292

Corrigés des exercices 296 Objectlfs

*  Description et étude des principales mailles cristallines.

° Mise en évidence de quelques propriétés caractéristiques des solides
cristallins.

e 11.1 L'état solide cristallin

1111 Les cristaux

Définition

Les solides cristallins ou cristaux sont des solides qui se présentent sous la forme
de polyedres a I’échelle macroscopique, c’est-a-dire des formes géométriques limi-
tées par des surfaces planes (ils ne peuvent pas prendre une forme quelconque).

Le solide cristallin est caractérisé au niveau nanoscopique par un ordre a courte dis-
tance (les entités qui composent le cristal sont liées les unes aux autres dans le solide)
mais aussi par un ordre a grande distance (les angles et les longueurs des liaisons entre
ces entités (atomes, molécules, ions) sont toujours les mémes dans le cristal) : les agen-
cements de ces entités sont réguliers.

© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.
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11.1.2

Le modeéle du cristal parfait

En pratique, les solides cristallins sont trés rarement constitués d’un unique cristal
(monocristal), ¢’est-a-dire avec un ordre sur toute la taille du solide. Ils sont formés en
réalité de solides polycristallins, c’est-a-dire un ensemble de petits cristaux de tailles
variables assemblés de maniere compacte et désordonnée. Pourtant, la notion de cristal
unique est pertinente pour décrire ces structures car chaque petit cristal est
constitué d’un trés grand nombre d’entités (de 1’ordre de 10'®) rangées de maniére
réguliere.

Les solides cristallins que nous étudierons par la suite seront considérés dans le cadre
du modele du cristal parfait : un cristal de taille infinie et parfaitement ordonné (avec
un ordre a grande distance) sans aucun défaut. Le cristal parfait est un modele théorique
dans la mesure ou un tel solide n’existe pas dans la nature.

s 11.2 Définitions de base

11.2.1

11.2.2

Notion de motif

Un cristal parfait résulte de la répétition périodique (a I’infini) d’une entité élémentaire
(un ou plusieurs atomes, ions ou molécules) appelé motif dans les trois dimensions de
I’espace. Le motif d’un cristal est donc la plus petite entité qui se répete périodique-
ment. On peut associer a cette répétition périodique du motif un support géométrique :
soit la notion de réseau, soit la notion de maille.

N /
Notion de réseau
A partir d’un point O, choisi arbitrairement comme origine, de trois vecteurs de base a, b,
¢ etd’un triplet d’entiers relatifs m, n, et p, on construit un vecteur translation ¢ tel que :
7 =mad + nb + pc.
Un ensemble infini de points se déduit de cette origine par des opérations de translation
de vecteur 7 . En d’autres termes, toute translation de vecteur 7 amene le systéme pério-

dique en coincidence avec lui-mé&me. On définit alors un ensemble de points, appelés
nceuds. L’ensemble de ceux-ci forme un réseau comme 1’illustre la figure suivante.

Neeuds du réseau
| l |

vd

.




7]

]

11.2.5

La maille étant un cadre
strictement géométrique, elle
ne dit rien sur la nature du
cristal, définie par le motif.
Néanmoins, dans les cas simples
étudiés par la suite, I'origine
d'une maille sera centrée sur un
atome. Ainsi, chaque sommet
d'une maille sera occupé par un
atome.

Lorsqu’il n'est pas possible de
trouver une maille élémentaire
de géométrie permettant une
étude aisée du cristal, on
définit une maille multiple de
géométrie simple (trés souvent
cubique) pour faire I'étude.
Cette maille d’'étude est
appelée maille conventionnelle.

COURS & METHODES

Dans cet exemple le réseau est a trois dimensions et de géométrie cubique. Les vecteurs
de base @, b et & sont représentés. Sur ce réseau, le motif n’apparait pas a priori. Cette
représentation n’est donc pas celle d’un cristal. Toutefois, on pourrait considérer un
atome (motif) centré sur chaque nceud du réseau, de fagon a définir un cristal cubique.
Un réseau est donc un arrangement tridimensionnel de nceuds, il ne dit rien sur la natu-
re du cristal : le réseau est un cadre strictement géométrique.

Notion de maille

D’un point de vue géométrique, la construction d’un cristal correspond a un probleme
de pavage dans un espace a trois dimensions. La donnée du réseau et du motif permet
de décrire le cristal. Le réseau étant lui-méme périodique sur tout 1’espace, on peut
réduire 1’étude du réseau a une fraction de 1’espace qui contient toutes les informations
sur la structure cristalline. Cela revient a introduire la notion de maille du cristal.

Une maille d’un cristal est le polyedre parallélépipédique défini par une origine
en un point quelconque de I’espace et trois vecteurs de base d, b, ¢ qui permettent
de retrouver I’ensemble du cristal par translations de vecteur f tel que
7 = mi 4 nb + pé avec m, n, et p trois entiers relatifs. Le réseau se retrouve a par-
tir de la maille par le pavage de I’espace. La structure cristalline peut donc étre décri-
te par I’ensemble (maille + motif).

Exemple

Pour rester simple, considérons I’exemple suivant en deux dimensions, plus simple
qu’en trois dimensions :

Le cristal est constitué par la répétition périodique du motif 4. Sur la figure, le
réseau n’est pas représenté. Différents couples de vecteurs de base permettent de
définir des mailles qui contiennent toutes un seul motif, éventuellement partagé avec
d’autres mailles. Ces mailles (en trait bleu) ont toutes la méme surface et sont dites
élémentaires ou simples (la premiere contient 4 motifs mais communs a
4 mailles, c’est-a-dire 1 seul motif par maille, la deuxieéme contient 2 motifs, mais
partagés sur 2 mailles, soit encore 1 seul motif par maille). Un exemple de maille qui
contient plus d’un motif est représenté en trait noir, c’est une maille multiple Dans
ce cas, elle comporte 2 motifs : 2 motifs partagés sur 2 mailles (s01t s=1)et4d
motifs partagés sur 4 mailles (s01t 7 = 1), donc c’est une maille double

On généralise les observations de I’exemple précédent a un réseau en trois dimensions :
* Une maille qui contient un seul motif est une maille élémentaire (une maille ¢1é-
mentaire est une maille de plus petit volume possible) ;
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Le terme « maille » est parfois
utilisé  pour désigner
I'ensemble constitué d'une
maille et du motif. On emploie
aussi le terme de maille
cristalline ou de maille de
structure pour la distinguer
d’une maille du réseau.

* Une maille qui contient n (n entier non nul) motifs est une maille multiple (Ie volu-
me d’une maille multiple qui contient n motifs vaut n fois le volume d’une maille él¢é-
mentaire).

s 11.3 Les cristaux métalliques

11.3.1

11.3.2

Ce modeéle n’est pas suffisant
pour expliquer toutes les
propriétés des cristaux
métalliques et il faudrait faire
appel a la mécanique
quantique pour construire un
modeéle plus élaboré.

11.3.5

Quelques propriétés physico-chimiques

Un cristal métallique est notamment caractérisé par les propriétés physiques sui-
vantes :

e éclat métallique ;

* malléabilité (déformable par torsion) et ductilité (étirable en fil) ;

* conductivités électrique et thermique élevées ;
¢ énergie de liaison de I’ordre de 100 a 800 kJ.mol~!.

La dureté et la température de fusion des cristaux métalliques sont tres variables.

Modeéle de la liaison métallique

Pour expliquer les propriétés physiques des cristaux métalliques, il existe différents

modeles de la liaison métallique mais nous nous limitons a une bréve description du

modele du gaz d’électrons. Il s’agit d’un modele dans lequel :

¢ les électrons de valence des atomes ne sont plus liés aux noyaux atomiques, mais for-
ment un gaz d’électrons libres (considéré comme un gaz parfait) ;

* les noyaux ayant perdus leurs électrons de valence constituent un arrangement régu-
lier tridimensionnel de cations, qui est baigné par ce gaz d’électrons.

La cohésion de la structure est assurée par des liaisons non directionnelles (aucune
direction de 1’espace n’est privilégiée) et non localisées (les électrons de valence sont
mobiles). La conductivité électrique importante est compréhensible du fait de la tres
grande mobilité des électrons. La malléabilité et la ductilité s’expliquent par la mobili-
té des cations les uns par rapport aux autres dans le gaz d’électrons.

La structure cubique a faces centrées (cfc)

La structure cristalline cfc est adoptée par de nombreux métaux de transition : Fe, Ni,
Cu, Ag, Pt, Au, des alcalino-terreux (Ca, Sr) et aussi Al et Pb pour ne citer que les
métaux les plus courants.

Construction de la structure

11 suffit de s’imaginer la disposition d’une couche de billes de verre (les atomes ayant une
symétrie sphérique, il est donc possible de considérer des empilements de spheres en tant
que modele pour décrire un assemblage d’atomes identiques) dans une boite a chaus-
sures. La disposition d’énergie minimale (sans superposition de billes) est la suivante :
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On observe qu’autour de chaque atome de ce plan que nous appellerons « plan A », se
disposent 6 autres atomes (6 premiers voisins en contact).
Lorsqu’on rajoute une couche supplémentaire (que nous appellerons « plan B »), on
congoit aisément que chaque atome viendra se positionner sur une base de 3 atomes du
plan A (on parle d’occupation des sites ternaires) plutot que directement sur un atome
(position apicale) ou entre deux atomes (position pontée). Une fois ce plan B mis en
place, il reste le plan suivant a position et il existe deux possibilités de le faire :

utiliser un site ternaire en dessous duquel il y a un atome du plan A ;

utiliser un site ternaire en-dessous duquel il n’y a pas de tel atome.

La figure suivante illustre cette description :

Spheres du plan A

Spheres du plan B

Creux dans le plan B en face d'un creux du plan A

Creux dans le plan B en face d'une sphere du plan A

Lorsqu’on place les atomes du plan suivant au-dessus des sites ternaires en-dessous des-
quels il n’y a pas d’atome du plan A, on constitue un troisieme type de plan : le plan C.
On vient donc d’empiler trois plans : A puis B puis C.
Au-dessus du plan C, on replace un nouveau plan A parfaitement superposé au premier
plan A et ainsi de suite pour les plans suivants : on constitue ainsi I’empilement com-
pact ABCABC... comme l’illustre la figure suivante :
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Plan A
Plan B
Plan C
Plan A

Plan B

Dans un cristal, une entité X est entourée d’une infinité d’autres entités situées a des dis-
tances d différentes. La valeur minimale de d définit la distance de X a ses plus proches
voisins, appelés premiers voisins. La coordinence de 1’atome X exprime le nombre de
ses premiers voisins. Dans un empilement compact de type cfc, la figure suivante
illustre clairement que cette coordinence vaut 12 :

@
QA
o

L’arrangement cubiques a faces centrées cfc résulte d’un enchainement de plans com-
pacts de type ABCABC. La maille conventionnelle est une maille de symétrie cubique
obtenue par un basculement de 45° par rapport a I’axe d’empilement des plans compacts
comme I’illustre la figure suivante :
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Pour plus de lisibilité, la maille
est représentée en modele
éclaté, c'est-a-dire avec une
taille réduite des atomes, mais
n‘oublions pas qu'il s'agit d’un
arrangement compact et que
les atomes sont des spheres
tangentes les unes aux autres.

COURS & METHODES

La maille conventionnelle de I’arrangement cfc a la forme d’un cube comme I’illustre
la figure suivante :

On peut dénombrer les atomes présents dans cette maille :
6 atomes présents pour moitié (partagés entre deux mailles) dans la maille au niveau
des faces du cube, qui comptent effectivement pour % = 3 atomes dans la maille ;
8 atomes présents pour un huitiéme (partagés entre huit mailles) dans la maille au
niveau des sommets, qui comptent effectivement pour % = 1 atome dans la maille.

La population de la maille conventionnelle cfc est donc de 4 atomes par maille.

La d’une structure cristalline est la fraction de 1’espace occupée par la
matiere, en considérant les atomes (ou les ions) comme des spheres. On la note
usuellement C.

volume des atomes de la maille

volume de la maille

Soit « a » I’aréte du cube de la maille conventionnelle et « r » le rayon des atomes, on
voit sur la figure suivante que les atomes sont tangents sur la diagonale d’une face :
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et par conséquent :
4r = a2

Le calcul de la compacité est maintenant possible :

volume des atomes de la maille

volume de la maille

4x%rrr3
c— X3
a3
T
c="_~074

32
Cette valeur est la plus grande possible pour un arrangement cristallin de spheres iden-
tiques, car il s’agit d’un arrangement compact.
Sites interstitiels

Nous détaillerons ce paragraphe dans 1’exercice 11.11 qui nous permettra de visualiser
les sites et de calculer leur rayon d’habitabilité.

11.3.4 La structure hexagonale compacte (hc)

Construction de la structure

La structure cristalline hc est adoptée par de nombreux métaux : Be, Mg, Ca, Zn, Cd,
Ti par exemple.

La construction de ce type d’empilement est trés simple a comprendre des lors que 1’on
a bien assimilé la construction précédemment décrite. La construction débute de la
méme facon que pour la structure cfc avec la disposition des plans A et B. En revanche,
il n’y a pas de plan C dans cette structure. Au-dessus du plan B, on place un nouveau
plan A, exactement superposé au premier plan A. Cela revient a dire le troisieme plan
se dispose sur les sites ternaires du deuxieme plan en-dessous desquels se trouve direc-
tement un atome du premier plan A comme le montre le schéma suivant :

Plan A

Plan B

Plan A

Plan B

Plan A

Coordinence

La coordinence est trés simple a calculer a partir du schéma ci-apres.

Chaque atome est au contact de 12 autres atomes, 6 dans le méme plan, 3 dans le plan
au-dessus et 3 dans le plan au-dessous. La coordinence est donc identique a celle de la
structure cfc, ¢’est-a-dire 12.

276



© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

COURS & METHODES

Nombre d’atomes par maille conventionnelle (population)

On peut choisir deux mailles cristallines pour décrire I’arrangement hexagonal compact.
Le motif est un atome dont les positions dans les mailles sont représentées par des
spheres.

La premiére maille est une maille conventionnelle. Elle a la forme d’un prisme droit a
base hexagonale selon le schéma suivant :

Maille hexagonale

On peut dénombrer les atomes présents dans cette maille :

° 3 atomes présents entierement dans la maille au niveau du plan intermédiaire,

° 2 atomes présents pour moitié (partagés entre deux mailles) dans la maille au niveau
des plans supérieur et inférieur, qui comptent effectivement pour % = 1 atome dans
la maille,

* 12 atomes présents pour un sixieme (partagés entre six mailles) dans la maille au
niveau des sommets, qui comptent effectivement pour % = 2 atomes dans la maille.

La population de la maille hexagonale est donc de 6 atomes par maille.

La seconde maille, celle qu’il faut privilégier, est une maille obtenue comme le tiers de
la maille hexagonale. Elle a la forme d’un prisme droit a base losange :
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Pour plus de lisibilité, les mailles
sont représentées en modele
éclaté, c'est-a-dire avec une
taille réduite des atomes, mais
n’‘oublions pas qu‘il s'agit d'un
arrangement compact et que
les atomes sont des spheres
tangentes les unes aux autres.

Maille double

On peut éventuellement dénombrer le nombre d’atomes présents dans cette maille. Mais
comme son volume est le tiers de celui de la maille hexagonale, elle compte un tiers des
atomes. La population de cette maille est donc de 2 atomes par maille, il s’agit d’une
maille double.

Dans la structure compacte hc, 1’aréte « a » de la maille et « ¢ » (la hauteur du prisme)
sont liées par une relation que nous allons maintenant démontrer.

Dans un plan compact, 3 atomes tangents (un seul est représenté sur le schéma ci-des-
sous) ont leurs centres qui forment un triangle équilatéral de coté le parametre de maille
a. Deux atomes sont donc tangents suivant un coté de ce triangle de coté a, le c6té du
triangle est donc égal a deux fois le rayon r d’un atome :

Considérons le triangle rectangle (le demi triangle équilatéral du schéma ci-dessus).
Le théoreme de Pythagore permet d’écrire 1’égalité suivante :
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2
2_ (4 02
a <2> +

V3
2

On en déduit :

h = a

La longueur x entre un sommet et le centre du triangle équilatéral vaut les % de la hau-
teur du triangle puisque :

a
— =x.cos 0
2

mais 6 = %, alors a = x/3

on en déduit simplement :
et aussi :

Remarquons, sur la figure ci-dessous, qu’il se trouve un ensemble de deux tétra¢dres sur
la hauteur ¢ de la maille double :

¢fJL_* x=a/l3

Maille double

En remarquant que ¢ = 2H, appliquons le théoreme de Pythagore au triangle rectangle

en traits pointillés :
2
a
— | +H?=4d?
(v@)

On en déduit simplement :
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11.3.5

La compacité de la structure cristalline est la fraction de I’espace occupée par la matiere :

volume des atomes de la maille

volume de la maille

Appliquée a la maille double, on a :

3 3

2 x %nr %na T
cah cazé 32

C= ~ 0,74

La structure cubique centrée (cc)

Maille conventionnelle

La structure cristalline cc est adoptée par les métaux alcalins : Li, Na, K, Rb... des alca-
lino-terreux : Ca, Ba et de nombreux métaux de transition : Cr, Mo, Mn, Fe...

L’arrangement cubique centré peut étre obtenu par I’empilement de plans de spheres
identiques mais les plans ne sont pas cette fois-ci des plans compacts car les spheres
d’un plan ne sont pas tangentes.

Sans chercher a rentrer dans le détail de ces plans, il en résulte un arrangement tridi-
mensionnel de symétrie cubique, pour lequel la maille utilisée pour décrire le cristal est
une maille cubique double, dont la représentation est donnée en modele éclaté
ci-apres :

Coordinence

Si I’on particularise un atome, par exemple celui du centre de la maille, on observe que
les plus proches voisins sont au nombre de huit (voir figure ci-dessous) :

Population

Comme toute maille cubique, un seul parametre de maille (noté a) suffit a la décrire. La
population de la maille est la suivante :
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° un atome présent entierement au centre de la maille,
* huit atomes aux sommets, partagés entre huit mailles, soit% =1 atome.

La maille compte deux atomes, il s’agit d’une maille double.

Compacité

Les atomes sont tangents sur la grande diagonale de la maille cubique. Donc il y a
I’équivalent de 4 rayons atomiques r sur la diagonale du cube. On peut montrer que la
diagonale d’un cube de coté a vaut a~/3, si bien quel'ona: 4r = a3

La compacité est donnée par :

C=

2 x dgp3 3
273 ”gf ~ 0,68

a3
La compacité est inférieure a celle d’un arrangement compact cfc ou hc (0,74), mais

néanmoins relativement élevée. L’arrangement cc est dit pseudo-compact (arrange-
ment).

meemse 11.4 Les cristaux ioniques

11.4.1

11.4.2

On aura tout intérét, pour aborder sereinement ce paragraphe, a bien étudier [’exer-
cice 11.11 qui traite des sites interstitiels car nous allons nous servir abondamment
de ses résultats.

Propriétés du cristal

Les cristaux ioniques sont caractérisés par les propriétés physiques suivantes :
* une fragilité mécanique ; ils sont généralement cassants et friables ;

* une conductivité électrique ou thermique tres faible : ils sont donc isolants ;
* une température de fusion élevée ;

* une énergie de liaison de 1’ordre de 100 4 600 kJ.mol!.

Nature de la liaison chimique

La description de la liaison ionique est essentiellement basée sur un modele électro-
statique. Le cristal ionique est considéré comme un ensemble de cations et d’anions qui
interagissent par une force électrostatique attractive (ils sont de signes contraires). Bien
évidemment, les ions ne fusionnent pas et il faut envisager I’intervention d’une interac-
tion répulsive des nuages €lectroniques de chacun des ions. Les édifices stables corres-
pondent a des arrangements d’ions dans 1’espace, ou un ion de signe donné n’a pour
plus proches voisins que des ions de signe contraire. Ainsi, les anions et les cations sont
tangents mais ne s’interpénetrent pas. La cohésion de la structure est donc assurée par
des liaisons non directionnelles (aucune direction de I’espace n’est privilégiée) et loca-
lisées (les électrons restent a proximité des noyaux). Ces liaisons localisées permettent
de comprendre les faibles conductivités des cristaux ioniques. Au contraire des cristaux
métalliques, les cristaux ioniques sont cassants : tordre le solide reviendrait au niveau
microscopique a placer des ions de méme charge les uns a coté des autres, ce qui est tres
défavorable du point de vue €lectrostatique.
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La plupart des structures appartiennent au systeéme cubique et sont donc décrites par un
unique parametre de maille a. Les anions étant trés souvent plus gros que les cations,
on choisit de décrire d’abord I’arrangement des anions, puis de positionner les cations.
Le programme limite I’étude aux structures cristallines les plus simples.

Dans la structure cristalline de type CsCl, les anions forment un arrangement cubique
simple et les cations occupent les sites cubiques comme ’illustre la figure suivante :

La maille est une maille cubique décrite par un unique parametre de maille a, repré-
sentée en modele éclaté. On dénombre :
8 ions chlorure aux sommets, partagés entre huit mailles, soit % =1 ion chlorure par
maille ;
1 ion césium au centre de la maille.

La maille comprend donc un ion césium et un ion chlorure, en accord avec la formule
statistique CsCl : il y a un motif CsCl par maille.

Un ion césium est entouré de huit ions chlorure par conséquent la coordinence de 1’ion
césium vaut 8. Un ion chlorure est entouré de huit ions césium par conséquent la coor-
dinence de I’ion chlorure est vaut 8§ également. On peut remarquer, sur la figure suivan-
te, que les roles des cations et des anions sont équivalents :
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Les deux sous réseaux d’anions et de cations sont des réseaux cubiques simples.

Les anions ne sont en général pas tangents entre eux, comme on peut le voir sur la coupe
ci-dessous :

N &)

a2

Elle représente le plan suivant lequel les ions sont tangents, ¢’est-a-dire le plan diago-
nal de la maille cubique. Les ions sont tangents suivant la grande diagonale de la maille
cubique, donc en notant r4 le rayon du cation et r— le rayon de I’anion :

a3

2y +2r- =av3= ry+r_=

\S)

Il est possible de définir la compacité du cristal ionique. Celle-ci dépend du composé
considéré puisqu’elle fait intervenir les rayons de I’anion et du cation. Cette structure
est un modele pour d’autres cristaux ioniques, par exemple CsBr, Csl, NH,Br, etc. Cette

structure est stable tant que la coordinence de huit est possible pour 1’anion et le cation.
Si le cation est trop petit ou I’anion trop gros, les anions se touchent sur 1’aréte de la
maille sans que les cations et anions ne soient tangents sur la diagonale : on considere
alors que la structure n’est plus stable. La structure est donc stable si :

* les cations et anions sont tangents sur la grande diagonale ;

 alors que les anions ne se touchent pas sur 1’aréte, c’est-a-dire 2r_ < a.

On peut montrer que ceci n’est possible que si :

Mo V3-1~0,732
r—

Par exemple, pour le chlorure de césium : reg+ = 169 pm et ro- = 181 pm et
% ~ 0,934.

Structure cristalline de type NaCl

Dans la structure cristalline de type NaCl, les anions forment un arrangement cubique
faces centrées et les cations occupent tous les sites octaédriques comme 1’illustre la figu-
re suivante :
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La maille est une maille cubique décrite par un unique parametre de maille a, repré-
sentée en modele éclaté. On dénombre :
4 ions chlorure dans la maille (cfc) ;
1 ion sodium au centre de la maille et 12 sur les arétes, partagés entre 4 mailles, soit
4 ions sodium au total dans la maille.

La maille comprend donc 4 ions chlorure et 4 ions sodium, en accord avec la formule
NaCl. I y a 4 motifs NaCl par maille. Un ion sodium est entouré de six ions chlorure et
un ion chlorure est entouré de six ions sodium donc. On peut remarquer que les rdles
des cations et des anions sont équivalents. Les deux sous réseaux d’anions et de cations
sont des réseaux cubiques faces centrées.

Les anions ne sont en général pas tangents entre eux (I’arrangement cfc n’est pas com-
pact !), comme on peut le voir sur la figure suivante :

Elle représente le plan suivant lequel les ions sont tangents, ¢’est-a-dire une face de la
maille.

Les ions sont tangents suivant I’aréte de la maille cubique, donc en notant r4 le rayon
du cation et r— le rayon de I’anion, on a :

a
r+~|—r_=§
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Il est possible de définir la compacité du cristal ionique. Celle-ci dépend du composé
considéré puisqu’elle fait intervenir les rayons de 1’anion et du cation. Cette structure
est un modele pour d’autres cristaux ioniques, par exemple KF, CaO, KCI, KBr, LiF,
Nal, LiBr, etc. Cette structure est stable tant que la coordinence de six est possible pour
I’anion et le cation. Si le cation est trop petit ou I’anion trop gros, les anions se touchent
sur la diagonale de la face la maille sans que les cations et anions ne soient tangents sur
I’aréte. La structure est donc stable si :

* les cations et anions sont tangents sur 1’aréte ;

« alors que les anions ne se touchent pas sur la diagonale : 4r_ < a+/2.

c’est-a-dire :

S /2-1~0414.

r_
Par exemple, pour le chlorure de sodium : ry,+ =95 pm et ro- = 181 pm et
Nt 0,525,

e~

Structure cristalline de type ZnS (blende)

Dans la structure cristalline de type ZnS, les anions (S>°) sont en arrangement cubique
faces centrées et les cations (Zn>*) occupent la moitié des sites tétraédriques par bases
alternées comme l’illustre la figure suivante :

O s~
[ ] Zn2+

La maille est une maille cubique décrite par un unique parametre de maille a, repré-
sentée en modele éclaté. On dénombre :

* 4 ions sulfure dans la maille (cfc) ;

* 4 ions zinc dans la maille.

La maille comprend donc 4 ions sulfure et 4 ions zinc, en accord avec la formule ZnS.
Il y a 4 motifs ZnS par maille. Un ion zinc est entouré de quatre ions sulfure donc
comme I’illustre la figure suivante :

O s*
@ 7,2+
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La structure de type ZnS est tres
similaire a la structure du

carbone diamant.

11.4.6

Un ion sulfure est également entouré de quatre ions zinc.

Les anions ne sont en général pas tangents entre eux (I’arrangement cfc n’est pas com-
pact). Les ions sont tangents sur % de la grande diagonale du cube d’aréte a, on a donc :

3
r++r_=a§

Cette structure est un modele pour d’autres cristaux ioniques, par exemple HgS, Agl,
CdS, CuCl, Cul, BeS, etc. Cette structure est stable tant que la coordinence de quatre est
possible pour I’anion et le cation. Si le cation est trop petit ou I’anion trop gros, les
anions se touchent sur la diagonale d’une face du cube d’aréte § sans que les cations et
anions ne soient tangents sur la diagonale de ce méme cube. La structure est stable si :

° cations et anions sont tangents sur }1 de la grande diagonale du cube d’aréte a :

N NE]
r r—=a—,;
* 4
* les anions ne se touchent pas sur la diagonale d’une face du cube d’aréte § :
a
27'_ < Eﬂ

C’est-a-dire :

I+ >\E—mo,2zs.
r_ 2

Par exemple, pour le sulfure de zinc : rzpe+ =74 pm et re- = 184 pm et
Fzn2+

~ (,402.
rg2—

Structure cristalline de type CaF, (fluorine)

Afin de décrire la structure cristalline de type CaF,, le plus simple est de considérer un
arrangement cubique faces centrées des cations et des anions qui occupent tous les sites
tétraédriques :

o/i i O
EoR Ry P
[ Ea Ca?"
oii O
Xe
7 b
‘,‘ J

Les mailles sont cubiques, donc décrites par un unique parametre de maille a et sont
représentées en modele éclaté. On dénombre :

* 4 ions calcium dans la maille (cfc) ;

* 8 ions fluorure dans la maille (huit sites tétraédriques occupés).
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La maille comprend donc 4 ions calcium et 8§ ions fluorure, en accord avec la formule
CaF,. Il y a 4 motifs CaF, par maille. Un ion calcium est entouré de huit ions fluorure
et un ion fluorure est entouré de quatre ions calcium.

Cations et anions sont tangents sur % de la grande diagonale du cube d’aréte a :

Ve

ry +r- =a-;
Cette structure est un modele pour d’autres cristaux ioniques tels que BaF,, StF,, ZrO,,
CuFZ. ..

= 11,5 Les cristaux covalents

11.5.1

11.5.2

11.5.3

Propriétés du cristal

Les cristaux covalents sont caractérisés par les propriétés physiques suivantes :

* une grande dureté mécanique (en général) ;

* une conductivité électrique ou thermique tres faible ; ils sont donc isolants, et rare-
ment semi-conducteurs ;

* une température de fusion élevée ;

* une énergie de liaison de I’ordre de 500 4 1000 kJ.mol~!.

Modele de la liaison covalente

La description de la liaison covalente a été effectuée dans le cours sur la structure des
molécules a I’aide du modele de Lewis. Une liaison covalente s’interpréte par la mise
en commun de deux électrons de valence. La nature de la liaison est donc la méme que
celle qui lie les atomes pour constituer des molécules. La cohésion de la structure est
donc assurée par des liaisons directionnelles (les électrons d’une liaison sont essentiel-
lement suivant I’axe entre les noyaux) et localisées (les électrons restent a proximité des
noyaux). Ces liaisons localisées permettent de comprendre les faibles conductivités des
cristaux covalents. De plus, elles sont tres directionnelles et cela permet de comprendre
la grande dureté des cristaux covalents.

Le diamant

Le diamant cristallise dans un réseau cubique. La maille peut étre décrite par un arran-
gement cubique faces centrées d’atomes de carbone, la structure étant complétée par des
atomes de carbone occupant la moitié des sites tétraédriques par bases alternées comme
le montre la figure suivante :
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La structure est analogue a
celle des solides ioniques de
type ZnS, mais tous les atomes
sont identiques dans le cas du
diamant.

La maille suivante (figure ci-apres) montre les liaisons covalentes entre les carbones.
La maille cubique compte donc un total de 8 atomes de carbone (4 pour le cfc et 4 pour
la moitié des sites tétraédriques occupés). Tous les atomes de carbone sont équivalents et
chacun d’eux est lié a quatre autres atomes de carbone situés au sommet d’un tétracdre
dont il est le centre, donc les angles entre les liaisons C—C sont de 109,47°. La structure
tridimensionnelle au sein de laquelle les atomes sont liés par des liaisons covalentes tres
énergétiques explique certaines propriétés physiques remarquables du diamant :

X il

a8

/. N

.

©

I™N4

une température de sublimation tres élevée : de 1’ordre de 3 500 °C a pression atmo-
sphérique ;

une dureté parmi les plus élevée des matériaux ;

une conductivité électrique tres faible qui fait du diamant un isolant.

Le carbone graphite est structuré sous la forme d’un empilement de plans paralleles,
appelés feuillets graphitiques ou encore graphene comme schématisés sur la figure sui-
vante :

335 pm

Dans chaque feuillet, les atomes de carbone sont liés par liaisons covalentes a trois
autres atomes de carbone avec des angles de 120°. Un électron par atome de carbone est
délocalisé sur le plan, comme un ensemble de liaisons 7 conjuguées. Les feuillets ne
sont pas liés les uns aux autres par des liaisons covalentes, mais par des liaisons faibles
de type Van der Waals (cf les solides moléculaires). Le graphite n’est donc pas un cris-
tal & caractére completement covalent.
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Deux feuillets sont décalés I’un par rapport a 1’autre de telle sorte que la maille du cris-
tal comprend trois feuillets superposés :

Le rapport £ vaut 2,36 # 1,63 donc la structure est loin d’étre compacte !
La maille comprend 4 atomes :

° un atome en entier dans la maille ;

* deux atomes sur des faces, soit% = 1 effectivement dans la maille ;

° quatre atomes sur des arétes, soit% = 1 effectivement dans la maille ;

* huit atomes sur les sommets, soit% = 1 effectivement dans la maille.

La masse volumique du graphite, trés inférieure a celle du diamant, explique les pres-
sions trés importantes de I’ordre de 10* bars nécessaires a sa transformation en diamant
dans les procédés industriels de synthese de diamants artificiels. Le graphite n’est li€ par
des liaisons covalentes que dans les feuillets graphitiques, ce qui induit quelques diffé-
rences de propriétés par rapport au diamant :

* la température de sublimation reste tres élevée, de I’ordre de 3 500 °C a pression
atmosphérique ;

* la dureté est plus faible que celle du diamant ; en particulier, les feuillets glissent
assez aisément les uns par rapport aux autres, ce qui fait que le carbone graphite est
utilisé comme lubrifiant solide ;

* la conductivité électrique est anisotrope : le graphite est un semi-conducteur et
conduit mieux le courant dans la direction des plans graphitiques (ou les électrons
sont délocalisés) que perpendiculairement a ces plans.

= 11.6 Les cristaux moléculaires

11.6.1

Propriétés du cristal

Les cristaux moléculaires sont caractérisés par les propriétés physiques suivantes :

* une fragilit¢ mécanique ; leurs duretés et masses volumiques sont généralement
faibles ;

* une conductivité électrique ou thermique tres faible : ils sont donc isolants ;

° une température de fusion faible ;

* une énergie de liaison de 1’ordre de quelques dizaines de kJ.mol~! : I’énergie de liai-
son est donc bien plus faible que dans les autres cristaux, ce sont ainsi des liaisons
qualifiées de faibles.
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COURS & METHODES

11.6.2

Les forces de Van der Waals ne
sont pas directionnelles comme
la liaison hydrogéne, donc il
n‘est pas possible de les
modéliser par des pointillés
entre des atomes. Les liaisons
hydrogene sont plus
énergétiques que les forces de
Van der Waals, donc s'il y a
possibilité de liaisons H, ce sont
elles qui prévalent, méme si
les forces de Van der Waals
sont présentes.

11.6.3

Nature de la liaison chimique

Les cristaux moléculaires sont constitués de molécules et plus rarement d’atomes (par
exemple les gaz nobles). Dans les molécules, les atomes sont liés par des liaisons
covalentes fortes de quelques centaines de kJ.mol~!. Dans le cristal moléculaire, les
molécules sont liées entre elles par des liaisons faibles de quelques dizaines de kJ.mol™!
dites liaisons faibles ou forces faibles ou encore interactions faibles. L’expérience
montre que les liaisons faibles intermoléculaires sont de deux types : la liaison hydro-
gene et les forces de Van der Waals.

* Une liaison hydrogene ou liaison H peut se former entre un atome d’hydrogene porté
par un atome fortement électronégatif et un atome possédant un doublet d’électrons
non liant. La liaison H est symbolisée par des pointillés entre I’atome d’hydrogene et
le doublet :

avec A un atome tres électronégatif et relativement petit comme F, O, N (mais pas C)
et B un atome possédant un doublet non liant comme F, O, N (et rarement Cl).

* Les forces de Van der Waals ou interactions de Van der Waals se développent entre
deux molécules, quelles qu’elles soient (atomes, molécules polaires ou non). Ces
forces sont de courte portée et I’énergie de I'interaction est de 1’ordre de quelques
kJ.mol~!.

Les liaisons hydrogene et les forces de Van der Waals sont responsables de la cohésion
des cristaux moléculaires.

La glace

Les cristaux moléculaires sont nombreux puisque tout liquide pur constitué¢ de molé-
cules et refroidi suffisamment lentement doit conduire a un agencement régulier des
molécules sous la forme d’un cristal moléculaire. Le programme est restreint a la des-
cription de I’eau.

1l existe plusieurs variétés allotropiques de la glace et nous allons considérer la suivante :

\ i

Elle s’observe sous de faibles pressions, dans l’intervalle de température de 148
a 188 K. Le cristal présente une structure de type diamant : on parle de glace type dia-
mant. La maille est cubique de parametre de maille a = 635 pm et les positions occu-
pées par les atomes d’oxygene sont celles des atomes de carbone dans le diamant. Les
hydrogenes ne sont pas représentés, mais il y a un hydrogene situé entre deux oxygenes.



© Dunod. La photocopie non autorisée est un délit.

Savoirs

Toutes les mailles conventionnelles traitées dans
les paragraphes précédents

Les relations liant rayon atomique et parametre de
maille pour chaque arrangement

Savoir-faire

Dessiner clairement toutes les mailles convention-
nelles

Déterminer les populations

Déterminer les compacités

Mots-clés

Réseau, motif, cristal
Maille élémentaire, multiple, conventionnelle

Structure cubique a faces centrées, hexagonale com-
pacte, cubique centrée pseudo-compacte

Population, compacité, masse volumique, coordi-
nence

COURS & METHODES

Les conditions de stabilité des cristaux ioniques

Calculer la masse volumique

Repérer rapidement les sites interstitiels
octaédriques et tétraédriques de la structure cfc

Calculer le rayon d’habitabilité des sites

Liaison métallique, ionique, covalente et intermolé-
culaire

Cristal covalent, métallique, ionique, moléculaire
Diamant, graphite
Eau

Liaison hydrogene, liaison de Van der Waals
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TESTS & EXERCICES

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. Le solide cristallin se caractérise par un ordre a
grande distance et a courte distance des entités
qui le composent.

O b. Un cristal parfait ne présente aucun défaut.

O c. Un réseau est un arrangement tridimensionnel
de nceuds.

U d. Le réseau détermine la nature du cristal.

U e. Une maille contient toutes les informations sur
la structure cristalline.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. La donnée d’un réseau et d’un motif permet de
définir le solide cristallin.

O b. Une maille élémentaire ne contient aucun
motif.

O c. Une maille multiple contient plusieurs motifs

O d. Une maille élémentaire est une maille de plus
petit volume possible.

O e. Une maille conventionnelle est une maille mul-
tiple.

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. Une maille cristalline est aussi appelée maille
de structure.

Q b. L’énergie de liaison dans un cristal métallique
est de l'ordre de plusieurs centaines de
kJ.mol !

U c. La population de la maille conventionnelle
d’une structure cfc vaut 4.

O d. La coordinence d’un atome d’une structure cfc
vaut 6.

U e. La construction d’une structure cfc s’effectue
par empilement de plan ABAB...

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. La structure hc est une structure pseudo-com-
pacte.

O b. La maille conventionnelle de la structure hc est
un prisme droit a base hexagonale

O c. Dans la structure he, ’aréte et la hauteur sont
liées par une égalité.

U d. La structure cc est la plus compacte qui soit.
O e. Seuls les métaux cristallisent dans une structure
Cch

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. L’énergie de liaison dans un cristal ionique est
de I’ordre de 50 kJ.mol .

O b. La maille conventionnelle de NaCl est cubique.

U c. La maille conventionnelle de CsCl est cubique.

U d. Dans NaCl, les ions Na* occupent tous les sites
tétraédriques.

U e. La structure ZnS est similaire a la structure car-
bone diamant.

Quelles sont les affirmations exactes ?

U a. La population de la maille conventionnelle du
diamant est 8.

O b. Dans la structure de type carbone diamant, la
moitié des sites octaédriques est occupée.

U c. La maille conventionnelle du graphite compor-
te 4 atomes de carbone.

U d. La glace est un cristal covalent.

U e. Une des structures possibles de la glace est de
type diamant car les atomes d’oxygene des
molécules d’eau sont positionnés comme les
atomes de carbone dans la structure diamant.

Quelles sont les affirmations exactes ?

O a. La population d’une maille cubique a faces cen-
trées est égale a (6 + 8) = 14.

U b. La structure cubique centrée n’est pas compac-
te.

O c.La compacité d’une structure cristalline
d’atomes identiques ne peut €tre supérieure a
0,74.

U d. Le carbone graphite et le carbone diamant sont
des variétés allotropiques du carbone.

O e. Au sein d’un cristal ionique, les ions de signe
contraire ne peuvent pas étre en contact.
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Calculer la masse volumique d’un métal cristallisant dans
le systtme cubique a faces centrées. Le parametre de
maille est noté a, le rayon des atomes métalliques r, la
masse molaire du métal M, et le nombre d’ Avogadro Nj.

Calculer la masse volumique d’un métal cristallisant dans
le systeme hexagonal compact. Les parametres de maille
sont notés a et c, le rayon des atomes métalliques r, la
masse molaire du métal M, et le nombre d’ Avogadro Na.

Calculer la masse volumique d’un métal cristallisant dans
le systéme cubique centré. Le parametre de maille est noté
a, le rayon des atomes métalliques r, la masse molaire du
métal M, et le nombre d’ Avogadro N.

Soit I’arrangement cfc, pour une maille de parameétre a,

constituée d’atomes métalliques de rayon r.

1. Visualiser sur un schéma les sites interstitiels tétra-
édriques et les dénombrer.

2. Calculer leur habitabilité, c’est-a-dire le rayon des sites
tétraédriques en les considérant comme sphériques.

3. Visualiser sur un schéma les sites interstitiels octa-
édriques et les dénombrer.

4. Calculer leur habitabilité, c’est-a-dire le rayon des sites
octaédriques en les considérant comme sphériques.

Soit I’arrangement hc, pour une maille de parametres a

et ¢, constituée d’atomes métalliques de rayon r

1. Visualiser sur un schéma quelques sites interstitiels
tétraédriques.

2. Visualiser sur un schéma un site interstitiel octaédrique.

TESTS & EXERCICES

1. Le réseau cristallin du cuivre métallique est de type
cubique a faces centrées (cfc). Faire un schéma de la
maille conventionnelle de ce réseau.

2. Calculer le nombre d’atomes de cuivre (population)
appartenant a la maille.

3. Représenter une face de la maille conventionnelle en
précisant selon quelle direction le contact entre atomes
de cuivre a lieu. On appelle « a » le parametre cristallin
de cette maille. En déduire le rayon atomique du cuivre
en nm.

4. Donner une application courante de métal cuivre.

5. Le réseau cfc présente des cavités tétraédriques dont le
centre sera noté 7. Dessiner une telle cavité en précisant
comment sont définis les sommets du tétraedre. Les
atomes de cuivre sont représentés par des points. En
déduire le nombre de cavités tétraédriques dans une
maille conventionnelle.

6. Exprimer la valeur maximale rr du rayon d’une sphere
placée au centre de la cavité sans déformer le réseau en
fonction de r. Calculer cette valeur en nm.

On donne : Mc, = 63,5 g.mol™! et a = 362 pm.

On s’intéresse a deux variétés allotropiques du fer qui exis-

tent sous la pression atmosphérique :

e le fer o (Fe,) qui existe lorsque 7 < 906 °C ;

* le fer y (Fe,) qui existe lorsque 906 °C < T' < 1390 °C.

Le Fe, cristallise dans un syst¢tme cubique centré pour

lequel I’aréte de la maille conventionnelle vaut a = 287

pm. Le Fe, cristallise dans un systeme cubique a faces

centrées pour lequel 1’aréte de la maille conventionnelle

vaut a = 347 pm.

1. Calculer la masse volumique de la variété allotropi-
que o.

2. Calculer la masse volumique de la variété allotropi-
que y.

On donne : Mg, = 55,85 g.mo]fl.
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TESTS & EXERCICES

L’iodure d’argent Agl présente plusieurs variétés allotro-
piques suivant les conditions de température et de pression.
— Agl,

Cette variété est stable a 20 °C. La structure est du type
blende ZnS. Le parametre de la maille cubique vaut
649.,5 pm.

1.

3k

4.

Dessiner en perspective la maille de Agl, en différen-
ciant les ions. Quel est le mode d’empilement des
anions ?

. Quel est le type et le taux d’occupation des sites occu-

pés par les cations argent ? Quel est le rayon en pm de
ces sites si on admet le contact entre les anions ?
Déterminer le nombre de groupes formulaires par maille
puis le nombre de coordination de I’iode et de I’argent.
Calculer la masse volumique de Agl, .

— Agl,

Cette variété est stable a partir de 147 °C. Les anions for-
ment un empilement cubique centré et les cations argent
occupent les sites tétraédriques de 1’empilement cubique
centré. Le parametre de la maille cubique vaut 504,8 pm et

o la masse volumique 6,06 g.cm™.

1.

4.

Sachant qu’'un site tétraédrique a comme coordonnées
75 0) représenter une face du cube en précisant leur
position.

. En admettant le contact anion-cation, calculer le rayon

en pm des sites tétraédriques.

. Déterminer le nombre des groupes formulaires par

maille et de sites tétraédriques par maille. En déduire le
taux d’occupation de ces sites par les cations argent.
Calculer la distance dag.

On donne : Ma, = 108 g.mol™! ; M; = 127 g.mol ..

Jusqu’a 910 °C, le fer (Mp. = 56 g.mol‘l), de rayon ato-
mique 125 pm, cristallise dans le systeme cubique centré,
connu sous le nom de variété allotropique «.

1. Décrire la structure du Fe,, en précisant sa compacité et

sa coordinence.

2. Calculer le parametre de maille a et la masse volumique

p du Fe,.

3. Au vu des positions des atomes constituant la maille,

des sites interstitiels apparaissent sur les faces et les
arétes (points C, D et E) du cube constituant la maille.
Montrer qu’il s’agit de sites tétraédriques, d’une part et
octaédriques d’autre part. Les dénombrer.

4. La ferrite est un acier correspondant a une solution solide

de formule Fe,C,, obtenue par occupation partielle des

sites octaédriques du réseau par des atomes de carbone.

a) Déterminer la formule théorique du composé ayant
tous les sites octaédriques occupés.

b) Calculer le rayon théorique de I’atome de carbone
inséré dans ces aciers en supposant I’invariance des
parametres et la tangences des atomes de Fe et de C.
En déduire sa compacité.

La maille d’un composé ionique contenant des ions potas-
sium (K*), nickel (Ni**) et fluorure (F~) est représentée
ci-dessous :

Ni~

K+

©@®

Q

@ -0

X

La maille est caractérisée par ses parametres a = b et c.
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1. Décompter les ions de chaque espece que contient cette
maille et vérifier sa neutralité électrique.

2.En déduire la formulation chimique du composé
K\NiyF, et le nombre de motifs par maille.

3. Les ions fluorure sont tangents aux ions nickel et potas-
sium dans la direction O,.

a) Calculer la distance minimale séparant dans cette
direction les positions de K* et Ni**, puis celle de
deux ions F~.

b) En déduire la valeur du parametre c.

4. Dans les plans perpendiculaires a O,, les ions F~ ne sont
tangents qu’aux ions Ni’". Evaluer les paramétres
a=hb.

5. Etablir I’expression littérale de la masse volumique de
ce composé.

On donne les rayons ioniques : F~ (136 pm) ; K* (133 pm) ;
Ni2* (69 pm).
11.18
On peut envisager de stocker le dihydrogene sous diffé-
rentes formes : a 1’état gazeux sous pression, a I’état liqui-
de a basse température, a 1’état condensé sous forme d’hy-
drure ionique. On se propose d’étudier ici cette derniere
méthode : 1’absorption de H, par le composé intermétal-
lique FeTi. Elle se fait selon la réaction :

COURS & METHODES

FCTi(s) ar % Hz(g) = FeTiHm(s)

Cet alliage a une structure simple : la maille élémentaire
est cubique et comporte un atome de fer a chaque sommet
du cube et un atome de titane au centre du cube.

1. Représenter cette maille.

2. Dans les composés intermétalliques FeTi, seuls les sites
octaédriques formés par deux atomes de fer et quatre
atomes de titane peuvent étre occupés par des atomes
d’hydrogene.

a) Représenter, a partir d’une maille cubique simple
d’atomes de titane, les positions des atomes de fer et les
sites octaédriques susceptibles d’accueillir les atomes
d’hydrogene.

b) En déduire la formule stoechiométrique de 1’hydrure
contenant le maximum théorique d’atomes d’hydrogene.

4. En réalité, 1’absorption maximale d’hydrogene corres-
pond a I’hydrure de formule FeTiH, 9. En admettant que
la maille reste encore cubique, calculer la capacité volu-
mique d’absorption d’hydrogene par FeTi (en kg d’hy-
drogeéne par m? d’hydrure obtenu).

On donne : en g.mol‘1 H: 1,008 ; Fe : 55,84 ; Ti : 47,90.

Le parametre de la maille FeTiH; ¢ vaut @ = 298 pm.
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CORRIGES

Bonnes réponses : a. ; b. et c.

d. La nature du cristal est déterminée par la connaissance du
réseau et du motif.

e. La maille (comme le réseau d’ailleurs) est un support géo-
métrique, il faut donc préciser le motif pour avoir toutes les
informations.

Bonnes réponses : a. ; ¢. ; d. ; e.

e. Pas nécessairement.

Bonnes réponses : a. ; b. ; c.
Bonnes réponses :
Bonnes réponses :
Bonnes réponses : a. ; c. ; e.

Bonnes réponses : b., c. et d.

¢. A condition que les sites interstitiels ne soient pas occu-
pés !

e. Au contraire, c’est justement le fait que les anions et les
cations soient tangents qui permet de définir les rayons des
deux ions.

11 faut consulter avec profit le paragraphe 11.3.3 dont nous uti-
liserons les figures et les notations. La masse volumique est don-
née par le rapport de la masse des atomes de la maille conven-
tionnelle sur le volume de la maille. Dans I’arrangement cfc,
il y a4 atomes métalliques par maille, la masse de ceux-ci est :
4M

—— la masse volumique s’exprime comme :

Na

_4M
2= /\/A.a3

comme on a 4r = a~/2 dans I’arrangement cfc :

M2

p= SNAF3

11 faut consulter avec profit le paragraphe 11.3.4 dont nous uti-
liserons les figures et les notations. Dans 1’arrangement hc, il
y a 6 atomes dans le prisme droit a base hexagonal. Le volume
de celui-ci vaut :

3
V= E«/gazc

On peut donc calculer la masse volumique :
6M  4AM  4AM
NV 7 NaBaic  Naa3/8

Comme a = 2r :

p =

M

P= 28Ny 13

11 faut consulter avec profit le paragraphe 11.3.5 duquel nous
utiliserons les figures et les notations. La maille étant double,
la population vaut 2. Les atomes sont tangents sur la grande

diagonale du cube si bien que : 4r = a+/3. La masse volumique
vaut :

_2M  6MV3  3MY3
r= NA03 - /\/A43r3 B NA32}"3

1. Les sites tétraédriques notés T correspondent au volume dis-
ponible entre quatre atomes dont les centres forment un tétracdre.
On peut schématiser par exemple un tétracdre :

O )

£

Il y a en fait une cavité tétraédrique au centre de chaque petit
cube d’aréte (%) et dont le volume correspond au huitieme du

volume de la maille. Dans une maille cfc, il y a donc 8 sites té-
traédriques qui sont les centres des 8 cubes d’aréte (3) conte-
nus dans la maille :

A ———
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2. Considérons la reproduction du petit cube d’aréte (5) situé
en avant et en bas a gauche de la maille cfc. Il s’agit de calcu-
ler le rayon d’habitabilité Ry du site tétraédrique. On effectue
une projection d’un plan diagonal de ce petit cube en faisant
apparaitre les atomes tangents :

La diagonale du rectangle obtenu en projection est égal a deux
fois la somme du rayon d’habitabilité Ry et du rayon atomique
r, on peut écrire pour le triangle rectangle, le théoréme de

Pythagore :
2 2
2
Ry +2r)? = (%) + (4)

et comme 4r = a+/2, on trouve :

3
Ry = <\/; — 1>r ~ 0,225r

3. Les sites octaédriques notés O correspondent au volume dis-
ponible entre six atomes dont les centres forment un octa¢dre.
On peut schématiser les octaedres de la fagon suivante :

Site octaédrique central

Site octaédrique latéral

Procédons au dénombrement de ces sites dans la maille cfc :
¢ 1 site octaédrique présent en entier au centre de la maille ;

* 12 sites octaédriques présents pour un quart dans la maille
(partagés entre quatre mailles) au niveau de chaque arréte du

cube, qui comptent effectivement pour % = 3 sites O.

Dans une maille cfc, il y a donc 4 sites octaédriques qui sont
le centre de la maille et le milieu de chaque aréte :

CORRIGES

______ B
1 J///! I
I Sy I
Y | P =
I//' I e : /
e | = | — ==
A 4 il
e L 7
y !
1
®
_ [ J—
AT
7
__.._:;)4__ _—
pa
©

4. La taille d’un site octaédrique est caractérisée par le rayon
d’habitabilité, c’est-a-dire le rayon maximal R de I’atome qu’il
est possible de placer au centre de la cavité octaédrique.
Considérons une face de la maille :

Les sites octaédriques sont centrés sur les milieux des arétes
de longueur a. On adonc: a = 2r + 2R et on a montré dans

le cours que : 47 = a~/2. On trouve donc :

Ro = (fz = 1>r ~ 0,414r

1. Les sites tétraédriques notés T correspondent au volume dis-
ponible entre quatre atomes dont les centres forment un tétracdre.
On peut schématiser par exemple un tétraedre :

Site (T) dans la maille hc

/- 1.\

a) a l'intérieur b) sur une aréte
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CORRIGES

2. Les sites octaédriques notés O correspondent au volume dis-
ponible entre six atomes dont les centres forment un octaedre.
On peut schématiser un octacdre de la facon suivante :

Site (O) dans la maille hc

1. La structure de la maille conventionnelle est celle du para-
graphe 11.3.3

2. 6 atomes présents pour moitié (partagés entre deux mailles)
dans la maille au niveau des faces du cube, qui comptent ef-

fectivement pourg = 3 atomes dans la maille et 8 atomes pré-
sents pour un huitieme (partagés entre huit mailles) dans la maille
au niveau des sommets, qui comptent effectivement pour% = I

atome dans la maille permettent d’affirmer que la population
de la maille conventionnelle cfc du cuivre est donc de 4 atomes
de cuivre par maille.

3. Une face du cube est représentée sur la figure suivante :

A

On voit que 4r = a~/2 et donc r = 128 pm.
4. On utilise le cuivre comme conducteur métallique princi-
palement.

5. Les sites tétraédriques sont les centres des huit petits cubes
d’aréte § formant la maille conventionnelle comme I’illustrent

les schémas suivant :

O o

- ———

—ly
i

4

//

Il'y a 8 sites tétraédriques par maille.

6. Le calcul du rayon d’habitabilité de ces sites est détaillé dans
I’exercice 11.11. Numériquement, on trouve » ~ 29 pm.

1. Dans I’arrangement cubique centré (voir 11.3.5), il y a 2
atomes par maille conventionnelle et I’expression de la masse
volumique est donnée par :

masse des atomes de la maille

2 = volume de la maille
2.Mge g = e
Pou = Noa? ~ 7,85.10° kg.m™ = 7,85 g.cm

2. Dans I’arrangement cubique a faces centrées (voir 11.3.3),
il y a4 atomes par maille conventionnelle et I’expression de la
masse volumique est donnée par :

masse des atomes de la maille

Pr = volume de la maille
2. Mg,
Pr= ~ 8,88.10° kg.m™ = 8,88 g.cm™


http://www.biblio-scientifique.net

— Agl,

1. Les ions I forment une structure cfc et les ions Ag®
occupent la moitié des sites tétraédriques par base alternée
(voir 11.4.5).

2. Sur la diagonale d’une face, on a :
4r- = a~/2 donc ri- ~ 230 pm

Sur le quart d’une grande diagonale, on a :

V3
r- +rrg = a

3 2
si bien que, rpg = a% —a% ~ 51,6 pm

3. On compte 4 ions I~ (voir 11.4.5) et 4 ions Ag" par maille
conventionnelle, on a donc 4 unités Agl par maille. La coor-
dinence vaut évidemment 4 pour chacun des ions.

4.ona:
_ AMpgy +4M

N ~5,7.10° kg.m*3
A

en assimilant bien entendu la masse des ions a la masse des
atomes correspondants.

— Agl,

1. La figure suivante répond a la question posée :

@,

Q)

G S)

2. Il suffit d’appliquer le théoreme de Pythagore au triangle rec-
tangle ABC :

CORRIGES

On trouve alors :
X =ri- +rrg & 282 pm

Larelation qui lie le rayon des ions I au parametre de la maille
est:

dr- = a«/g

permet de trouver que r- ~ 219 pm et donc, finalement
rrqg ~ 64 pm.

3.1y a2ions I~ par maille (voir 11.3.5). Pour respecter 1’élec-
troneutralité, il faut donc aussi 2 ions Ag™ pour avoir 2 unités
Agl par maille.

On a également 4 sites tétraédriques par faces, soit, 24 sites en
tout mais communs a deux faces a chaque fois. Le nombre total
de sites tétraédriques vaut donc 12. Seuls deux sites sont oc-
cupés par les 2 ions Ag™ : le taux d’occupation vaut donc é.

4, dAgI =TI - r1d ~ 283 pm.

1. On trouve un atome de fer a chaque coin du cube et un au
centre : il s’agit d’un arrangement cubique centré (cc, voir
§ 11.3.5). La coordinence vaut 8 et la compacité a été calcu-
1ée dans le cours. Les atomes sont tangents sur la diagonale de
la maille cubique. Donc il y a I’équivalent de 4 rayons atomiques
r sur la diagonale du cube. On peut montrer sans difficulté que
la diagonale d’un cube de coté a vaut a~/3, si bien que I’on
a:4r =av3.
La compacité est donnée par :
2xigr? 73
C=—23—="-~0,68
a? 8
La compacité est inférieure a celle d’un arrangement compact
cfc ou hc (0,74), mais néanmoins relativement élevée.
L’arrangement cc est dit pseudo-compact.

2. La relation 4r = a+/3 permet de calculer a ~ 289 pm. La
masse volumique est donnée par :

_ 2Mp.

s NAa3

3. Les points C et D correspondent a des sites octaédriques mais
d, etd, sont diférentes donc les sites ne sont pas des octacdres

~7,7.10° kg.m>3

réguliers. En effet, d; = S etd; = "22. Ilyen a% + 14—2 =6.
Le point E correspond a un site tétraédrique régulier puisque
les distances AE, et EB, sont égales (AE, = %). Ily a4 sites

par faces et il y a 6 faces mais communes a 2 mailles. Nous
avons donc 12 sites tétraédriques par maille.

4. Les réponses a la question sont :

a) Nous avons donc la formule Fe,C ou plus simplement FeC;.
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CORRIGES

b) Sur une face du cube on a rg. +rc = #, au milieu de

chaque aréte on a rpe +r¢c = % Cette derniere relation est plus

contraignante donc c’est elle qui sert a déterminer rc &~ 19 pm.
Le calcul de la compacité donne :

4 3 4 3 3 3
23mwrg, + 637G _ 8 (rg, + 1)

a3 343 ~ 0,70

compacité =

1. Le décompte figure ci-dessous :

* Pour le potassium : 2+ (8 x 1) =4 ;

« Pour le nickel (Ni?*) : 1 + (8 x %) =23

* Pour le fluorure (F7) : 24 (4 x 1) + (16 x §) = 8.

11 faut bien entendu respecter 1’électroneutralité.

2. On trouve la formule suivante, au vu des résultats de la ques-
tion précédente : K,Ni,Fg, ou plus simplement : K,NiF,. Il y
a donc 2 unités K,NiF, par maille.

3. Voici les calculs des distances de la figure suivante :

)
®
Q :
C
9
o

—>y

a) dgy; = v+ + 2rg- + g = 474 pmeet
dpp = 2rg- + 2ryp+ = 410 pm

b) ¢ = 2dgy; + drr = 1358 pm

4. a =b =2rp- + 2ryp+ =410 pm

5= 4My + 8My + 2My;
o= Nya?c

1. La maille conventionnelle est représentée sur le schéma sui-

vant :
/) Fe

/
C S
On voit que I’on a 2 arrangements cubiques simples décalés
d’une demi-grande diagonale
2. Les réponses détaillées figures ci-dessous :

a) Le schéma suivant, répond clairement a la question :

b. Au centre de chaque face (il y a 6 faces) se trouve un site
octaédrique, mais il ne compte que pour moiti€. On a donc g,

soit 3 sites octaédriques. La formule steechiométrique conte-
nant le maximum d’atomes d’hydrogene s’écrit : FeTiH,.

3. Lamasse des atomes d’hydrogene se trouvant dans la maille
1,9My
Ny
Le volume de la maille valant a® = 2,6.1072° m?3, la capacité
de stockage est donnée par le quotient des deux grandeurs pré-

cédentes :

conventionnelle de I’alliage est : my = =3,2.100% g.

capacité = 1,2.10° g.m™3, c’est-a-dire 1,2.10% kg.m™.
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Comment écrire un mécanisme réactionnel en chimie organique ? | FicHe métooe 1\

Pour une réaction de chimie organique comme pour les autres types de réactions chi-
miques (oxydoréduction...), le mécanisme réactionnel est un modele de déroulement de
la réaction a I’échelle des molécules.
Il s’agit de préciser les modalités d’écriture, et donc a fortiori de lecture d’un mécanis-
me réactionnel en chimie organique.

1. Introduction

Le mécanisme réactionnel associé a une réaction chimique spécifie le déroulement de
cette réaction a I’échelle des molécules en précisant les actes élémentaires successifs qui
le composent.

» Un mécanisme réactionnel est proposé a partir d’observations expérimentales
dont il doit rendre compte.
Pour I’essentiel :

e observations liées au bilan de matiere (proportions des réactifs et des produits,
formation de sous-produits) ;
* observations liées a la sélectivité de la réaction : chimiosélectivité, régiosélectivi-
té, stéréosélectivité, stéréospécificité ;
e observations liées a la cinétique de la réaction : loi de vitesse, intervention de cata-
lyseurs, mise en évidence de certains intermédiaires de réaction ;
» On distingue un mécanisme réactionnel d’un schéma réactionnel.

Un mécanisme réactionnel rend compte de toutes les observations expérimentales tandis
qu’un schéma réactionnel peut faire apparaitre certaines simplifications. Le mécanisme
réactionnel peut par exemple varier sous 1’effet des conditions initiales (concentrations
en réactifs, etc.), ce dont s’affranchit un schéma réactionnel.

2. Lécriture du mécanisme réactionnel

Considérons I’exemple suivant :

OH
H
o I

On propose un mécanisme en trois actes élémentaires :

* addition électrophile :
@
>:/+\UH® —
H

* addition nucléophile :

H-ol + >®7 .
H\‘/D
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e déprotonation :

H.5-H oH
C@ _— + D H®

Un acte élémentaire fait apparaitre la conservation de la matiere et de la charge.
Par exemple, il ne faut pas oublier de noter un produit secondaire ou une charge formel-
le sur une espece.

Les déplacements d’électrons sont figurés par des fleches.

Les doublets d’électrons qui se déplacent sont visibles sur les représentations des
réactifs et des produits.

A quelle condition un acte élémentaire est-il renversable ?

Un acte élémentaire est renversable si 1’acte élémentaire peut se produire dans le sens
inverse avec une forte probabilité. En particulier, si la réaction globale est renversable et
conduit a un équilibre chimique, alors tous les actes élémentaires sont renversables.

Une écriture moins rigoureuse a éviter...

Il est possible d’enchainer les actes élémentaires sous la forme d’une présentation nette-
ment moins élégante :

H.—- H
>: + H =— >®7 | —
— Tr

Toutes les regles précédentes ne sont pas respectées. Néanmoins, faire figurer les fleches
de déplacement d’électrons est indispensable.
Pour des raisons de clarté, le choix est fait d’une écriture rigoureuse des actes élémen-
taires dans cet ouvrage, méme si cela prend plus de place.

/
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Méthode de la réaction prépondérante FICHE METHODE

2\

Nous allons détailler une méthode simple pour décrire 1’état d’équilibre d’un systéme a partir de la connais-
sance son état initial de proche en proche, étape par étape.

"

(O8]

6.

7.

Repérer la particule échangée selon les situations a traiter (proton, anion, cation, électron)
Classer les couples donneur/accepteur par aptitude a échanger cette particule en utilisant des gran-
deurs thermodynamiques selon le probleme a traiter (p K4, pKy, pKs, E B

. Faire réagir les donneurs les plus forts avec les accepteurs les plus forts pour aboutir a une solution

équivalente

. Faire le bilan des nouvelles especes présentes et des especes ayant disparues et retourner au point 2.

jusqu’a ce que les réactions possibles aient une constante 1’équilibre inférieure a 1’unité : on a alors
affaire a une/des réaction(s) appelée(s) équilibre(s) de contrdle

On choisit I’équilibre de contrdle qui a la plus grande constante d’équilibre et on effectue un bilan de
matiere qui permettra de contrdler a posteriori le caractere négligeable des éventuels autres équilibres
de controle

Si ce caractere négligeable est démontré, le probleme est terminé. Si ce n’est pas le cas, on traite 1’équi-
libre de contrdle précédemment choisi concomitamment avec un deuxieme équilibre de contrdle
Généralement le probleme est alors résolu

Cette méthode est utilisée et largement illustrée dans les exercices des chapitres 14 a 17. L’organigramme
suivant résume la méthode a suivre :

/ <7 On recommence avec la solution équivalente \

Classement des especes et
recherche de la réaction
prépondérante (donneur

le plus fort avec l'accepteur
le plus fort)

11 s'agit d'une La réaction a lieu totale-
our réaction ment, un nouveau systéme
@ prépondérante [ | apparait : la solution équi-
quantitative valente
NON
11 s'agit d'un
équilibre de

controle

|

On réalise un bilan de
matiere sur I'équilibre |4——
de controle

|

On utilise la
ou les cons-
tante(s) d'équi-
libre

On vérifie le caractere
négligeable des autres
équilibres de controle
envisageables.

NON. 11 faut tenir compte,
en plus, d'une réaction
prépondérante secondaire.

oul
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/Comment bien travailler en prépa 2 FICHE METHODE

Cette fiche propose quelques conseils pour bien aborder la quantité de travail qui vous
sera demandée cette année. Evidemment, ce sont des conseils généraux, et il vous faudra
adapter quelque peu ces conseils a votre profil.

1. Létat d'esprit des classes préparatoires

» Du travail a volonté

Un avantage essentiel de I’enseignement dispensé en classe préparatoire est que la quan-
tité de travail demandée est telle que chaque éleve, quel que soit son niveau, peut tra-
vailler au maximum de ses capacités.

» Voire trop de travail

Le rythme des cours est élevé et, pour chaque matiere, il vous est demandé une quantité
de travail importante. Souvent, vos notes seront inférieures a celles que vous aviez dans
le secondaire. Néanmoins, bien plus que les résultats, c’est 1’effort au travail qui est
important.

Un éleve qui travaille beaucoup malgré ses difficultés est plus méritant qu’un éleve qui
se repose sur ses acquis et ne fournit aucun effort.

» Mais la récompense au bout

Les classes préparatoires sont la voie principale d’acces aux Grandes Ecoles, notamment
pour devenir ingénieur. C’est donc pour vous un bon moyen de vous trouver une place
confortable dans la société.

La classe préparatoire vise la préparation des concours, mais n’oubliez pas que votre
objectif est de choisir une école, puis un métier. Ainsi prenez le temps de vous rensei-
gner avant les concours sur les formations et les débouchés de chacune des écoles aux-
quelles vous pouvez prétendre.

» Un sacrifice ?

Pour la plupart d’entre vous, le cursus de classe préparatoire représente un sacrifice :
deux voire trois années pendant lesquelles vous acceptez de mettre de cdté temporaire-
ment certaines activités pour passer plus de temps a la préparation des concours.

Mais le jeu en vaut la chandelle, car une fois entré dans une école, vous avez 1’assuran-
ce d’en sortir avec le fameux dipléme.

2. Trouver sa méthode de travail

» Du travail mais pas trop

1l s’agit de trouver un juste équilibre entre les phases de travail (intenses de préférence...),
et les phases de repos et de détente, ces dernieres étant aussi indispensables que le sont
les premieres, mais évidemment en moindre quantité...

» De bonnes conditions de travail

Afin d’étre le plus efficace possible, sachez vous réserver un espace de travail adéquat,
que ce soit chez vous ou dans votre famille. Il s’agit ainsi de travailler au calme pour une
concentration et une efficacité optimales.

- =/
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» Prendre soin de sa santé

Les phases de repos doivent vraiment vous déconnecter du travail, afin de vous reposer
I’esprit.

La classe préparatoire demande un effort important, que vous serez plus a méme de four-
nir si vous avez une hygiéne de vie saine, notamment une alimentation équilibrée et un
sommeil suffisant. Vous pouvez aussi conserver une activité physique réguliere et modé-
rée pour garder la forme.

» Gérer le travail demandé

L’ensemble des professeurs vous en demandera beaucoup, chacun ayant une facheuse
tendance a considérer que vous ne travaillez que pour lui... Mais ce travail est demandé
en avance.

A vous de vous organiser pour travailler toutes les matiéres régulirement.

En effet, on assimile beaucoup mieux les connaissances a passer un peu de temps sur plu-
sieurs matieres chaque soir, que de passer la soirée a rattraper le retard d’une seule.

/
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Comment bien rédiger une copie ? FICHE METHODE 4_\

1. La présentation

Lors de la rédaction a partir d’un sujet, il est indispensable de reporter la numérotation
des questions. La numérotation des feuilles est aussi appréciable afin de permettre au cor-
recteur de s’y retrouver plus facilement dans la copie.

L’encadrement des résultats vous permet de pouvoir retrouver et utiliser rapidement des
résultats établis précédemment. Et cela facilite aussi la lecture du correcteur.

Ayez le souci de soigner votre écriture : il est toujours possible de faire des efforts pour
rendre son écriture plus lisible, si cela est nécessaire. Imaginez les correcteurs des
concours enchatnant les copies s’ils doivent déchiffrer la votre...

Meéme si votre attention est accaparée par la réflexion scientifique lors d’un devoir, il faut
évidemment limiter le nombre de fautes d’orthographe et de grammaire.

2. La rédaction scientiﬁque

En chimie, comme dans toute matiere scientifique, il faut citer les noms des lois et prin-
cipes utilisés au cours d’un raisonnement. Exemple : « La regle de Hund nous permet
d’affirmer que cette configuration électronique est la plus stable. »

Si des notations sont introduites dans 1’énoncé, vous devez les respecter. Elles sont géné-
ralement assez intuitives. Par exemple, si un volume est donné dans I’énoncé avec la
notation V,, il faut ensuite écrire V ;, et non pas V pour désigner ce volume dans la rédac-
tion.

Il s’agit aussi de définir clairement les notations supplémentaires que vous introduisez.
Par exemple, en chimie organique, n’utilisez pas la notation R pour un groupement, sans
I’avoir définie préalablement.

/
3. Ecrire un résultat numérlque

Tout résultat numérique doit étre accompagné de I'unité correspondante. S’il n’y a pas
I’unité, le résultat est faux. Exemple : une distance d = 3 ne peut pas étre juste car I’uni-
té n’est pas précisée et il peut s’agir par exemple de 3 metres comme de 3 kilometres...
La précision fait appel a la notion de chiffres significatifs : ce sont, pour un nombre déci-
mal, les chiffres — zéros compris — relevés vers la droite a partir du premier chiffre non
nul. Il est important de considérer le nombre de chiffres significatifs d’un résultat.
Exemple :

Nombres 3700 00072 0,030 8,20.10° 0,04.107
Nb chiffres
significatifs 4 2 2 3 !

Le nombre de chiffres significatifs a une importance dans un résultat numérique car il
indique la précision avec laquelle le résultat est donné.

Par exemple, une masse m = 1,0 kg est donnée avec une précision de 0,1 kg, alors qu’une
masse m = 1,00 kg est connue avec une précision de 0,01 kg.

-
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Par conséquent, un résultat trop précis est faux, car ses derniers chiffres ne sont pas
significatifs. Le résultat doit étre arrondi avec le bon nombre de chiffres significatifs,
sachant que le résultat d’un calcul numérique ne peut pas étre plus précis que la moins
précise des données.

Exemple :
1033 1033
—— =13,4.10% au lieu de
3,0 3,0

1,140,065 = 1,2 au lieu de 1,1 4- 0,065 = 1,165

= 344,333

On peut faire remarquer que I’utilisation de la notation scientifique pour 1’écriture des
nombres permet de faire apparaitre aisément le nombre de chiffres significatifs.

La notion de chiffres significatifs est essentielle pour un travail expérimental, car la pré-
cision de la mesure détermine la précision du résultat.

Néanmoins, il est préférable d’avoir cette préoccupation dans les exercices aussi, méme
s’ils sont parfois idéalisés. N’oublions pas que la chimie est une science expérimentale... !

/
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absorbance, 64
acide,
ampholyte, 120
faible, 119
force d’un, 123
fort, 118
acte élémentaire, 84
activité, 121
affinité €lectronique, 251
Allred et Rochow, 16
amorcage, 97
ampholyte, 137
approximation
de I’étape cinétiquement déterminante, 93
des états quasi stationnaires, 94
Arrhenius (loi expérimentale d’), 50
(parametre d’), 51
avancement, 45
volumique, 45

base, 118, 119, 123
faible, 123
forte, 119
Beer-Lambert, 64
bilan,
principal, 98
secondaire, 98
bloc d, 14
p, 14
s, 14
blocage cinétique, 43
Bodenstein, 94
boucle de propagation, 97

carbanion(s), 92
carbocation(s), 92

case quantique, 3

catalyse, 53

catalyseur, 48, 53, 92
cellule conductimétrique, 64

centres actifs, 92
charge formelle, 27
chemin réactionnel, 87
cinétique, 43
coefficient d’absorption molaire, 64
colonnes, 14
compacité, 275
complexe, 156, 163
amphotere, 163
complexé activé, 88
condition d’existence, 185
conductimétrie, 64
conductivité, 64
constante, 63, 122, 213
d’acidité, 122, 127
d’équilibre, 213
de dissociation, 158
de formation, 158
de vitesse apparente, 63
détermination d’une, 127
de vitesse, 49
globale de formation, 157
successive, 158
constituant physico-chimique, 231
coordinence, 274
coordonnée réactionnelle, 88
couple
acido-basique, 119
L/H20, 161
covalente, 24
cristal
covalent, 287
métallique, 272
parfait, 270
cristaux ioniques, 281
cycle thermodynamique, 252

D

dégénéré (niveau d’énergie), 5
dégénérescence de 1’ordre, 62
délocalisation, 31
diagramme

d’existence, 186

de distribution, 126, 160
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de prédominance, 125, 159
diamant, 287
dismutation, 209
dosage, 141
par précipitation, 190
rédox, 217
dosage acido-basique, 141
doublets
liants, 25
non liants, 25

eau (autoprotolyse de 1’), 122
échange électronique, 205

des équations rédox, 207
effet

d’ion commun, 189

nivelant du solvant, 124
électrode standard a hydrogene (ESH), 211
électron

apparié, 4

célibataire, 4

de cceur, 5

de valence, 5
électronégativité, 16
élémentaire, 271
éléments de transition, 14
endoénergétique, 89
énergie

d’activation, 50, 88, 89

d’attachement électronique, 16

d’ionisation, 251

de liaison, 251

de premicre ionisation, 15

interne, 232

molaire, 251

potentielle, 88, 89
enthalpie, 233

standard, 249, 251

d’attachement électronique, 251

d’ionisation, 251

de changement d’état, 251

de dissociation, 251

de formation, 249
équilibrage, 207

des demi-équations, 207
équilibre

de controle (EC), 128

thermodynamique, 231
especes radicalaires, 85
étape

cinétiquement déterminante, 93

cinétiquement limitante, 93
état

de référence d’un élément, 247

de Rydberg, 2

de transition, 88, 92

excité, 2

fondamental, 2

standard, 247

standard d’un constituant, 234
exoénergétique, 89

facteur préexponentiel, 50, 89
familles, 14

gaz d’électrons, 272
glace, 290
grandeur
de formation, 249
de réaction, 237
standard, 234, 249
standard de réaction, 239
grandeur molaire
partielle, 235
standard, 235
graphene, 288
graphite, 288
Guldberg et Waage (relation de), 120

Hammond (postulat de), 90
Hess (loi de), 243

Hund, 5

hypervalence, 26

inhibiteur, 48

initiateur de radicaux, 98
initiation, 97

intermédiaire réactionnel, 92

Kirchhoff (lois de), 240

liaison
délocalisée(s), 26
hydrogene, 290
ionique, 281
localisée(s), 26
métallique, 272
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ligand, 156, 157
transfert de, 157

ligne(s), 14

loi de vitesse, 48

maille, 270, 271, 272
élémentaire, 271
multiple, 271, 272

maillon de chaine, 97

mécanisme
en chaine, 97
en séquence fermée, 97
en séquence ouverte, 94
par stades, 94
réactionnel, 84, 91

médiamutation, 209

mésomeérie, 30

molécularité, 85

molécule, 31

moment dipolaire, 31

monocristal, 270

motif, 270

Mulliken, 16

Nernst (relation de), 212
niveau d’énergie, 5
neceuds, 270
nombre d’oxydation (n. 0), 206
nombre de masse, 1
nombre quantique, 2, 3
azimutal, 2
de spin, 3
magnétique, 3
principal, 2
secondaire, 2
numéro atomique, 1

ordre
a courte distance, 269
a grande distance, 269
apparent, 63
courant, 50
d’une réaction, 48
global, 49
initial, 50
partiel, 49
oxydant, 205
oxydation, 205

parametre d’état, 231
particule échangée, 157
Pauli, 3
Pauling, 16
périodes, 14
pH, 215
(influence du), 215
pile électrochimique, 210
plan
A, 273
B, 273
C, 273
pOH, 123
population, 274
porteur de chaine, 97
potentiel
d’électrode, 211
d’oxydoréduction, 211
standard, 214
précipité, 184
premiers voisins, 274
prisme droit, 277
a base hexagonale, 277
a base losange, 277
processus élémentaire, 84
produit de solubilité (Ks), 185
profil
énergétique, 87, 91
réactionnel, 87, 91
propagation, 97
pseudo-compact, 281

quotient de réaction, 122

radicaux, 85, 92
réaction
d’ordre 0, 55
d’ordre 1, 53
d’ordre 2, 54
de formation, 248

exothermique, endothermique ou athermique, 244

inverses (ou opposées), 56
parallele, 57
prépondérante, 128
principale, 128
quantitatives, 128
secondaire, 128
successive, 58

réducteur, 205

réduction, 205

INDEX
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regle

de I’octet, 25 3
du duet, 25 température de flamme, 245

temps de demi réaction, 54

réseau, 270 o
terminaison, 97

rupture, 97 . L )
théorie de la liaison covalente délocalisée, 30
titrage complexométrique, 168
transfert de centre actif, 98
simple, 271 transformation, 232
sites octaédriques, 283 transmittance, 64
ternaires, 273 trempe, 65
tétraédriques, 285
solides

cristallins, 269

polycristallins, 270
solubilité, 186
solution équivalente (SE), 128
spectrophotométrie d’absorption UV-visible, 64

structure, 272, 276, 280, 283 Van der Waals, 290
cubique a faces centrées (cfc), 272 Van’t Hoff (loi de), 86
cubique centrée (cc), 280 vitesse
hexagonale compacte (hc), 276 d’une réaction chimique, 45
type NaCl, 283 de disparition, 44

structure cristalline
de type CaF2, 286
de type CsCl, 282
type ZnS, 285
systeme chimique, 231

312



http://www.biblio-scientifique.net

	Table des matières
	1. Configurations électroniques
	1.1 Structure d’un atome
	1.2 Cas de l’atome d’hydrogène
	1.3 Les nombres quantiques
	1.4 Atomes polyélectroniques
	1.5 Schéma de Lewis des atomes
	1.6 Cas des ions
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	2. Classification périodiquedes éléments
	2.1 Présentation rapide
	2.2 Évolution de quelques propriétés atomiques
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	3. Schémas de Lewisdes molécules. Règles VSEPR
	3.1 La liaison chimique selon Lewis
	3.2 Représentation de Lewis
	3.3 Prévision de la géométrie de molécules
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	4. La cinétique du point de vuemacroscopique
	4.1 Vitesses en cinétique chimique
	4.2 Facteurs influençant la vitesse de réaction
	4.3 Lois de vitesse et cinétique formelle
	4.4 Détermination expérimentale des ordres
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	5. La cinétique du point de vuemicroscopique
	5.1 Actes élémentaires
	5.2 Mécanismes réactionnels
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	6. Équilibres acido-basiques.Détermination de l’état d’équilibred’une solution aqueuse
	6.1 Définitions préliminaires
	6.2 Constante d’équilibre : KoT
	6.3 Quotient de réaction et constanted’équilibre
	6.4 Réactions acido-basiques
	6.5 Force d’un acide ou d’une base
	6.6 Couples acido-basiques de l’eau –Effet nivelant du solvant
	6.7 Diagrammes de prédominance et de distribution
	6.8 Prévision du sens d’échange du proton
	6.9 Calculs de pH
	6.10 Application à un dosage acido-basique
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	7. Les réactionsde complexation
	7.1 Échange de cations et d’anions
	7.2 Constantes d’équilibre
	7.3 Diagramme de prédominance –Diagramme de distribution
	7.4 Prévision du sens d’échange de la particule
	7.5 Détermination de l’état d’équilibre d’une solution aqueuse
	7.6 Notion de réaction prépondérantegénéralisée
	7.7 Titrage complexométrique
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	8. Les réactionsde précipitation
	8.1 Échange de cations et d’anions
	8.2 Équilibre solide / espèces en solution –constante d’équilibre
	8.3 Effet d’ion commun –Influence sur la solubilité
	8.4 Dosage par précipitation
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	9. Les réactionsd’oxydo-réduction
	9.1 Échange d’électrons
	9.2 Définitions fondamentales
	9.3 Nombres d’oxydation
	9.4 Cellule électrochimique
	9.5 Pile électrochimique
	9.6 Potentiel d’électrode ou potentiel d’oxydoréduction
	9.7 Relation de Nernst
	9.8 Prévision des réactions rédox
	9.9 Méthode de la réaction prépondérante
	9.10 Calcul d’un potentiel standard inconnu
	9.11 Dosage rédox
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	10. Thermodynamiquedes systèmes chimiques
	10.1 Modèles d’étude des transformations
	10.2 États standard, grandeurs molaires standard
	10.3 Grandeurs standard de réaction
	10.4 Application :étude des transferts thermiques
	10.5 Formation d’un constituant physico-chimique
	10.6 Thermochimie de quelques transformations
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	11. Éléments de cristallographie (Option SI)
	11.1 L’état solide cristallin
	11.2 Définitions de base
	11.3 Cristaux métalliques
	11.4 Les cristaux ioniques
	11.5 Les cristaux covalents
	11.6 Les cristaux moléculaires
	Synthèse
	Tests et exercices
	Corrigés des exercices

	Fiches méthode
	1. Comment écrire un mécanisme réactionnelen chimie organique ?
	2. Méthode de la réaction prépondérante
	3. Comment bien travailler en prépa ?
	4. Comment bien rédiger une copie ?

	Classification périodiquedes éléments
	Index



